
หน�วยเรียนที่ 4
พนัธะเคมี

(Chemical bonds)

บทนํา
พันธะเคมี (chemical bond) คือแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดขึ้นระหวางอะตอมสองอะตอมในโมเลกุล 

หรือเปนแรงที่เกิดขึ้นระหวางอะตอมของสองโมเลกุล การเกิดพันธะเคมีอาจเกิดขึ้นไดในลักษณะที่
แตกตางกันมีผลใหโมเลกุลหรือสารประกอบที่เกิดขึ้นนั้นมีรูปแบบและสมบัติที่แตกตางกันไปดวย อยางไร
ก็ตาม การเกิดพันธะเคมีเกี่ยวของกับอิเล็กตรอนที่ระดับชั้นพลังงานนอกสุดเทานั้น ดังนั้นในการอธิบาย
การเกิดพันธะเคมีแบบตางๆ จะอธิบายผานการเปลี่ยนแปลงอยางหนึ่งอยางใดของอิเล็กตรอนวงนอกสุด
ของอะตอมที่เกิดพันธะระหวางกัน ซึ่งอาจเกิดการถายโอนอิเล็กตรอนจากอะตอมหนึ่งไปยังอีกอะตอม
หนึ่งอยางสมบูรณ หรือเกิดจากการเหนี่ยวนําใหอะตอมทั้งสองใชอิเล็กตรอนวงนอกสุดรวมกัน แรงยึด
เหนี่ยวที่เกิดขึ้นทําใหพลังงานของโมเลกุลที่เกิดขึ้นลดลงกวาพลังงานของอะตอม สงผลใหโมเลกุลที่
เกิดขึ้นนั้นมีความเสถียร และมีสมบัติบางประการเหมือนและแตกตางกัน

เวเลนซอิเล็กตรอน 
เวเลนซอิเล็กตรอน คืออิเล็กตรอนที่บรรจุอยูในระดับพลังงานสุดทายของอะตอมทุกตัว 

เนื่องจากเวเลนซอิเล็กตรอนอยูหางนิวเคลียสมากที่สุด จึงสามารถเกิดการเปลี่ยนแปลงไดงายกวา
อิเล็กตรอนที่อยูใกลนิวเคลียสมากกวา โดยจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของธาตุเรพรีเซนเททีฟ (ธาตุหมู A) 
จะมีจํานวนเทากับเลขหมูของธาตุนั้น แตจะอยูในระดับพลังงานใดขึ้นกับการบรรจุอิเล็กตรอน (ระดับ
พลังงานตรงกับคาบของธาตุตามตารางธาตุ) ดังตารางที่ 4.1 

ตารางที่ 4.1 ระดับพลังงานสุดทายและจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของธาตุหมู A 
หมู สัญลักษณ

ธาตุ
การจัดเรียงอิเล็กตรอน ระดับ

พลังงาน
สุดทาย

ออรบิทัลใน
ระดับพลังงาน
สุดทาย

จํานวนเวเลนซ
อิเล็กตรอน

1A 11Na 1s2 2s2 2p6 3s1 3 s 1
2A 12Mg 1s2 2s2 2p6 3s2 3 s 2
3A 5B 1s2 2s2 2p1 2 s และ p 3
4A 6C 1s2 2s2 2p2 2 s และ p 4
5A 7N 1s2 2s2 2p3 2 s และ p 5
6A 8O 1s2 2s2 2p4 2 s และ p 6
7A 17Cl 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 3 s และ p 7
8A 10Ne 1s2 2s2 2p6 2 s และ p 8
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สัญลักษณแบบจุดของลิวอิส
ลิวอิส (Gilbert Newton Lewis, ค.ศ.1875-1946) นักเคมีชาวอเมริกันอธิบายการรวมกันของ

อะตอมเพื่อเกิดเปนโมเลกุลหรือสารประกอบวา “อะตอมของธาตุทําปฏิกิริยากันเพื่อใหโครงแบบ
อิเล็กตรอนในระดับพลังงานสุดทายมีความเสถียรกวาเดิม” อะตอมจะมีเสถียรภาพสูงสุดเมื่อมีโครงแบบ
อิเล็กตรอนเหมือนกับแกสมีสกุล โดยมีเวเลนซอิเล็กตรอนเทากับ 8 อิเล็กตรอน ดังนั้นเพื่อใหเขาใจ
รูปแบบการเกิดพันธะเคมีจึงนิยมเขียนเฉพาะเวเลนซอิเล็กตรอนของอะตอมเทานั้น โดยการใชสัญลักษณ
จุด () แทนจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน และเรียกสัญลักษณดังกลาววา สัญลักษณแบบจุด
ของลิวอิส (lewis dot symbol) ดังภาพที่ 4.1

ภาพที่ 4.1 โครงสรางอิเล็กตรอนแบบจุดของลิวอิสของธาตเุรพรีเซนเททีฟ
ที่มา: Chang and Goldsby. Chemistry. 2013. p371

กฎออกเตต
ในป ค.ศ.1916 กอสเซล (Albrecht Kossel) และลิวอิส (Gilbert Newton Lewis) เสนอกฎที่

เรียกวา กฎออกเตต (octet rule) กลาวคือ การเกิดพันธะเคมีระหวางอะตอมจะเกี่ยวของกับเวเลนซ
อิเล็กตรอน โดยมีแนวโนมที่ระดับพลังงานสุดทายพยายามเปลี่ยนแปลงใหมีจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน
ครบ 8 ตัวเชนเดียวกับระดับพลังงานสุดทายของแกสมีสกุล  

พิจารณาอะตอม Na และ Cl กอนที่จะเกิดพันธะจะมีโครงแบบอิเล็กตรอน ดังภาพที่ 4.2(ก) 
เมื่ออะตอม Na สูญเสียเวเลนซอิเล็กตรอนที่อยูในออรบิทัล-3s (ระดับพลังงานสุดทาย) จํานวน 1 
อิเล็กตรอนใหแกอะตอม Cl อะตอม Na จึงกลายเปน Na+ ซึ่งจะมีเวเลนซอิเล็กตรอนที่ในระดับพลังงาน
สุดทาย คือในออรบิทัล-2s และออรบิทัล-2p รวมเปน 8 อิเล็กตรอน ดังภาพที่ 4.2(ข) สวนอะตอม Cl 
เมื่อรับอิเล็กตรอนเขามา 1 อิเล็กตรอนจะกลายเปน Cl- ซึ่งมีเวเลนซอิเล็กตรอนที่อยูในออรบิทัล-3s และ
ออรบิทัล-3p รวมเทากับ 8 อิเล็กตรอนตามกฎออกเตต

           
Na              Na+              
      1s   2s         2p        3s                1s    2s        2p        3s        
Cl                    Cl-                  
      1s    2s       2p        3s         3p      1s    2s        2p        3s       3p

(ก)                                                         (ข)
ภาพที่ 4.2 โครงแบบอิเล็กตรอนตามกฎออกเตตของ (ก) Na และ Cl กอนเกิดพันธะ และ (ข) สารประกอบ NaCl
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โดยสวนใหญจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของอะตอมเมื่อเกิดพันธะจะครบ 8 ตามกฎออกเตต 
เชนโมเลกุลมีเทน (CH4) จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ C จะครบ 8 (มาจากของ C 4 อิเล็กตรอน และ
H 4 อะตอมๆ ละ 1 อิเล็กตรอน) ดังภาพที่ 4.3 สวนจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ H จะครบ 2 ซึ่งเปน
ขอยกเวนของกฎออกเตต 

ภาพที่ 4.3 ลักษณะการเกิดพันธะระหวางอะตอม C กับ H ตามกฎออกเตต

ขอยกเวนกฎออกเตต
สารบางชนิดมีจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนไมเปนไปตามกฎออกเตต ซึ่งอาจมีเวเลนซอิเล็กตรอน

นอยกวา 8 หรือมากกวา 8 แตยังอยูในสภาวะที่เสถียรได
1) โมเลกุลที่ไมครบกฎออกเตต ไดแกสารประกอบของธาตุในคาบที่ 2 ของตารางธาตุที่มี

เวเลนซอิเล็กตรอนนอยกวา 4 เชน Be และ B 
ธาตุ Be และ B เมื่อเกิดเปนสารประกอบโคเวเลนซ จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนจะไมครบ 8 

ตามกฎออกเตต (นอยกวา 8) ตัวอยางเชน BF3 และ BeCl2 (ภาพที่ 4.4)
ใน BF3 ธาตุ B จะมีเวเลนซอิเล็กตรอนเทากับ 6 ซึ่งไมครบ 8 ในขณะที่ F ครบ 8 
ใน BeCl2 ธาตุ Be มีเวเลนซอิเล็กตรอนเทากับ 4 ซึ่งไมครบ 8 ในขณะที่ Cl ครบ 8

   ครบออกเตต

     ไมครบออกเตต
ภาพที่ 4.4 โมเลกุลทีอ่ะตอมกลางไมครบกฎออกเตต

2) โมเลกุลที่เกินกฎออกเตต (เกิน 8) ธาตุคาบที่ 3 เปนตนไป อาจเกิดพันธะแลวทําให
อิเล็กตรอนเกิน 8 เชน P, S และโลหะแทรนซิชัน

โมเลกุล PCl5 อะตอม P เกิดพันธะกับ Cl รวม 5 พันธะจึงมีเวเลนซอิเล็กตรอนเทากับ 10 
และโมเลกุล SF6 อะตอม S เกิดพันธะกับ F รวม 6 พันธะจึงมีเวเลนซอิเล็กตรอนเทากับ 12 (ภาพที่ 
4.5)

ครบออกเตต

                                
เกินออกเตต

ภาพที่ 4.5 โมเลกุลทีอ่ะตอมกลางเกินกฎออกเตต
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4.1 แรงยึดเหนี่ยวภายในโมเลกุล
แรงยึดเหนี่ยวภายในโมเลกุล (intramolecular force) เปนแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดระหวางอะตอม

กับอะตอมภายในโมเลกุลทําใหเกิดเปนพันธะเคมี ไดแก พันธะไอออนิก (ionic bond) พันธะโคเวเลนซ
(covalent bond) และพันธะโลหะ (metallic bond)

การเกิดพันธะเคมีเปนการเปลี่ยนแปลงที่เกี่ยวของกับอิเล็กตรอนในระดับพลังงานสุดทายที่
เรียกวา เวเลนซอิเล็กตรอน (valence electron) หรืออิเล็กตรอนวงนอกสุดเทานั้น ดังนั้นการอธิบายการ
เกิดพันธะเคมีอยางหนึ่งอยางใดจึงเกี่ยวของกับเวเลนซอิเล็กตรอนของอะตอมที่เกิดเปนพันธะระหวางกัน

4.1.1 พันธะไอออนิก
พันธะไอออนิก คือพันธะที่เกิดจากแรงดึงดูดทางไฟฟาสถิต (electrostatic attraction) ระหวาง

แคตไอออน (ไอออนบวก) และแอนไอออน (ไอออนลบ)
พันธะไอออนิกมักเกิดระหวางธาตุโลหะกับอโลหะ ที่มีคา EN แตกตางกันมากกวา 2 หนวย 

โดยธาตุโลหะมีคา IE ต่ําจึงมีแนวโนมที่จะใหอิเล็กตรอนแลวเกิดเปนแคตไอออนไดงาย สวนอโลหะมีคา 
EA สูงจึงมีแนวโนมรับอิเล็กตรอนไดดีจึงเกิดเปนแอนไอออนไดงาย ประกอบกับธาตุอโลหะมีคา EN สูง
กวาธาตุโลหะมาก จึงเกิดการถายโอนอิเล็กตรอนอยางสมบูรณ (electron transfer) จากธาตุโลหะใหแก
อโลหะเกิดเปนแคตไอออนและแอนไอออน จึงมีแรงดึงดูดทางไฟฟาสถิตระหวางกัน ทําใหไอออนทั้งสอง
เขาชิดใกลกัน ดังภาพที่ 4.6

ภาพที่ 4.6 รูปจําลองแสดงแรงดึงดูดทางไฟฟาสถิตระหวางแคตไอออนและแอนไอออน

การเกิดพันธะไอออนิก
สารประกอบที่เกิดมาจากพันธะไอออนิก เรียกวา สารประกอบไอออนิก (ionic compound) 

เชน การเกิดพันธะไอออนิกระหวาง Na กับ Cl โดย Na (โลหะ หมู 1A) มีคา IE ต่ําดังนั้น อะตอม Na 
จึงแตกตัวเปนแคตไอออนไดงาย และมีคา EN ต่ํา (EN=0.9) อะตอม Na จึงมีความสามารถในการดึง
อิเล็กตรอนต่ํา จึงทําให Na สูญเสียเวเลนซอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน เกิดเปน Na+ สวน Cl (อโลหะ หมู 
7A) มีคา EA และคา EN สูง (EN=3.0) ทําใหมีความสามารถในการดึงอิเล็กตรอนเขาหาตัวเองไดดีกวา 
จึงสามารถรับอิเล็กตรอนมา 1 อิเล็กตรอนเกิดเปน Cl- เมื่อไอออนทั้งสองที่มีประจุตรงขามกันจึงเกิดแรง
ยึดเหนี่ยวทางไฟฟาซึ่งกันและกัน เกิดเปนสารประกอบ NaCl ดังภาพที่ 4.7

Na + : Cl      [Na+] + [: Cl :]-

ภาพที่ 4.7 การเกิดพันธะไอออนิกระหวางโซเดียม (Na) กับคลอรีน (Cl)เกิดเปนสารประกอบโซเดียมคลอไรด (NaCl)
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พลังงานกับการเกิดพันธะไอออนิก
ในป ค.ศ.1840 เฮสส (Germain Henri Hess) นักเคมีชาวรัสเซีย ไดตีพิมพการประยุกตใชของ

กฎขอที่หนึ่งของเทอรโมไดนามิกสที่มีความสําคัญมากในการคํานวณหาการเปลี่ยนแปลงเอนทัลป 
(enthalpy) ของปฏิกิริยาหนึ่งๆ 

เอนทัลป คือปริมาณความรอนที่ถูกดูดเขาไปหรือคายออกมาจากระบบในการเกิดปฏิกิริยาเคมี
ใดๆ โดยการแสดงการเปลี่ยนแปลงเอนทัลปของปฏิกิริยาใดๆ เขียนแทนดวย H

เฮสสไดนําเอาคาการเปลี่ยนแปลงเอนทัลปของปฏิกิริยายอยๆ ที่เกิดขึ้นในขั้นตอนตางๆ ของ
การเกิดสารประกอบไอออนิกมารวมกัน โดยตั้งเปนกฎที่เรียกวา กฎของเฮสส (Hess’ law) มีใจความ
สําคัญคือ การเปลี่ยนแปลงเอนทัลปของปฏิกิริยาเคมีหนึ่งๆ จะมีคาคงที่ ไมวาปฏิกิริยาจะเกิดขึ้นขั้นเดียว
หรือหลายขั้นก็ตาม

บอรน (Max Born) และ ฮาเบอร (Fritz Haber) นักเคมีชาวเยอรมัน ไดอาศัยกฎของเฮสส
สรางแผนผังวัฏจักรที่เรียกวา วัฏจักรบอรน-ฮาเบอร (Born-Haber cycle) สําหรับอธิบายพลังงานโครง
ผลึก หรือเรียกวา พลังงานแลตทิซ (lattice energy) ในการเกิดสารประกอบไอออนิก 

พลังงานแลตทิซ คือพลังงานความรอนที่คายออกมาเมื่อแคตไอออนและแอนไอออนที่อยูใน
สภาวะแกสรวมตัวกันแลวเกิดเปนสารประกอบไอออนิก

การหาพลังงานแลตทิซของสารประกอบไอออนิกไมสามารถหาไดโดยตรง แตสามารถหาไดโดย
วิธีออมตามขั้นตอนตามวัฏจักรบอรน-ฮาเบอร โดยอาศัยการเปลี่ยนแปลงเอนทัลปของแตละขั้นของการ
เกิดปฏิกิริยาเคมี แลวคํานวณคาพลังงานแลตทิซของการเกิดสารประกอบไอออนิกตามกฎของเฮสส 

ตัวอยางการเกิดสารประกอบ NaCl ดังสมการ

Na+(g) + Cl-(g)    NaCl(s) + Hlatt

การหาพลังงานแลตทิซจากวัฏจักรบอรน-ฮาเบอรนั้นตองทราบขั้นตอนยอยๆ ที่อุณหภูมิ 25C 
ดังนี้

ขั้นที่ 1 การเปลี่ยนสถานะของอะตอม Na จากของแข็งใหเปนแกส ซึ่งเปนปฏิกิริยาดูดความรอน
เรียกวา พลังงานการระเหิด (sublimation, Hsub)

Na(s)   Na(g) Hsub = 109 kJ/mol ……(4.1) 

ขั้นที่ 2 การสลายพันธะโมเลกุลแกส Cl2 เปนอะตอม Cl ซึ่งเปนปฏิกิริยาดูดความรอน เรียกวา
พลังงานการสลายพันธะของโมเลกุลแกส (dissociation, Hdis)

Cl2(g) + 242.6 kJ    2Cl(g)
แตการเกิด NaCl(s) 1 โมลใช Cl(g) 1 โมล ดังนั้นพลังงานที่ดูดเขาไปจะเปนครึ่งหนึ่ง

½  Cl2(g)   Cl(g) Hdis = 121.3 kJ/mol ……(4.2)

ขั้นที่ 3 การเปลี่ยนอะตอม Na ในสถานะแกสใหเปน Na+ ซึ่งเปนปฏิกิริยาดูดความรอน เรียกวา
พลังงานไอออไนเซชัน (ionization energy, IE)

Na(g)  Na+ (g) + e- IE = 495.9 kJ/mol ……(4.3)
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ขั้นที่ 4 การเปลี่ยนอะตอม Cl เปน Cl- เปนปฏิกิริยาคายความรอน เรียกวา พลังงานสัมพรรคภาพ
อิเล็กตรอน (electron affinity, EA) 

Cl(g) + e-   Cl-(g) EA = -349 kJ/mol ……(4.4)

ขั้นที่ 5 การรวมตัวของ Na+ และ Cl- เกิดเปนผลึก NaCl ซึ่งเปนปฏิกิริยาคายความรอน ซึ่ง
พลังงานที่คายออกมาเรียกวา พลังงานแลตทิซ (Hlatt)

Na+(g) + Cl-(g)    NaCl(s) + Hlatt ……(4.5)

แผนผังการเกิดผลึก NaCl ตามวัฏจักรบอรน-ฮาเบอร เขียนไดดังภาพที่ 4.8
                                            Hf

o = 410.9 kJ
                   Na(s)   +  1/2Cl2(g)       NaCl(s)

    Hsub = +109 kJ                      Hdiss = +122 kJ

                   Na(g)   +    Cl(g)                            Hlatt

       IE = +496 kJ                      EA = -349 kJ

                   Na+(g)  +    Cl-(g) 
ภาพที่ 4.8 แผนผังวัฏจักรบอรน-ฮาเบอร ของการเกิดสารประกอบโซเดียมคลอไรด 

เมื่อนําสมการ (4.1)+(4.2)+(4.3)+(4.4)+(4.5) รวมกันจะไดดังสมการ

Na(s) + ½  Cl2(g)  NaCl(s)  + Hf
o  ……(4.6)

จากสมการ (4.6) พลังงานที่คายออกมาเรียกวา เอนทัลปมาตรฐานของการเกิด (standard 
enthalpy of formation, Hf

o) ซึ่งคือ คาการเปลี่ยนแปลงความรอนที่เกิดจากการที่ธาตุองคประกอบทํา
ปฏิกิริยากันเพื่อเกิดสารประกอบไอออนิกปริมาณ 1 โมล ที่อุณหภูมิ 25C ความดัน 1 บรรยากาศ

จากกฎของเฮสสเขียนเปนสมการไดคือ 

Hf
o = Hsub + Hdis + IE + EA + Hlatt ……(4.7)

ดังนั้น พลังงานแลตทิซ จึงหาไดจาก  
Hlatt = Hf

o - Hsub - Hdis - IE - EA ……(4.8)
Hlatt = 410.9 - 109 - 121.3 - 495.9 - (-349) 

  = -788 kJ/mol
ดังนั้น การเกิดผลึก NaCl จํานวน 1 โมลตองคายพลังงาน 788 กิโลจูล
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ตารางที่ 4.2 คาเอนทัลปมาตรฐานของการเกิด (Hf
o) ที่อุณหภูมิ 25C

สูตรเคมี Hf
o (kJ/mol) สูตรเคมี Hf

o (kJ/mol)
C2H2(g) 226.7 HCl(g) -92.30
NH3(g) -46.19 HF(g) -268.6
C6H6(l) 49.0 HI(g) 25.9
CaCO3(s) -1,207.1 CH4(g) -74.8
CaO(s) -635.5 CH3OH(l) -238.6
CO2(g) -393.5 C3H8(g) -103.85
CO(g) -110.5 AgCl(s) -127
C(s) 1.88 NaHCO3(s) -947.7
C2H6(g) -84.68 Na2CO3(s) -130.9
C2H5OH(l) -277.7 NaCl(s) -410.9
C2H4(g) 52.3 C12H22O11(s) -2221
C6H12O6(s) -1273 H2O(l) -258.8
HBr(g) -36.23 H2O(g) -241.8

ตารางที่ 4.3 พลังงานแลตทิซของสารประกอบไอออนิกบางชนิด
สารประกอบ
ไอออนิก

พลังงานแลตทิซ
(kJ/mol)

สารประกอบ
ไอออนิก

พลังงานแลตทิซ
(kJ/mol)

LiF -1,030 MgCl2 -2,326
LiCl -834 SrCl2 -2,127
LiI -730
NaF -910 MgO -3,795
NaCl -788 CaO -3,414
NaBr -732 SrO -3,217
NaI -682
KF -808 SCN -7,547
KCl -701
KBr -671
CsCl -657
CsI -600

หมายเหตุ เครื่องหมายเปนลบ เนื่องจากเปนการคายพลังงาน

พลังงานแลตทิซสัมพันธกับจุดหลอมเหลวของผลึกไอออนิก คือถาพลังงานแลตทิซมีคามาก ผลึก
ไอออนิกนั้นจะมีความเสถียรมาก ไอออนที่ยึดเหนี่ยวกันอยูอยางแข็งแรง ดังนั้นเมื่อตองการทําใหเปลี่ยน
สถานะจากของแข็งไปเปนของเหลว ตองใชพลังงานในการหลอมเหลวสูง ดังนั้นผลึกไอออนิกที่มีพลังงาน
แลตทิซสูงจะมีจุดหลอมเหลวสูงกวาผลึกไอออนิกที่มีพลังงานแลตทิซต่ํา 
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สมบัติของสารประกอบไอออนิก
1) สภาวะปกติ สารประกอบไอออนิกเปนของแข็งไมนําไฟฟา เมื่อหลอมเหลวหรืออยูในสภาพของ

สารละลาย สามารถนําไฟฟาไดดี เพราะในผลึกของแข็ง แคตไอออนและแอนไอออนยึดเหนี่ยวกันไว
แข็งแรง เคลื่อนที่ไมได แตเมื่อหลอมเหลวเปนของเหลว แคตไอออนและแอนไอออนแยกออกจากกันและ
สามารถเคลื่อนที่ได โดยแคตไอออนเคลื่อนที่เขาหาขั้วลบเพื่อรับอิเล็กตรอน และแอนไอออนเคลื่อนที่เขา
หาขั้วบวกเพื่อใหอิเล็กตรอน จึงเคลื่อนที่ไปยังขั้วไฟฟาทําใหกระแสไฟฟาไหลผานได

2) สารประกอบไอออนิกมีจุดเดือด จุดหลอมเหลวสูง เนื่องจากการหลอมเหลวและการเดือดของ
สารประกอบไอออนิกตองใชพลังงานในการสลายพันธะสูง

3) ละลายไดดีในตัวทําละลายที่มีคาคงตัวไดอิเล็กตริกสูง (ตัวทําละลายมีขั้ว) แสดงดังภาพที่ 4.9
(กลไกการละลายของเกลือไอออนิกอธิบายในเรื่องสารละลาย หนวยเรียนที่ 5)

4) สารประกอบไอออนิกทุกชนิดมีสถานะของแข็งที่อุณหภูมิหอง
5) เปราะ แตกหักงาย เนื่องจากเกิดแรงผลักกันระหวางประจุที่เหมือนกัน แสดงดังภาพที่ 4.10
6) ปฏิกิริยาของสารประกอบไอออนิกใดๆ เกิดขึ้นไดอยางรวดเร็ว เชนการละลาย และการ

ตกตะกอน

ภาพที่ 4.9 แสดงการละลายของผลึกไอออนิกในน้ํา
ที่มา: ดัดแปลงจาก http://chewtychem.wiki.hci.edu.sg

ภาพที่ 4.10 แสดงการเปราะและการแตกหักงายของผลึกไอออนิก
ที่มา: ดัดแปลงจาก http://chewtychem.wiki.hci.edu.sg
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การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิก
สูตรสารประกอบไอออนิกตองเขียนแคตไอออนกอนตามดวยแอนไอออน และคาประจุรวมตอง

เทากับศูนย
การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกตองพิจารณาแคตไอออนและแอนไอออน ซึ่งโลหะจะเปนแคต

ไอออน สวนอโลหะเปนแอนไอออน อัตราสวนไอออนโลหะตอไอออนอโลหะในสูตรสารประกอบไอออนิก
แสดงดังตารางที่ 4.4

อัตราสวนประจุระหวางประจุบวกและประจุลบ จะบอกอัตราสวนของไอออนที่เปนองคประกอบใน
สูตรสารประกอบไอออนิก เชน อัตราสวนประจุระหวางประจุบวกและประจุลบ เทากับ 1 : 1 แสดงวา
สูตรสารประกอบไอออนิกนั้นประกอบดวยแคตไอออน 1 อะตอมและแอนไอออน 1 อะตอม ดังแสดงใน
ตารางที่ 4.5  

ตารางที่ 4.4 อัตราสวนไอออนโลหะตอไอออนอโลหะในสูตรสารประกอบไอออนิก
ไอออนโลหะ ไอออนอโลหะ สูตรสารประกอบไอออนิก
หมู ประจุ หมู ประจุ (เมื่อ M แทนโลหะและ A แทนอโลหะ)
1A
1A

+1
+1

7A
6A

-1
-2

MA
M2A

2A
2A

+2
+2

7A
6A

-1
-2

MA2

MA
3A
3A

+3
+3

7A
6A

-1
-2

MA3

M2A3

ตารางที่ 4.5 การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกบางชนิด
แคตไอออน แอนไอออน อัตราสวนประจุ 

(+ / -)
สูตรสารประกอบ
ไอออนิก

Na+ Cl- 1 : 1 NaCl
Li+ O2- 1 : 2 Li2O
Ca2+ F- 2 : 1 CaF2

Mg2+ O2- 2 : 2 MgO
Al3+ S2- 3 : 2 Al2S3

NH4
+ SO4

2- 1 : 2 (NH4)2SO4

Fe3+ OH- 3 : 1 Fe(OH)3
K+ PO4

3- 1 : 3 K3PO4
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ตัวอยาง 4.1 การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกที่เกิดจากการรวมตัวระหวางแคตไอออนกับแอนไอออน
        แอนไอออน
แคตไอออน Cl- S2- CN- PO4

3- SO4
2-

Li+ LiCl Li2S LiCN Li3(PO4) Li2SO4

Ba2+ BaCl2 BaS Ba(CN)2 Ba3(PO4)2 BaSO4

Fe2+ FeCl2 FeS Fe(CN)2 Fe3(PO4)2 FeSO4

Fe3+ FeCl3 Fe2S3 Fe(CN)3 FePO4 Fe2(SO4)3

การเรียกชื่อสารประกอบไอออนิก
ชื่อสารประกอบไอออนิกจะเรียกตามแคตไอออนและแอนไอออนที่เปนองคประกอบ ดังนั้น 

จําเปนตองรูจักชื่อของแคตไอออนและแอนไอออน ดังนี้
1) แคตไอออน เรียกตามชื่อธาตุโลหะ (ภาคผนวก ข) ดังตารางที่ 4.6 กรณีธาตุโลหะที่มีเลข

ออกซิเดชันมากกวา 1 คาตองระบุเลขออกซิเดชันเปนเลขโรมันในวงเล็บ

ตารางที่ 4.6 ชื่อแคตไอออนบางชนิด
ประจุ แคตไอออน ชื่อธาตุ ชื่อเรียกแคตไอออน
+1 H+ ไฮโดรเจน ไฮโดรเจนไอออน หรือโปรตอน

Na+ โซเดียม โซเดียมไอออน
Ag+ เงิน เงินไอออน
Cu+ ทองแดง ทองแดง(I) หรือ คิวปรัสไอออน
NH4

+ - แอมโมเนียมไอออน
+2 Ca2+ แคลเซียม แคลเซียมไอออน

Zn2+ สังกะสี สังกะสีไอออน
Cu2+ ทองแดง ทองแดง(II) หรือ คิวปริกไอออน
Fe2+ เหล็ก เหล็ก(II) หรือ เฟอรัสไอออน
Hg2+ ปรอท ปรอท(II) หรือ เมอรคิวริกไอออน

+3 Al3+ อะลูมิเนียม อะลูมิเนียมไอออน
Fe3+ เหล็ก เหล็ก(III) หรือ เฟอริกไอออน
Cr3+ โครเมียม โครเมียม(III) หรือโครมิกไอออน

5.2) แอนไอออน เรียกตามชื่อธาตุ แตเปลี่ยนคําลงทายเปนไอด (-ide) และแอนไอออนบางชนิด
เปนกลุมอะตอมหรือโมเลกุลจึงมีชื่อเรียกเฉพาะ ดังตารางที่ 4.7
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ตารางที่ 4.7 ชื่อแอนไอออนบางชนิด
ประจุ แอนไอออน ชื่อธาตุ ชื่อเรียกแอนไอออน
-1 H- ไฮโดรเจน ไฮไดรดไอออน

F- ฟลูออรีน ฟลูออไรดไอออน
Cl- คลอรีน คลอไรดไอออน
I- ไอโอดีน ไอโอไดดไอออน
CN- - ไซนาไนดไอออน
OH- - ไฮดรอกไซดไอออน
CH3COO- - แอซีเตตไอออน
NO3

- - ไนเตรตไอออน
MnO4

- - แมงกาเนตไอออน
-2 O2- ออกซิเจน ออกไซดไอออน

S2- กํามะถัน (ซัลเฟอร) ซัลไฟดไอออน
CO3

2- - คารบอเนตไอออน
CrO4

2- - โครเมตไอออน
Cr2O7

2- - ไดโครเมตไอออน
SO4

2- - ซัลเฟตไอออน
-3 N3- ไนโตรเจน ไนไตรดไอออน

PO4
3- - ฟอสเฟตไอออน

3) ลําดับการเรียกชื่อสารประกอบไอออนิกใหเรียกชื่อแคตไอออนกอนแลวตามดวยชื่อแอนไอออน
(ตามหลักการเขียนสูตร) ดังตารางที่ 4.8

ตารางที่ 4.8 ชื่อสารประกอบไอออนิกบางชนิด
สูตรสารประกอบ
ไอออนิก

แคตไอออน แอนไอออน ชื่อสารประกอบไอออนิก

NaCl Na+ Cl- โซเดียมคลอไรด
Li2O Li+ O2- ลิเทียมออกไซด
CaF2 Ca2+ F- แคลเซียมฟลูออไรด
MgO Mg2+ O2- แมกนีเซียมออกไซด
Al2S3 Al3+ S2- อะลูมิเนียมซัลไฟด
(NH4)2SO4 NH4

+ SO4
2- แอมโมเนียมซัลเฟต

Fe(OH)3 Fe3+ OH- เหล็ก(III) ไฮดรอกไซด 
K3PO4 K+ PO4

3- โพแทสเซียมฟอสเฟต

4) แคตไอออนที่เปนโลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชันไดหลายคา (มีประจุบวกไดมากกวาหนึ่งคา) 
ใหเขียนเลขออกซิเดชันของแคตไอออนตามระบบสตอก (stock) โดยเขียนชื่อธาตุตามดวยเลขคา
ออกซิเดชันเปนเลขโรมันในเครื่องหมายวงเล็บ เชน เหล็ก(III), ตะกั่ว(II), โครเมียม(VI), ปรอท(II) และ
แคดเมียม(II) ดังตารางที่ 4.6
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5) โลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชัน 2 คา และมีชื่อภาษาละติน ใหเรียกแคตไอออนดวยชื่อภาษา
กรีก แตเปลี่ยนพยางคทายเปน “-อัส (-ous)” สําหรับไอออนที่มีเลขออกซิเดชันนอย และเปลี่ยนพยางค
ทายเปน “-อิก (-ic)” สําหรับไอออนที่มีเลขออกซิเดชันมากกวา โดยไมตองใสเลขออกซิเดชันในวงเล็บ ดัง
ตารางที่ 4.9 และตัวอยางดังตารางที่ 4.10

ตารางที่ 4.9 ชื่อเรียกแคตไอออนของโลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชัน 2 คาและมีชื่อเรียกภาษาละติน
โลหะแทรนซิชัน ชื่อภาษาละติน เลขออกซิเดชัน ชื่อเรียกแคตไอออน
Fe เฟอรัม +2 เฟอรัส (ferrous)

(ferrum) +3 เฟอริก (ferric)
Cu คิวปรัม +1 คิวปรัส (cuprous) 

(cuprum) +2 คิวปริก (cupric)
Hg เมอรคิวรี +1 เมอรคิวรัส (mercurous)

(mercury) +2 เมอรคิวริก (mercuric)

ตารางที่ 4.10 ชื่อเรียกสารประกอบไอออนิกที่โลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชัน 2 คา
สูตรสารประกอบ
ไอออนิก

เลขออกซิเดชัน
ของโลหะ

ชื่อเรียกแคตไอออน ชื่อเรียกสารประกอบ
ไอออนิก

FeSO4 +2 เฟอรัส เฟอรัสซัลเฟต
FeCl3 +3 เฟอริก เฟอริกคลอไรด
Cu2O +1 คิวปรัส คิวปรัสออกไซด
CuO +2 คิวปริก คิวปริกออกไซด
Hg2Cl2 +1 เมอรคิวรัส เมอรคิวรัสคลอไรด
HgCl2 +2 เมอรคิวริก เมอรคิวริกคลอไรด

ตัวอยาง 4.2 การเขียนและการเรียกชื่อสารประกอบไอออนิก
ธาตุองคประกอบ สูตรสารประกอบไอออนิก ชื่อเรียกสารประกอบไอออนิก
K กับ O K2O โพแทสเซียมออกไซด
Ca กับ SO4

2- CaSO4 แคลเซียมซัลเฟต
Al กับ Cl AlCl3 อะลูมิเนียมคลอไรด
Fe2+ กับ S FeS เฟอรัสซัลไฟด หรือ เหล็ก(II)ซัลไฟด
Fe3+ กับ CN- Fe(CN)3 เฟอริกไซนาไนด หรือ เหล็ก(III)ไซนาไนด
Cr กับ F CrF3 โครเมียม(III) ฟลูออไรด
Mn กับ PO4

3- Mn3(PO4)2 แมงกานีส(II) ฟอสเฟต
Zn กับ O ZnO สังกะสีออกไซด

ขอสังเกต ชื่อสารประกอบไอออนิกจะไมมีคําลงทายวา ไอออน เหมือนกรณีแคตไอออนและแอนไอออน เนื่องจากเมื่อ
เกิดเปนสารประกอบไอออนิก ประจุสุทธิเทากับศูนย
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4.1.2 พันธะโคเวเลนซ
พันธะโคเวเลนซ (covalent bond) เปนพันธะที่เกิดจากอะตอมตั้งแต 2 อะตอมขึ้นไป โดยเกิดจาก

การนําเวเลนซอิเล็กตรอนมาใชรวมกันในจํานวนเทาๆ กัน ภาพที่ 4.11(ก) แสดงแบบจําลองการเกิด
พันธะโคเวเลนซของสองอะตอมในการใชอิเล็กตรอนรวมกันอะตอมละ 1 อิเล็กตรอน เรียกอิเล็กตรอนที่
ใชรวมกันเพื่อสรางพันธะวา อิเล็กตรอนคูรวมพันธะ (bonded-pair electron) สวนอิเล็กตรอนที่ไมไดใช
ในการสรางพันธะ เรียกวา อิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว (lone-pair electron)

     อิเล็กตรอนคูรวมพันธะ

(ก)                                    (ข)
ภาพที่ 4.11 ภาพจําลองการเกิดพันธะโคเวเลนซ

การเกิดพันธะโคเวเลนซ
โมเลกุล CH4 เกิดจากพันธะโคเวเลนซระหวางอะตอม C และ H สามารถอธิบายการเกิดพันธะ

ตามกฎออกเตตได คือ C มีเวเลนซอิเล็กตรอน 4 อิเล็กตรอน ดังนั้นสามารถเกิดพันธะไดทั้งหมด 4 
พันธะ ในขณะที่ H มีเวเลนซอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอนจึงสามารถเกิดพันธะไดเพียง 1 พันธะเทานั้น 
ดังนั้นการเกิดพันธะโคเวเลนซระหวาง C 1 อะตอมตองอาศัย H จํานวน 4 อะตอม ดังแสดงในภาพที่
4.11(ข) อิเล็กตรอนคูรวมพันธะที่มาจาก C แทนดวยจุดวงกลม สวนอิเล็กตรอนคูรวมพันธะที่มาจาก H 
แทนดวย x และเวเลนซอิเล็กตรอนของ C ครบ 8 ตามกฎออกเตต สวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ H ครบ
2 (ตามขอยกเวนกฎออกเตต)                                    

ตัวอยางการเกิดพันธะโคเวเลนซของโมเลกุล NH3 และโมเลกุล H2O แสดงดังภาพที่ 4.12 อธิบาย
การเกิดพันธะเชนเดียวกับ CH4 จะเห็นวาเมื่อเกิดพันธะโคเวเลนซ เวเลนซอิเล็กตรอนของ N และ O 
ครบ 8 (ตามกฎออกเตต) สวนเวเลนซอิเล็กตรอนของ H ครบ 2 (ตามขอยกเวนกฎออกเตต) แตที่
แตกตางกันคือพันธะที่เกิดขึ้นไมไดเกิดตามจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน เพราะ N เกิดไดเพียง 3 พันธะ 
และ O เกิดไดเพียง 2 พันธะ ดังนั้น N จึงมีอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว 1 คู สวน O มีอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว 
2 คู

                              อิเล็กตรอนคูรวมพันธะ
       อิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว

                                           (ก)                           (ข)                    
ภาพที่ 4.12 แสดงการเกิดพันธะโคเวเลนซของ (ก) NH3 และ (ข) H2O
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พลังงานในการเกิดพันธะโคเวเลนซ
การเกิดพันธะโคเวเลนซเกี่ยวของกับแรงผลักและแรงดึงดูดที่สมดุลกันระหวางสองอะตอม แรงผลัก

เกิดขึ้นสองแบบคือแรงผลักระหวางอิเล็กตรอนของแตละอะตอม และระหวางนิวเคลียสของแตละอะตอม 
สวนแรงดึงดูดเกิดขึ้นไดเปนแรงดึงดูดระหวางนิวเคลียสกับอิเล็กตรอนของทั้งสองอะตอม ดังภาพที่ 4.13

แรงดึงดูด
                     กลุมหมอกอิล็กตรอน

แรงผลัก
                                                                         นิวเคลียส

แรงดึงดูด
ภาพที่ 4.13 แรงผลักและแรงดูดระหวางอะตอมในการเกิดพันธะโคเวเลนซ

ที่มา: ดัดแปลงจาก McMurry et al., Chemistry. 2010. p108

การอธิบายการเกิดพันธะโคเวเลนซของแกส H2 แสดงภาพที่ 4.14 อะตอม H สองอะตอมรวมเปน
โมเลกุล H2 เมื่ออะตอม H สองอะตอมเคลื่อนที่เขาใกลกัน (ตําแหนง ) จะเกิดแรงดึงดูดระหวาง
อิเล็กตรอนของอะตอมหนึ่งกับโปรตอนในนิวเคลียสของอีกอะตอมหนึ่ง ทําใหบริเวณระหวางอะตอมทั้ง
สองมีอิเล็กตรอนอยูหนาแนนกวาบริเวณอื่น อิเล็กตรอนที่เคลื่อนที่อยูในบริเวณระหวางอะตอมทั้งสองจะ
ดึงนิวเคลียสของทั้งสองอะตอมใหเขาใกลกันมากขึ้น แตเนื่องจากอิเล็กตรอนของทั้งสองอะตอมมีประจุ
ลบเหมือนกัน และโปรตอนในนิวเคลียสทั้งสองมีประจุบวกเหมือนกัน สงผลใหเมื่ออะตอม H เขามาใกล
กัน จะเกิดทั้งแรงดึงดูดและแรงผลักพรอมๆ กัน (ดังภาพที่ 4.13) ซึ่งถาอะตอม H อยูหางกันจะมีแรง
ดึงดูดมากกวาแรงผลัก แตถาอะตอม H เขาใกลกันมากเกินไปจะมีแรงผลักมากกวาแรงดูด เมื่ออะตอม H
สองอะตอมอยูหางกันในระยะที่เหมาะสม พลังงานศักยลดลงต่ําสุด ณ ระยะระหวางนิวเคลียสของ H-H 
เทากับ 74 พิโกเมตร (ตําแหนง ) แรงดึงดูดจะสมดุลกับแรงผลัก ผลรวมของแรงทําใหนิวเคลียสไมแยก
จากกัน และใชอิเล็กตรอนรวมกันเกิดเปนพันธะโคเวเลนซ

ความสัมพันธระหวางพลังงานศักยกับระยะระหวางนิวเคลียสของสองอะตอม (ตามภาพที่ 4.14) 
จะเห็นไดวาเมื่ออะตอมทั้งสองเขามาใกลกัน แรงดึงดูดระหวางอะตอมทําใหพลังงานศักยลดลง และมี
ระยะหนึ่งที่พลังงานศักยลดลงต่ําสุดเทากับ -432 kJ/mol (ระยะ ) ถาอะตอมทั้งสองเขาใกลกัน
มากกวานี้ แรงผลักระหวางนิวเคลียสทําใหพลังงานศักยเพิ่มขึ้น (ตําแหนง ) โมเลกุล H2 ไมเสถียร 
(อะตอม H แยกออกจากกัน) ระยะหางระหวางนิวเคลียสของอะตอม H สองอะตอมที่มีเสถียรภาพเปน 
74 พิโกเมตร หมายความไดวา ความยาวพันธะของโมเลกุล H2 เทากับ 74 พิโกเมตร และพลังงาน
พันธะของ H2 เทากับ 432 kJ/mol
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ภาพที่ 4.14 ความสัมพันธระหวางพลังงานศักยกับระยะระหวางนิวเคลียสของไฮโดรเจน
ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p338

พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ
พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ (coordinate covalent bond) เกิดจากอะตอมของธาตุหนึ่งเปนผูให

คูอิเล็กตรอนแกอีกอะตอมหนึ่งที่สามารถรับคูอิเล็กตรอนได แลวเกิดเปนพันธะโคเวเลนซ 
พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ แตกตางจากพันธะโคเวเลนซปกติตรงที่ไมไดเกิดจากอะตอมทั้งสอง

นําเวเลนซอิเล็กตรอนมาใชรวมกัน แบบจําลองเปรียบเทียบการเกิดพันธะโคเวเลนซปกติและการเกิด
พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ แสดงดังภาพที่ 4.15
                           

ภาพที่ 4.15 แบบจําลอง (ก) การเกิดพันธะโคเวเลนซปกติ และ (ข) พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ

จากแบบจําลองภาพที่ 4.15 จะเห็นความแตกตางของการเกิดพันธะโคเวเลนซปกติและพันธะ
โคออรดิเนตโคเวเลนซ คือการนําเวเลนซอิเล็กตรอนมาใชรวมกัน  ในพันธะโคเวเลนซปกติ อะตอม X 
และ Y ใชอิเล็กตรอนของตัวเอง ในขณะที่พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซจะเห็นวาฝายหนึ่งใหคูอิเล็กตรอน
หนึ่ง เรียกวาผูใหคูอิเล็กตรอน (electron paired donor) อีกฝายทําหนาที่รับคูอิเล็กตรอน เรียกวา ผูรับคู

พันธะโคเวเลนซ

พันธะโคออรดิเนต
โคเวเลนซ
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. .                    . .                           . .                  . .             

อิเล็กตรอน (electron paired acceptor) โดยผูรับคูอิเล็กตรอนตองมีออรบิทัลวางสําหรับรับคูอิเล็กตรอน
เพื่อเกิดเปนพันธะโคเวเลนซ

ตัวอยางโมเลกุลที่เกิดพันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ เชน H3N-BF3 แสดงในภาพที่ 4.16

NH
H

H

B

F

F
F NH

H

H

B

F

F
F

ภาพที่ 4.16 แสดงการเกิดพันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ

เมื่อพิจารณาจากเวเลนซอิเล็กตรอนของ B ซึ่งอยูหมู 3A จะมีเวเลนซอิเล็กตรอน 3 อิเล็กตรอน 
และอิเล็กตรอนทั้ง 3 อิเล็กตรอนไดใชเปนอิเล็กตรอนคูรวมพันธะกับ H 3 อะตอมหมดแลว ดังนั้น B จึง
ไมมีเวเลนซอิเล็กตรอนเหลือที่จะใชสรางพันธะไดอีก สวนโมเลกุล NH3 อะตอม N ซึ่งอยูหมู 5A จะมี
เวเลนซอิเล็กตรอน 5 อิเล็กตรอน เกิดพันธะกับ H 3 อะตอม ดังนั้น N จึงมีอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวอีก 1 
คู เมื่อ B ไมมีอิเล็กตรอนที่จะสามารถสรางพันธะได แต B มีออรบิทัลวาง (คือออรบิทัล-2p) จึงสามารถ
รับคูอิเล็กตรอนจาก N เกิดเปนพันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ

ประเภทของพันธะโคเวเลนซ
1) พันธะเดี่ยว (single bond) คือพันธะโคเวเลนซที่เกิดจากใชอิเล็กตรอนคูรวมพันธะ 1 คู เขียน

โดยใชขีดหนึ่งเสน () แทนอิเล็กตรอนคูรวมพันธะ 1 คูที่อยูระหวางอะตอมทั้งสองอะตอม เชน พันธะ
ระหวาง C กับ H ในโมเลกุล CH4

2) พันธะคู (double bond) คือพันธะโคเวเลนซที่เกิดจากใชอิเล็กตรอนคูรวมพันธะ 2 คู เขียนโดย
ใชขีดสองเสน () แทนอิเล็กตรอนคูรวมพันธะ 2 คูที่อยูระหวางอะตอมทั้งสองอะตอม เชนพันธะระหวาง 
C กับ O ในโมเลกุล CO2 โดย C มีเวเลนซอิเล็กตรอน 4 อิเล็กตรอน สวน O มีเวเลนซอิเล็กตรอน 6 
อิเล็กตรอน ยังขาดอีก 2 อิเล็กตรอนจะครบ 8 ตามกฎออกเตต เมื่อ C นําอิเล็กตรอน 2 อิเล็กตรอนมา
ใชในการสรางพันธะกับ O 2 อะตอม เกิดเปนพันธะคูระหวาง C และ O ทําใหอะตอมทั้งสองมีเวเลนซ
อิเล็กตรอนเทากับ 8 และ O มีอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวอะตอมละ 2 คู 

: O = C = O :: O : : C : : O :  

3) พันธะสาม (triple bond) คือ พันธะโคเวเลนซที่เกิดจากใชอิเล็กตรอนคูรวมพันธะ 3 คู เขียน
โดยใชขีดสามเสน () แทนอิเล็กตรอนคูรวมพันธะ 3 คูที่อยูระหวางอะตอมทั้งสองอะตอม เชน พันธะ
ระหวาง N สองอะตอมในโมเลกุลของ N2 โดย N แตละอะตอมมีเวเลนซอิเล็กตรอน 5 อิเล็กตรอน ขาด
อีก 3 อิเล็กตรอนตามกฎออกเตต เมื่อแตละอะตอมใชเวเลนซอิเล็กตรอนรวมกัน 3 คู (มาจากอะตอมละ 
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. .                      . .                             . .                     . .             
 

 

3 อิเล็กตรอน) เกิดเปนพันธะสาม ทําใหไนโตรเจนแตละอะตอมมีเวเลนซอิเล็กตรอนเทากับ 8 และ N มี
อิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวอะตอมละ 1 คู

: N    N : : N  N :
 

สูตรโครงสรางของโมเลกุลโคเวเลนซ
1) สูตรโครงสรางแบบจุด (electron dot formula) ลิวอิส เสนอใชสัญลักษณแบบจุด () แทน

จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน และสัญลักษณ ( ) แทนอิเล็กตรอนคูรวมพันธะหรืออิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว 
ตัวอยาง การเขียนสูตรโครงสรางแบบจุดของแกส H2 โดยอะตอม H มีเวเลนซอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน 
สูตรโครงสรางแบบจุดเขียนไดเปน H เมื่อไฮโดรเจน 2 อะตอมรวมกันเปนโมเลกุล H2 จะใชเวเลนซ
อิเล็กตรอนรวมกัน 1 คู จึงเขียนสูตรแบบจุดไดดังนี้         

                อิเล็กตรอนคูรวมพันธะ

H + H    H : H

2) สูตรโครงสรางแบบเสน (dash formula) เปนการเขียนโดยใชขีดหนึ่งเสน () แทนอิเล็กตรอนคู
รวมพันธะ 1 คูที่อยูระหวางอะตอมทั้งสองอะตอม และใชขีดสองเสน () และขีดสามเสน () แทน
อิเล็กตรอนคูรวมพันธะ 2 คู และ 3 คู ตามลําดับ 

H + H    H : H  หรือ HH  
: O : : C : : O :  หรือ : O = C = O :
H : C    C : H  หรือ  HCCH

การเขียนสูตรโครงสรางลิวอิส
สูตรโครงสรางลิวอิสเปนสูตรที่แสดงการใชอิเล็กตรอนคูรวมพันธะรวมกันของอะตอมในโมเลกุล จะ

แสดงไดทั้งสูตรโครงสรางแบบจุดและแบบเสน หลักการเขียนสูตรโครงสรางลิวอิสเปนดังนี้
ขั้นที่ 1 กําหนดตําแหนงอะตอมกลาง (อะตอมที่มี EN นอยที่สุด) และอะตอมที่ลอมรอบอะตอม

กลาง (H และ F มักอยูลอมรอบเสมอ)
- H ไมสามารถเปนอะตอมกลางได เพราะ H เกิดพันธะกับอะตอมอื่นไดเพียง 1 พันธะ 

เนื่องจากมีเวเลนซอิเล็กตรอนเพียง 1 อิเล็กตรอนและ H จะเสถียรเมื่อมีเวเลนซอิเล็กตรอนครบ 2 
- O โดยทั่วไปจะเกิดพันธะเดี่ยว 2 พันธะ หรือเกิดพันธะคู 1 พันธะ

ขั้นที่ 2 นับรวมจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนของอะตอมทั้งหมด 
ขั้นที่ 3 กระจายคูอิเล็กตรอน (:) เขาระหวางอะตอมของธาตุเปนพันธะเดี่ยว
ขั้นที่ 4 กระจายอิเล็กตรอนที่เหลือเปนคู (:) โดยยึดกฎออกเตต 

- ใหเติมอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวที่อะตอมลอมรอบกอนใหครบ 8 ตามกฎออกเตต (ยกเวน H)
- ถายังมีอิเล็กตรอนเหลือใหเติมที่อะตอมกลาง หรือเติมเปนพันธะคูหรือพันธะสาม

ขั้นที่ 5 เขียนสูตรโครงสรางแบบเสน
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ตัวอยาง 4.3 จงเขียนโครงสรางลิวอิสของคารบอนเททระคลอไรต (CCl4)
ขั้นที่ 1 เขียนโครงสราง C เปนอะตอมกลาง และ Cl 4 
อะตอมอยูลอมรอบ

ขั้นที่ 2 C 1 อะตอม มีเวเลนซอิเล็กตรอน = 4
Cl 4 อะตอม มีเวเลนซอิเล็กตรอน = 7x4 = 28

ดังนั้น จํานวนอิเล็กตรอนรวมทั้งหมด = 4+28 = 32 (16 คู)

CCl Cl
Cl

Cl

ขั้นที่ 3 กระจายคูอิเล็กตรอนระหวาง C และ Cl CCl Cl
Cl

Cl

ขั้นที่ 4 กระจายคูอิเล็กตรอนแกอะตอม Cl ใหครบ 8 ตาม
กฎออกเตต CCl Cl

Cl

Cl

ขั้นที่ 5 เขียนสูตรโครงสรางแบบเสน

CCl Cl
Cl

Cl

ในการเขียนสูตรโครงสรางลิวอิส โมเลกุลจะมีพันธะเดี่ยว พันธะคู หรือพันธะสาม สามารถ
ตรวจสอบไดโดยใชกฎ 6N+2 เมื่อ N คือจํานวนอะตอมทั้งหมดในสูตรเคมี (ยกเวน H) ดังนี้

- ถาจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนในสูตรเคมีเทากับ 6N+2 ในโมเลกุลนั้นจะมีพันธะเดี่ยวทั้งหมด
- ถาจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนในสูตรเคมีนอยกวา 6N+2 อยู 2 ในโมเลกุลจะมีพันธะคูอยางนอย 

1 พันธะอยูดวย
- ถาจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนในสูตรเคมีนอยกวา 6N+2 อยู 4 ในโมเลกุลจะมีพันธะคู 1 หรือ 2

พันธะหรือมีพันธะสาม 1 พันธะอยูดวย
-

ตัวอยาง 4.4 การพิจารณาชนิดพันธะในโมเลกุล SO2 โดยใชกฎ 6N+2
วิธีคิด N = 3 ดังนั้น 6N+2 = 6(3)+2 = 20

จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนทั้งหมด = 6+(6x2) = 18
 20–18 = 2
จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนนอยกวาอยู 2 แสดงวาในโมเลกุล SO2 จะมีพันธะคู 1 พันธะอยูดวย
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PF F
F

ตัวอยาง 4.5 การพิจารณาชนิดพันธะในโมเลกุลและเขียนสูตรโครงสรางลิวอิสของโมเลกุลตอไปนี้
1) PF3 N = 4 ดังนั้น 6N+2 = 6(4)+2 = 26

จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนทั้งหมด = 26
 26–26 = 0 
ดังนั้น ในโมเลกุล PF3 จะมีเฉพาะพันธะเดี่ยว
สูตรโครงสรางเขียนไดเปน  

2) CO2 N = 3  ดังนั้น 6N + 2 = 6(3) + 2 = 20
จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนทั้งหมด = 16
 20–16 = 4 
ดังนั้นในโมเลกุล CO2 จะมีพันธะคู 1 หรือ 2 พันธะ หรือพันธะสาม 1 พันธะ
สูตรโครงสรางเขียนไดเปน  

3) C2H2 N = 2  ดังนั้น 6N + 2 = 6(2) + 2 = 14
จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนทั้งหมด = 10
 14–10 = 4 
ดังนั้นในโมเลกุล C2H2 จะมีพันธะคู 1 หรือ 2 พันธะ หรือพันธะสาม 1 พันธะ
สูตรโครงสรางเขียนไดเปน  HCCH

การเรียกชื่อสารประกอบโคเวเลนซ
การอานชื่อสารประกอบโคเวเลนซจะอานชื่อธาตุอโลหะตัวแรกตามสูตรเคมีกอน (ตามชื่อธาตุ) แลว

ตามดวยชื่ออโลหะตัวตอทาย ชื่ออโลหะตัวตอทายจะเปลี่ยนทายเสียงเปน ไ-ด (-ide) ดังตารางที่ 4.11

ตารางที่ 4.11 การอานชื่ออโลหะตัวทายของสารประกอบโคเวเลนซ
อโลหะ ชื่ออาน อโลหะ ชื่ออาน
ฟลูออรีน (F) ฟลูออไรด โบรมีน (Br) โบรไมด
ซัลเฟอร (S) ซัลไฟด ไฮโดรเจน (H) ไฮไดรด
ออกซิเจน (O) ออกไซด
คลอรีน (Cl) คลอไรด

การอานชื่อสารประกอบโคเวเลนซจะตองบอกจํานวนอะตอมของธาตุอโลหะแตละตัวที่เปน
องคประกอบสูตรเคมีดวยเลขภาษากรีกหรือละติน ดังตารางที่ 4.12 แตกรณีของธาตุที่นําหนาถามี
จํานวนอะตอมเพียงหนึ่งอะตอมไมตองบอกจํานวนของอะตอมนั้น แตสําหรับธาตุที่ตามหลังถึงแมวามี
เพียงหนึ่งอะตอมตองบอกดวย
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ตารางที่ 4.12 ชื่อเรียกจํานวนอะตอมของธาตุอโลหะ
จํานวน ชื่อเรียกจํานวน จํานวน ชื่อเรียกจํานวน
1 โมโน (mono) 6 เฮกซะ (hexa)
2 ได (di) 7 เฮปตะ (hepta)
3 ไตร (tri) 8 ออกตะ (octa)
4 เตตระ (tetra) 9 โนนะ (nona)
5 เพนตะ (penta) 10 เดคะ (deca)

ตัวอยาง 4.5 การเรียกชื่อสารประกอบโคเวเลนต
สูตรสารประกอบโคเวเลนต ชื่อสารประกอบโคเวเลนต

CO คารบอนมอนอกไซด (carbonmonoxide)
CO2 คารบอนไดออกไซด (carbondioxide)
BF3 โบรอนไตรฟลูออไรด (borantrifluoride)
SF6 ซัลเฟอรเฮกซะฟลูออไรด (sulphurhexafluoride)
P2O5 ไดฟอสฟอรัสเพนตะออกไซด (diphosphoruspentaoxide)
N2O3 ไดไนโตรเจนไตรออกไซด(dinitrogentrioxide)
NH3 ไนโตรเจนไตรไฮไดรด (nitrogentrihydride)
P4O10 เตตระฟอสฟอรัสเดคะออกไซด (tetraphosphorusdecaoxide)

สภาพขั้วของพันธะ 
1) ไดโพลโมเมนต

สภาพขั้วของพันธะเกิดขึ้นเนื่องจากกลุมหมอกอิเล็กตรอนกระจายตัวไมเทากันระหวาง
อะตอมที่เกิดพันธะโคเวเลนซ โดยไดโพลโมเมนต (dipole moment) คือสภาพประจุไฟฟาที่เกิดขึ้นอัน
เนื่องจากการกระจายตัวของอิเล็กตรอน โดยประจุไฟฟาจะอยูดวยกันเปนคูๆ (โดยใชสัญลักษณแสดงเปน 
+ และ -) และประจุไฟฟาทั้งสองจะอยูตรงขามกันเสมอ ดังภาพที่ 4.17 คาไดโพลโมเมนตเปนปริมาณ
ที่ใชวัดความมีขั้วของพันธะ

ภาพที่ 4.17 แสดงไดโพลโมเมนตที่เกิดจากการกระจายตัวของอิเล็กตรอนไมเทากัน
ที่มา: http://worldofbiochemistry.blogspot.com/2013/10/electronegativity.html

โมเลกุลที่ประกอบดวยอะตอมชนิดเดียวกันเชน H2, N2 และ O2 จะมีไดโพลโมเมนตเทากับศูนย
โอกาสที่จะพบอิเล็กตรอนในแนวความยาวของพันธะจะเทาๆ กัน แตโมเลกุลที่ประกอบดวยอะตอมตาง
ชนิด โอกาสที่จะพบอิเล็กตรอนในแนวความยาวของพันธะจะไมเทากัน โอกาสที่จะพบอิเล็กตรอนใกล
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อะตอมใดมากกวากันจะขึ้นอยูกับคา EN โดยอะตอมที่มีคา EN สูงกวาจะมีความสามารถในการดึง
อิเล็กตรอนเขาหาตัวเองไดมากกวา ดังนั้นโอกาสที่จะพบกลุมหมอกอิเล็กตรอนหนาแนนในฝงอะตอมที่มี
คา EN สูงกวายอมมีไดมากกวา สภาพขั้วของพันธะโคเวเลนซแบงออกเปน 2 ชนิด

1.1) พันธะไมมีขั้ว (non-polar bond) คือพันธะที่มีไดโพลโมเมนตเปนศูนย หรือไมมีสภาพขั้วของ
พันธะโคเวเลนซ เนื่องจากเปนพันธะที่เกิดจากอะตอมของธาตุชนิดเดียวกัน (จึงมีคา EN เทากัน) ดัง
แสดงในภาพที่ 4.18 เชน H–H, Cl–Cl, OO และ NN

    
(ก)                           (ข)

ภาพที่ 4.18 แบบจําลองแสดงพันธะโคเวเลนซไมมีขั้ว (ก) H2 และ (ข) Cl2
ที่มา: http://www.angelo.edu/faculty/kboudrea/general/shapes/00_lewis.htm#PolarNonpolar

1.2) พันธะมีขั้ว (polar bond) คือสภาพขั้วของพันธะโคเวเลนซที่เกิดขึ้นเมื่ออิเล็กตรอนที่ใช
รวมกันกระจายระหวาง 2 อะตอมไมเทากัน เนื่องมาจากอะตอมทั้งสองมีคา EN ตางกัน อะตอมที่มีคา 
EN สูงกวาจะดึงดูดอิเล็กตรอนเขาหาตัวไดดีกวา ทําใหมีกลุมหมอกอิเล็กตรอนหนาแนนกวา เกิดสภาพ
ขั้วไฟฟาเปนลบเล็กนอย (partial negative charge) เขียนแทนดวย - (เดลดาลบ)  สวนอะตอมที่มีคา 
EN ต่ํากวาจะดึงดูดอิเล็กตรอนไดนอยกวา กลุมหมอกอิเล็กตรอนเบาบางกวา จึงมีสภาพขั้วไฟฟาเปน
บวกเล็กนอย (partial positive charge) เขียนแทนดวย + (เดลดาบวก)  หรอือาจเขียนโดยใชเครื่องหมาย

 แทนไดโพลโมเมนตแสดงสภาพขั้วของพันธะ โดยหัวลูกศรชี้ไปทางอะตอมที่มีอิเล็กตรอนหนาแนน
กวา (อะตอมที่มีคา EN สูงกวา) ดังแสดงในภาพที่ 4.19 และ 4.20

 

ภาพที่ 4.19 แบบจําลองแสดงพันธะโคเวเลนซที่มีขั้ว

ภาพที่ 4.20 แบบจําลองแสดงพันธะโคเวเลนซมีขั้วของน้ํา
ที่มา: http://bioserv.fiu.edu/~walterm/human_online/chemistry_mine/chemistry_of_life.htm
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2) สภาพขั้วของโมเลกุล
สภาพขั้วของของโมเลกุลขึ้นอยูกับผลรวมเวกเตอรของไดโพลโมเมนตของทุกพันธะใน

โมเลกุล ถาผลรวมของไดโพลโมเมนตเทากับศูนย โมเลกุลไมมีสภาพขั้ว แตถาผลรวมของไดโพลโมเมนต
ไมเทากับศูนย สภาพขั้วของโมเลกุลโคเวเลนซแบงออกเปน 2 ชนิดคือ

2.1) โมเลกุลที่ไมมีขั้ว (non-polar) คือโมเลกุลที่ผลรวมเวกเตอรของไดโพลโมเมนตเทากับ
ศูนย โดยโมเลกุลที่ไมมีขั้วอาจเกิดขึ้นตามสภาพขั้วพันธะได 2 ประเภทคือ 

(1) โมเลกุลไมมีขั้วที่เกิดจากพันธะที่ไมมีขั้ว เชน H2, Cl2, N2 และ O2 เนื่องจากมี
คา EN เทากัน

(2) โมเลกุลไมมีขั้วที่เกิดจากพันธะที่มีขั้ว เชน CO2 และ CH4 ดังแสดงในภาพที่ 
4.21 พันธะที่เกิดขึ้นเปนพันธะที่มีขั้ว แตเมื่อรวมเวกเตอรไดโพลโมเมนตของทุกพันธะ พบวาไดโพล
โมเมนตเทากับศูนย

O   C   O  
   

       (ก)                       (ข)
ภาพที่ 4.21 โมเลกุลไมมีขั้วทีป่ระกอบดวยพันธะที่มีขั้วของ (ก) คารบอนไดออกไซด และ (ข) มีเทน

2.2) โมเลกุลที่มีขั้ว (polar) คือผลรวมของไดโพลโมเมนตไมเทากับศูนย จะประกอบดวย
พันธะที่มีขั้ว เชน NH3, H2O, CH3Cl และ SO2 ดังแสดงในภาพที่ 4.22

         (ก)                       (ข)
ภาพที่ 4.22 โมเลกุลมีขั้ว (ก) น้ํา และ (ข) ฟลูออโรมีเทน

พลังงานพันธะ 
พลังงานพันธะ (bond energy) คือพลังงานที่ใชไปเพื่อสลายพันธะภายในโมเลกุลใหแยกออกจาก

กันกลายเปนอะตอมในสภาวะแกส เชน
H2(g) + 432 kJ    2H(g)
HCl(g) + 334 kJ   H(g) + Cl(g)

ในการสลายพันธะชนิดเดียวกันในสารตางชนิดกันใชพลังงานไมเทากัน ถาการสลายพันธะใน
โมเลกุลชนิดเดียวกันแตมีหลายพันธะ จะตองสลายพันธะหลายขั้นและใชพลังงานไมเทากัน ซึ่งตองใช
คาเฉลี่ยเรียกวา พลังงานพันธะเฉลี่ย (average bond energy) เชนกรณีของพันธะ C-H มีคาพลังงาน
พันธะเฉลี่ยเทากับ 413 kJ/mol ลักษณะสําคัญของพลังงานพันธะ (ตารางที่ 4.13)
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ตารางที่ 4.13 พลังงานพันธะเฉลี่ย (kJ/mol)
พันธะเดี่ยว
H-H 432 N-H 391 Si-H 323 S-H 347
H-F 565 N-N 160 Si-Si 226 S-S 266
H-Cl 427 N-P 209 Si-O 368 S-F 327
H-Br 363 N-O 201 Si-S 226 S-Cl 271
H-I 295 N-F 272 Si-F 565 S-Br 218

N-Cl 200 Si-Cl 381 S-I 170
C-H 413 N-Br 243 Si-Br 310
C-C 347 N-I 159 Si-I 234 F-F 159
C-Si 301 F-Cl 193
C-N 305 O-H 467 P-H 320 F-Br 212
C-O 358 O-P 351 P-Si 213 F-I 263
C-P 264 O-O 204 P-P 200 Cl-Cl 243
C-S 259 O-S 265 P-F 490 Cl-Br 215
C-F 453 O-F 190 P-Cl 331 Cl-I 208
C-Cl 339 O-Cl 203 P-Br 272 Br-Br 193
C-Br 276 O-Br 234 P-I 184 Br-I 175
C-I 216 O-I 234 I-I 151
พันธะคูและพันธะสาม
C=C 614 N=N 418 CC 839 NN 945
N=N 615 N=O 607 CN 891
C=O 745 (CO2) O=O 498 CO 1070

ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p340

การสลายพันธะเปนการเปลี่ยนแปลงประเภทดูดพลังงาน (endothermic) คือเปนปฏิกิริยาใช
พลังงานในการสลายพันธะเดิมมากกวาพลังงานที่คายออกเมื่อเกิดพันธะใหม 

HH(g) + 436 kJ   2H(g)

การเกิดพันธะเปนการเปลี่ยนแปลงประเภทคายพลังงาน (exothermic) คือเปนปฏิกิริยาที่ใช
พลังงานในการสลายพันธะเดิมนอยกวาพลังงานที่คายออกมาเมื่อเกิดพันธะใหม 

H(g) + Cl(g)   HCl(g) + 431 kJ

ความยาวพันธะ
ความยาวพันธะ (bond length) เปนระยะทางระหวางนิวเคลียสของอะตอมสองอะตอมขณะเขา

ใกลกันไดมากที่สุดดวยแรงยึดเหนี่ยวเกิดเปนพันธะโคเวเลนซ ความยาวพันธะที่เกิดในโมเลกุลตางชนิดจะ
ไมเทากัน ถึงแมจะเกิดพันธะชนิดเดียวกันก็ตาม ในอะตอมบางชนิดอาจเกิดพันธะไดมากกวาหนึ่งชนิดแต
พันธะที่เกิดจะมีพลังงานพันธะและความยาวพันธะตางกัน แสดงดังภาพที่ 4.23 และ 4.24
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     ความยาวพันธะ
ภาพที่ 4.23 แบบจําลองความยาวพันธะของโมเลกุลโคเวเลนซ

                          198 pm                         154 pm                          178 pm

                             (ก)                                (ข)                                 (ค)
ภาพที่ 4.24 ความยาวพันธะระหวาง (ก) ClCl, (ข) CC และ (ค) ClC

ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p286

ความยาวพันธะเฉลี่ยระหวางอะตอมของธาตุแตละชนิดในพันธะโคเวเลนซ แสดงดังตารางที่ 4.14
จะสังเกตไดวากรณีอะตอมธาตุชนิดเดียวกัน ความยาวพันธะเฉลี่ยของพันธะสาม<พันธะคู<พันธะเดี่ยว

ตารางที่ 4.14 ความยาวพันธะเฉลี่ย (หนวยพิโกเมตร)
พันธะเดี่ยว
H-H 74 N-H 101 Si-H 148 S-H 134
H-F 92 N-N 146 Si-Si 234 S-P 210
H-Cl 127 N-P 177 Si-O 161 S-S 204
H-Br 141 N-O 144 Si-S 210 S-F 158
H-I 161 N-S 168 Si-N 172 S-Cl 201

N-F 139 Si-F 156 S-Br 225
N-Cl 191 Si-Cl 204 S-I 134

C-H 109 N-Br 214 Si-Br 216
C-C 154 N-I 222 Si-I 240 F-F 143
C-Si 186 F-Cl 166
C-N 147 O-H 96 P-H 142 F-Br 178
C-O 143 O-P 160 P-Si 227 F-I 187
C-P 187 O-O 148 P-P 221 Cl-Cl 199
C-S 181 O-S 151 P-F 156 Cl-Br 214
C-F 133 O-F 142 P-Cl 204 Cl-I 243
C-Cl 177 O-Cl 164 P-Br 222 Br-Br 228
C-Br 194 O-Br 172 P-I 243 Br-I 248
C-I 213 O-I 194 I-I 266
พันธะคูและพันธะสาม
C=C 134 N=N 122 CC 121 NN 110
N=N 127 N=O 120 CN 115 NO 106
C=O 123 O=O 121 CO 113

ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p340
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มุมพันธะ (bond angle)
โดยทั่วไปโมเลกุลตองการอยูในระบบที่มีพลังงานต่ําที่สุด โดยกลุมหมอกอิเล็กตรอนพยายามอยู

หางกันมากที่สุดเพื่อใหมีแรงผลักระหวางกันนอยที่สุด โมเลกุลจึงจะมีความเสถียรสูง การที่โมเลกุลลด
แรงผลักระหวางกลุมหมอกอิเล็กตรอนของแตละพันธะเกิดขึ้นไดโดยการเบนมุมพันธะออกใหหางกัน

ตัวอยางโมเลกุล CH4 อะตอม C ที่อยูตรงกลางมีคูอิเล็กตรอนลอมรอบ 4 คู เนื่องจากกลุมประจุ
ลบทั้ง 4 คู มีขนาดประจุเทากันจึงเกิดแรงผลักเทาๆ กัน สงผลใหมุมของพันธะเบนออกจากกันจนทํามุม
ระหวางกันเปน 109.5 ดังภาพที่ 4.25(ก)

ตัวอยางโมเลกุล NH3 มีพันธะระหวางอะตอม N กับ H รวมสามพันธะ มุมระหวางพันธะของ
โมเลกุล NH3 เทากับ 107.3 เนื่องจากอิทธิพลของกลุมประจุลบจากอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวหนึ่งคูของ
อะตอมไนโตรเจนแผไปในบริเวณกวางกวากลุมประจุลบของคูอิเล็กตรอนที่อยูรวมกันระหวางอะตอม N 
กับอะตอม H ซึ่งไดรับอิทธิพลการดึงดูดจากนิวเคลียสทั้งสอง ดังนั้น กลุมประจุลบที่ใหญกวาจึงผลัก
พันธะระหวาง N และ H ทั้งสามพันธะเขามาชิดกัน ดังภาพที่ 4.25(ข)

ตัวอยางโมเลกุล H2O ประกอบดวย O 1 อะตอม และ H 2 อะตอม อะตอม O มีอิเล็กตรอนคู
โดดเดี่ยวอีก 2 คู ซึ่งผลักพันธะ O-H ทําใหโมเลกุล H2O มีมุมนี้เทากับ 104.5 ดังภาพที่ 4.25(ค)

                                         (ก)                    (ข)                     (ค)
ภาพที่ 4.25 แสดงมุมพันธะของโมเลกุล (ก) CH4 (ข) NH3 และ (ค) H2O

ที่มา: Chang and Goldsby. Chemistry. 2013. p420

รูปรางโมเลกุล
รูปรางโมเลกุล (molecular shape) คือการจัดเรียงอะตอมทางเรขาคณิต (geometry) ในโมเลกุล

แบบสามมิติ การเรียงตัวของอะตอมในโมเลกุลเกี่ยวของโดยตรงกับพันธะเคมีที่เกิดขึ้นระหวางอะตอม ซึ่ง
มีผลตอความยาวและมุมพันธะ การหารูปรางโมเลกุลอาศัยแบบจําลองการผลักกันของคูอิเล็กตรอนในวง
เวเลนซ (Valence Shell Electron Pair Repulsion) หรือเรียกสั้นๆวา “แบบจําลอง VSEPR”

ในป ค.ศ.1957 กิลเลสพาย (Ronald James Gillespie) และไนโฮลม (Ronald Sydney Nyholm) 
ไดพัฒนาแบบจําลอง VSEPR จากแนวคิดของซิดกวิก (Nevil Sidgwick) และโพเวล (Herbert Powell) 
เพื่อใชเปนแบบจําลองเพื่อทํานายรูปรางของโมเลกุลโคเวเลนซ ซึ่งศึกษาโดยใชสมบัติทางไฟฟาของ
อิเล็กตรอนคูรวมพันธะและอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว แบบจําลอง VSEPR ใชหลักการผลักกันของคู
อิเล็กตรอน โดยมีสมมติฐานดังนี้
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1) คูอิเล็กตรอนที่ลอมรอบอะตอมกลางจะเรียงตัวใหมีแรงทางไฟฟากระทําตอกันนอยที่สุดและอยู
หางกันมากที่สุด

2) วงโคจรระดับพลังงานสุดทายของอิเล็กตรอนจะกระจายตัวเปนทรงกลม โดยมีระยะหางกันให
มากที่สุด

3) พันธะคูหรือพันธะสามจะถูกนับเสมือนเปนพันธะเดี่ยว แตมีกําลังผลักที่แรงกวา

โมเลกุลจะพยายามหลีกเลี่ยงการผลักกันของกลุมอิเล็กตรอนภายในโมเลกุล แตเนื่องจาก
อิเล็กตรอนมีประจุลบ จึงแสดงอํานาจไฟฟาผลักกัน โมเลกุลจึงตองพยายามใหอิเล็กตรอนที่มีอยูใน
โมเลกุลนั้นผลักกันใหเบาบางที่สุดเทาที่จะทําได การผลักกันของอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวดวยกันจะมีการสง
แรงทางไฟฟากระทําตอกันมากที่สุด เนื่องจากอิเล็กตรอนนั้นจะถูกดูดเขามาใกลกับนิวเคลียสของอะตอม
กลางมากที่สุด ซึ่งสงผลใหเกิดการผลักกันรุนแรงมากที่สุด รองลงมาคือการผลักกันระหวางอิเล็กตรอนคู
โดดเดี่ยวกับอิเล็กตรอนรวมพันธะ และการผลักกันระหวางอิเล็กตรอนรวมพันธะดวยกัน

แบบจําลอง VSEPR อาศัยหลักการผลักกันของคูอิเล็กตรอน แบงเปน 2 ประเภทคือ
1) โมเลกุลที่อะตอมกลางไมมีอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว 

สมมติใหโมเลกุลประกอบดวยธาตุ 2 ชนิดคือ A และ X โดยใหอะตอม A เปนอะตอมกลาง
สรางพันธะและอะตอม X ลอมรอบดวยจํานวน m อะตอม จึงเขียนสูตรโครงสรางโดยทั่วไปไดเปน AXm

ดังนั้น การจัดเรียงอะตอมและรูปรางเรขาคณิตที่เปนไปไดของโมเลกุล AXm จะขึ้นอยูกับจํานวนอะตอมที่
ลอมรอบอะตอมกลาง แสดงไดดังตารางที่ 4.15

ตารางที่ 4.15 รูปแบบการจัดเรียงคูอิเล็กตรอนรอบอะตอมกลางในโมเลกุลที่อะตอมกลางไมมี
อิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว
คูอิเล็กตรอนรอบ
อะตอมกลาง

สูตร
โมเลกุล

รูปทรงการจัดเรียงคู
อิเล็กตรอน

รูปรางโมเลกุล มุมพันธะ ตัวอยาง
โมเลกุล

2 AX2 เสนตรง (linear) 180 BeCl2

3 AX3 สามเหลี่ยมแบนราบ 
(trigonal planar)

120 BF3

4 AX4 ทรงเหลี่ยมสี่หนา
(tetrahedral)

109.5 CH4

5 AX5 ปดระมิดคูฐานสามเหลี่ยม 
(trigonal bipyramidal)

120
90

PCl5

6 AX6 ทรงเหลี่ยมแปดหนา
(octahedral)

90 SF6
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2) โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว 
ในกรณีที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว (อิเล็กตรอนที่ไมไดใชสรางพันธะ) ในโมเลกุล 

จึงเขียนสูตรทั่วไปไดเปน AXmEn เมื่อ A เปนอะตอมกลาง, X เปนอะตอมหรือหมูอะตอมที่ใชสรางพันธะ
กับอะตอมกลางดวยจํานวน m อะตอม โดย E เปนสัญลักษณแทนคูอิเล็กตรอนที่ไมใชสรางพันธะ และ n 
เปนจํานวน อิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว ซึ่งคูอิเล็กตรอนที่ไมใชสรางพันธะมีอิทธิพลตอรูปรางโมเลกุล
เนื่องจากการผลักของอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว ตารางที่ 4.16 แสดงรูปรางโมเลกุลของโมเลกุลที่มี
อิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวตั้งแต 1 คูขึ้นไป

ตารางที่ 4.16 รูปแบบการจัดเรียงคูอิเล็กตรอนรอบอะตอมกลางในโมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนคู
โดดเดี่ยว

สูตรโมเลกุล จํานวนอิเล็กตรอนคู
โดดเดี่ยว

รูปทรงเรขาคณิต รูปรางโมเลกุล ตัวอยาง

AX2E 1
รูปตัววี 
(V-shape)

SnCl2, SO2

AX3E 1 พีระมิดฐานสามเหลี่ยม NH3, PCl3

AX4E 1 กระดานหก
(seesaw)

SF4, TeCl4

AX5E 1 พีระมิดฐานจตุรัส
(square pyramidal)

BrF3, IF5

AX2E2 2
รูปตัววี 
(V-shape)

H2O, SCl2

AX3E2 2 รูปตัวที 
(T-shape)

BrF3, ClF3

AX4E2 2 จัตุรัสระนาบ (square 
planar)

XeF4, ICl4-

AX2E3 3
เสนตรง
(linear) I3-, XeF2
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ทฤษฎีพันธะเวเลนซ 
ในป ค.ศ.1927 ไฮตเลอร (Walter Heitler) และลอนดอน (Fritz London) ไดเสนอทฤษฎีพันธะ

เวเลนซ (valence bond theory, VBT) ที่อธิบายสมบัติของพันธะระหวางไฮโดรเจนในโมเลกุลแกส H2

โดยอาศัยพื้นฐานทางกลศาสตรควอนตัม ตอมาในป ค.ศ.1930 พอลิง (Linus Pauling) และสเลเตอร 
(John Slater) ไดขยายความของทฤษฎีออกไปอีก เพื่อใหอธิบายเกี่ยวกับพันธะโคเวเลนซไดมากขึ้น

ทฤษฎีพันธะเวเลนซ อธิบายการเกิดพันธะโคเวเลนซ โดยคํานึงถึงอิเล็กตรอนเดี่ยวของอะตอมที่จะ
เกิดพันธะเปนโมเลกุลเมื่ออะตอมนั้นเขาใกลกัน โดยออรบิทัลเชิงอะตอมของอะตอมที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว
จะซอนทับกับออรบิทัลเชิงอะตอมของอะตอมที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยวอีกอะตอมหนึ่ง แลวอิเล็กตรอนทั้งสอง
จะเขาคูกัน และจัดตัวใหหมุนตรงขามกันในออรบิทัลใหม แสดงดังภาพที่ 4.26 เกิดเปนพันธะขึ้นใหม 
จํานวนพันธะที่เกิดขึ้นเทากับจํานวนอิเล็กตรอนเดี่ยวของอะตอมนั้น

ภาพที่ 4.26 แสดงการรวมตัวของออรบิทัลเชิงอะตอมของการเกิดพันธะโคเวเลนซของ H2

ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Theoretical_Chemistry/Chemical_Bonding/Valence_Bond_ 
Theory/Localized_Bonding

แตในกรณีอะตอม C ในสถานะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเปน 1s2 2s2 2px
1 2py

1 อิเล็กตรอน
เดี่ยวในออรบิทัล 2p มีเพียง 2 ตัว ดังภาพที่ 4.27 ถาเชนนี้ C จึงควรจะเกิดพันธะกับอะตอม H ไดเพียง 
2 อะตอม เกิดไดเพียง 2 พันธะเทานั้น แตกลับพบวา C สามารถสรางพันธะกับ H ได 4 อะตอม เปนโม
เลกลุมีเทน (CH4) ที่มีความเสถียรสูง ซึ่งการเกิดโมเลกุล CH4 ทําใหเกิดความขัดแยงตอการจัดเรียง
อิเล็กตรอน เพราะแสดงวา C ตองมีอิเล็กตรอนเดี่ยวที่ใชในการเกิดพันธะจํานวน 4 อิเล็กตรอน

C                    

        1s     2s        2p
H 

                 1s
H 

                 1s
ภาพที่ 4.27 แสดงการรวมตัวระหวาง C กับ H ตามสมมติฐานการจัดเรียงอิเล็กตรอนในสถานะพื้น

ในทํานองเดียวกัน โครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอม Be คือ 1s2 2s2 ดังนั้นในสถานะพื้น Be ไม
อาจเกิดสารประกอบโคเวเลนซได เนื่องจากไมมีอิเล็กตรอนเดี่ยว และโครงแบบอิเล็กตรอนของ B เปน
1s2 2s2 2px

1 ดังนั้นควรเกิดพันธะไดเพียง 1 พันธะเทานั้น (ตารางที่ 4.17) แตความจริงพบวา Be และ
B สามารถเกิดพันธะโคเวเลนซไดเปนโมเลกุล BeCl2 และ BF3 ได
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ตารางที่ 4.17 แสดงจํานวนอิเล็กตรอนเดี่ยวในสถานะพื้นเทียบกับเวเลนซอิเล็กตรอนของ Be, B และ C
เวเลนซอิเล็กตรอน Be B C
โครงแบบอิเล็กตรอน 1s2  2s2 1s2  2s2  2px

1 1s2  2s2 2px
1 2py

1

จํานวนอิเล็กตรอนเดี่ยว 0 1 2
จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน 2 3 4

ดังนั้น ตามทฤษฎีพันธะเวเลนซของการเกิดโมเลกุล CH4, BeCl2 และ BF3 ตองเกิดการ
เปลี่ยนแปลงบางอยางขึ้นภายระหวางออรบิทัลเชิงอะตอมของอะตอม C, Be และ B กอนการเกิดพันธะ
โคเวเลนซ

ไฮบริไดเซชันของออรบิทัล
ในการเกิดพันธะ อะตอมแตละอะตอมตองการใหมีอิเล็กตรอนเดี่ยวในออรบิทัลใหมากที่สุด เพื่อให

ออรบิทัลเชิงอะตอมซอนทับกันมากที่สุด พันธะที่เกิดขึ้นจะแข็งแรงและมีความเสถียรสูง การปรับเปลี่ยน
ออรบิทัลเชิงอะตอมใหสามารถเกิดพันธะไดอยางเสถียร เรียกออรบิทัลเชิงอะตอมที่เกิดขึ้นหลังการ
ปรับเปลี่ยนวา ไฮบริดออรบิทัล (hybrid orbital) หรือออรบิทัลลูกผสม โดยมีกระบวนการผสมออรบิทัลที่
ระดับพลังงานใกลเคียงกัน เรียกวาไฮบริไดเซชัน (hybridization) โดยออรบิทัลในไฮบริดออรบิทัลจะมี
รูปรางเหมือนกันและมีพลังงานเทากัน (เสมือนอยูในระดับพลังงานเดียวกัน) จํานวนออรบิทัลที่ไดจะมี
จํานวนเทากับจํานวนออรบิทัลเดิมที่นํามาผสมกัน โดยการผสมนั้นไมไดเกี่ยวของกับอิเล็กตรอนแตเปน
การผสมกันระหวางออรบิทัลเทานั้น

ในการผสมระหวางออรบิทัล-s กับออรบิทัล-p เรียกชื่อไฮบริดออรบิทัลโดยแสดงจํานวนและชนิด
ของออรบิทัลที่มาผสมกัน ดังตารางที่ 4.18

ตารางที่ 4.18 ไฮบริไดเซชันของออรบิทัล-s กับออรบิทัล-p
ออรบิทัลอะตอม
ที่มาผสมกัน

จํานวน
ออรบิทัลเชิงอะตอม

ชื่อไฮบริดออรบิทัล
จํานวน
ไฮบริดออรบิทัล

s + p 2 sp (เอสพี) 2
s + p + p 3 sp2 (เอสพีทู) 3
s + p + p + p 4 sp3 (เอสพีทรี) 4

1) sp3-ไฮบริดออรบิทัล 
sp3-ไฮบริดออรบิทัลเปนการรวมออรบิทัล-2s 1 ออรบิทัลกับออรบิทัล-2p 3 ออรบิทัล เกิด

เปน sp3-ไฮบริดออรบิทัล รวมเปนไฮบริดออรบิทัล 4 ออรบิทัลที่มีรูปรางเหมือนกันและระดับพลังงาน
เทากัน

พิจารณาโมเลกุล CH4 อะตอม C ในสภาวะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเปน 1s2 2s2 2px
1 2py

1

เมื่อเกิดไฮบริไดเซชันของออรบิทัล-2s กับออรบิทัล-2p โดยเปนการผสมออรบิทัล-2s จํานวน 1 ออรบิทัล
กับออรบิทัล-2p จํานวน 3 ออรบิทัล เกิดไฮบริดออรบิทัลจํานวน 4 ออรบิทัล เรียกไฮบริดออรบิทัลวา
sp3-ไฮบริดออรบิทัล ดังแสดงในภาพที่ 4.28 อิเล็กตรอนในออรบิทัล-2s 1 อิเล็กตรอนเลื่อนขึ้นไปอยูใน
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ออรบิทัล-2pz ที่วางอยู ทําใหโครงแบบอิเล็กตรอนของ C ในสถานะกระตุนเปลี่ยนแปลงเปน 1s2 2s1 
2pX

1 2py
1 2pZ

1 
sp3-ไฮบริดออรบิทัลที่เกิดขึ้นทั้ง 4 ออรบิทัลจะมีรูปรางและพลังงานเทากัน ดังภาพที่ 4.29 เมื่อ

อิเล็กตรอนเดี่ยวของ H ในออรบิทัล-1s เกิดซอนทับกับไฮบริดออรบิทัลทั้ง 4 ออรบิทัลทางดานหัว 
(head–on overlap) ดังภาพที่ 4.30 เรียกชนิดพันธะที่เกิดจากการซอนทับของออรบิทัลทางดานหัววา 
พันธะซิกมา (-bond) 

2p                  

  2px  2py  2pz    ไฮบริไดเซชัน  sp3                 

2s    2pX
1 2py

1 2pZ
1 2s1

1s    1s     

ภาพที่ 4.28 การเกิด sp3-ไฮบริดออรบิทัล

ภาพที่ 4.29 รูปรางของ sp3-ไฮบริดออรบิทัล
ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Organic_Chemistry

      
        (ก)                                            (ข)

ภาพที่ 4.30 รูปรางของโมเลกุล (ก) CH4 ที่เกิดจากอะตอม C เกิด sp3-ไฮบริดออรบิทัล และ (ข) การเกิดพันธะซิกมา
ที่มา: http://www.ntu.ac.uk/cels/molecular_geometry/hybridization/Sp3_hybridization/Methane

2) sp2-ไฮบริดออรบิทัล
sp2-ไฮบริดออรบิทัลเปนการรวมออรบิทัล-2s 1 ออรบิทัลกับออรบิทัล-2p 2 ออรบิทัล เกิด

เปน sp2-ไฮบริดออรบิทัล รวมเปนไฮบริดออรบิทัล 3 ออรบิทัลที่มีรูปรางเหมือนกันและระดับพลังงาน
เทากัน

พิจารณาโมเลกุลเอทิลีน (C2H4) อะตอม C ในสภาวะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเปน 1s2 2s2

2px
1 2py

1 เมื่อเกิดไฮบริไดเซชันโดยอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอนในออรบิทัล-2s เลื่อนขึ้นไปอยูในออรบิทัล-
2pz แลวเกิดการผสมระหวางออรบิทัล-2s 1 ออรบิทัลกับออรบิทัล-2p 2 ออรบิทัลเกิดไฮบริดออรบิทัล
จํานวน 3 ออรบิทัล ที่เรียกวา sp2-ไฮบริดออรบิทัล แสดงดังภาพที่ 4.31 
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sp2-ไฮบริดออรบิทัลที่เกิดขึ้นทั้ง 3 ออรบิทัลจะมีรูปรางและพลังงานเทากัน ดังภาพที่ 4.32 โดยทั้ง 
3 ออรบิทัลอยูในระนาบเดียวกัน และทํามุม 120 

2p                   2pz      

  2px  2py  2pz    ไฮบริไดเซชัน  sp2                

2s    2px
1 2py

1 2s1

1s    1s      

ภาพที่ 4.31 การเกิด sp2-ไฮบริดออรบิทัล

ภาพที่ 4.32 รูปรางของ sp2-ไฮบริดออรบิทัล
ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Organic_Chemistry/

การเกิดพันธะในโมเลกุล C2H4 จะมีพันธะระหวาง C-C ที่เปน sp2-ไฮบริดออรบิทัลทั้งสองอะตอม 
โดย C ทั้งสองเขาใกลกันจะเกิดการซอนทับกันทางดานหัวระหวาง sp2 กับ sp2-ไฮบริดออรบิทัลเปน
พันธะซิกมา และเกิดการซอนทับทางดานขาง (side to side overlap) ระหวางออรบิทัล-2pz ที่ไมเกิด
ไฮบริไดเซชันของทั้งสองอะตอม เกิดเปนพันธะที่เรียกวา พันธะไพ (-bond) ดังภาพที่ 4.33 สวน sp2-
ไฮบริดออรบิทัลอีก 2 ออรบิทัลที่เหลือของ C แตละอะตอมจะเกิดการซอนทับทางดานหัวกับอะตอม H 
ทั้งหมด 4 อะตอมเกิดเปนพันธะซิกมา        

-bond

-bond
ภาพที่ 4.33 พันธะซิกมาและพันธะไพในโมเลกุลเอทิลีนที่เกิดจากอะตอม C เกิด sp2-ไฮบริดออรบิทัล

ที่มา: ดัดแปลงจาก http://imgbuddy.com/sp2-hybridization-carbon.asp

3) sp-ไฮบริดออรบิทัล 
sp-ไฮบริดออรบิทัลเปนการรวมออรบิทัล-2s 1 ออรบิทัลกับออรบิทัล-2p 1 ออรบิทัล เกิด

เปน sp-ไฮบริดออรบิทัล รวมเปนไฮบริดออรบิทัล 2 ออรบิทัลที่มีรูปรางเหมือนกันและระดับพลังงาน
เทากัน

พิจารณาโมเลกุลอะซิทิลีน (C2H2) อะตอม C ในสภาวะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเปน 1s2 2s2

2px
1 2py

1 เมื่อเกิดไฮบริไดเซชันโดย 1 อิเล็กตรอนในออรบิทัล-2s เลื่อนขึ้นไปอยูในออรบิทัล-2pz แลว
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เกิดการผสมระหวางออรบิทัล-2s 1 ออรบิทัลกับออรบิทัล-2p 1 ออรบิทัลเกิดไฮบริดออรบิทัลจํานวน 2 
ออรบิทัล ที่เรียกวา sp-ไฮบริดออรบิทัล แสดงดังภาพที่ 4.34 

2p                   2p                 

  2px  2py  2pz    ไฮบริไดเซชัน  sp          

2s    2px
1 2s1

1s    1s      

ภาพที่ 4.34 การเกิด sp-ไฮบริดออรบิทัล

ภาพที่ 4.35 แสดงการเกิด sp-ไฮบริดออรบิทัลระหวางออรบิทัล-2s กับออรบิทัล-2pX

ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Organic_Chemistry/

การเกิดพันธะในโมเลกุล C2H2 จะมีพันธะระหวาง C-C ที่เปน sp-ไฮบริดออรบิทัลทั้งสองอะตอม 
โดยอะตอม C จะเกิดการซอนทับกันทางดานหัวระหวาง sp-ไฮบริดออรบิทัล เกิดเปนพันธะซิกมา 1 
พันธะและเกิดการซอนทับทางดานขางระหวางออรบิทัล-2p ที่ไมไดเกิดไฮบริไดเซชันของทั้งสองอะตอม
เกิดเปนพันธะไพ 2 พันธะ ดังนั้นพันธะระหวาง C กับ C ใน C2H2 จึงเปนพันธะสามที่ประกอบดวย
พันธะซิกมา 1 พันธะและพันธะไพ 2 พันธะ สวน sp-ไฮบริดออรบิทัลที่เหลือจะเกิดการซอนทับทางดาน
หัวกับ H 2 อะตอมเปนพันธะซิกมา แสดงดังภาพที่ 4.36

           -bond

           -bond
ภาพที่ 4.36 พันธะซิกมาและพันธะไพในโมเลกุลอะซิทิลีนที่เกิดจากอะตอม C เกิด sp-ไฮบริดออรบิทัล
ที่มา: http://www.ntu.ac.uk/cels/molecular_geometry/hybridization/Sp_hybridization/Ethyne/

ทฤษฎอีอรบิทัลเชิงโมเลกุล
ทฤษฎีออรบิทัลเชิงโมเลกุล (molecular orbital theory, MOT) คือการจัดอิเล็กตรอนภายใน

โมเลกุลใหม เมื่ออะตอมที่มาสรางพันธะโคเวเลนซสองอะตอมมาอยูใกลกันในระยะที่พอเหมาะ 
ออรบิทัลเชิงอะตอมของอะตอมทั้งสองจะรวมกันเกิดเปนออรบิทัลเชิงโมเลกุล (molecular orbital) 

อิเล็กตรอนทั้งหมดของทั้งสองอะตอมจะเขาไปอยูในออรบิทัลเชิงโมเลกุล 
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ออรบิทัลเชิงอะตอมประกอบดวยออรบิทัล-s, ออรบิทัล-p, ออรบิทัล-d และออรบิทัล-f เมื่ออะตอม
เกิดรวมตัวเปนโมเลกุล ออรบิทัลที่เกิดจากพันธะซิกมาเรียกวา ออรบิทัลซิกมา (-orbital) และที่เกิดจาก
พันธะไพเรียกวา ออรบิทัลไพ (-orbital) และการจัดเรียงอิเล็กตรอนในออรบิทัลเชิงโมเลกุลจะเปนไป
ตามหลักของการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอยเชนเดียวกัน แตออรบิทัลซิกมา (-orbital) มี
พลังงานต่ํากวาออรบิทัลไพ (-orbital)

การรวมออรบิทัลเชิงอะตอมเขาเปนออรบิทัลเชิงโมเลกุลเปนการรวมแบบเชิงเสนของออรบิทัลเชิง
อะตอม (linear combination of atomic orbital, LCAO) ของทั้งสองอะตอม โดยออรบิทัลเชิงโมเลกุลที่
เกิดขึ้นจะมีจํานวนเทากับออรบิทัลเชิงอะตอมที่มารวมกัน ดังนั้น ถารวมสองออรบิทัลเชิงอะตอมจะเกิด
เปนสองออรบิทัลเชิงโมเลกุล ซึ่งออรบิทัลเชิงโมเลกุลที่เกิดขึ้นจะมีพลังงานไมเทากัน  ออรบิทัลเชิงโมเลกุล
ที่มีพลังงานต่ํา เรียกวา ออรบิทัลเชิงโมเลกุลที่สรางพันธะ (bonding molecular orbital, BMO) ซึ่งจะพบ
อิเล็กตรอนสวนใหญอยูระหวางนิวเคลียสทั้งสอง สวนออรบิทัลที่มีพลังงานสูงเรียกวา ออรบิทัลเชิงโมเลกุล
ที่ตานการสรางพันธะ (anti-bonding molecular orbital, AMO) ซึ่งจะไมคอยพบอิเล็กตรอนอยูระหวาง
นิวเคลียสทั้งสอง การรวมของออรบิทัลเชิงอะตอมชนิดออรบิทัล-s และออรบิทัล-p แสดงดังภาพที่ 4.37

  s                     s                               s

  
  s                       s                              *s

(ก)

     pz                pz                        pz

                       
pz               pz                      *pz

(ข)

                                 px                 px                       px

                                 px                  px                *px

(ค)
ภาพที่ 4.37 การรวมกันของออรบิทัล (ก) ออรบิทัล-s, (ข) ออรบิทัล-p ทางดานหัว และ (ค) ออรบิทัล-p ทางดานขาง

จากภาพที่ 4.37 ออรบิทัลเชิงโมเลกุลที่เกิดขึ้นมี 2 แบบคือ ออรบิทัลซิกมา และออรบิทัลไพ 
เพื่อใหงายตอความเขาใจจะเขียนแผนภาพระดับพลังงานเพื่อแสดงการเกิดออรบิทัลเชิงโมเลกุล เชน
แผนภาพระดับพลังงานออรบิทัลเชิงโมเลกุลของการเกิดโมเลกุล H2 แสดงดังภาพที่ 4.38
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พลังงาน         *1s

         ออรบิทัล       ออรบิทัล
         เชิงอะตอม1s                            เชิงอะตอม1s 

          1s
  ออรฺบิทัลเชิงโมเลกุล

ภาพที่ 4.38 แสดงระดับพลังงานของออรบิทัลเชิงโมเลกุลของ H2

จากภาพที่ 4.39 การรวมออรบิทัล-1s จํานวน 2 ออรบิทัลจะทําใหไดออรบิทัลเชิงโมเลกุลจํานวน 
2 ออรบิทัลคือ 1s และ *1s โดยที่ 1s เปนออรบิทัลเชิงโมเลกุลที่สรางพันธะ (bonding) สวน *

1s เปนออรบิทัลเชิงโมเลกุลที่ตานการสรางพันธะ (antibonding) และการรวมระหวางออรบิทัล-s จะได
ออรบิทัลเชิงโมเลกุลเปนออรบิทัลซิกมาเสมอ แผนภาพระดับพลังงานของออรบิทัลเชิงโมเลกุลของ
โมเลกุลอะตอมคู เขียนดังภาพที่ 4.39 และ 4.40

ภาพที่ 4.39 แผนภาพระดับพลังงานของออรบิทัลเชิงโมเลกุลของโมเลกุลอะตอมคู (เลขอะตอม  7)

ภาพที่ 4.40 แผนภาพระดับพลังงานของออรบิทัลเชิงโมเลกุลของโมเลกุลอะตอมคู (เลขอะตอม  7)
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ตัวอยาง 4.6 การเขียนออรบิทัลเชิงโมเลกุลของโมเลกุล O2

วิธีคิด เนื่องจากเปนโมเลกุลอะตอมคู ที่มีเลขอะตอมมากกวา 7 แผนภาพระดับพลังงานของออรบิทัลเชิง
โมเลกุลจึงเขียนไดตามภาพที่ 4.40 อะตอม O มีอิเล็กตรอน 8 ตัว ดังนั้นโมเลกุล O2 จึงมีอิเล็กตรอน
ทั้งหมด 16 ตัว โครงแบบอิเล็กตรอนของโมเลกุล O2 คือ (σ1s)2 (σ*1s)2 (σ2s)2 (σ*2s)2 (σ2pz)2

(2px)2 = (2py)2 (*2px)1 = (*2py)1

      ออรบิทัลเชิงอะตอม     ออรบิทัลเชิงโมเลกุล        ออรบิทัลเชิงอะตอม
                   ของ O                   ของ O2                       ของ O                              

4.1.3 พันธะโลหะ
พันธะโลหะ (metallic bond) คือแรงดึงดูดระหวางแคตไอออนที่เรียงชิดกันกับอิเล็กตรอนที่อยู

โดยรอบ เปนแรงยึดเหนี่ยวที่อะตอมโลหะใชเวเลนซอิเล็กตรอนทั้งหมดรวมกันและอิเล็กตรอนไมไดโคจร
รอบอะตอมใดอะตอมหนึ่งเพียงอะตอมเดียว ดังแสดงแบบจําลองในภาพที่ 4.41 แตอิเล็กตรอนทุกตัว
สามารถเคลื่อนที่ไปยังอะตอมใกลเคียงไดอิสระและรวดเร็ว จึงมีสภาพคลายกับมีกลุมหมอกอิเล็กตรอน
ปกคลุมกอนโลหะ เสมือนแคตไอออนของโลหะฝงอยูในกลุมหมอกอิเล็กตรอน จึงเกิดแรงดึงดูดที่แนน
หนาทั่วไปทุกตําแหนงภายในกอนโลหะ

ภาพที่ 4.41 แบบจําลองการโคจรของอิเล็กตรอนในพันธะโลหะ

ทฤษฎีแบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน
เนื่องจากโลหะเปนธาตุที่มีเวเลนซอิเล็กตรอนนอย โลหะมีคา IE ต่ํา แสดงวาอิเล็กตรอนที่อยูใน

ระดับพลังงานสุดทายมีแรงดึงดูดกับนิวเคลียสอยางหลวมๆ ทําใหอิเล็กตรอนเหลานี้เคลื่อนที่ไปมารอบๆ 
อะตอมของโลหะไดเสมือนวาอิเล็กตรอนเปนของอะตอมทุกตัว อิเล็กตรอนเหลานี้เคลื่อนที่ไดอยางอิสระ
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พลั
งง

าน

ทําหนาที่คลายซีเมนตที่ชวยยึดไอออนของโลหะใหอยูในตําแหนงที่คงที่ ดังภาพที่ 4.42 การที่อิเล็กตรอน
สามารถไหลไปมาในโลหะไดอยางอิสระ ทําใหโลหะมีสมบัติเปนตัวนําความรอนและไฟฟาที่ดี

  อิเล็กตรอน       อะตอมโลหะ                             ทะเลอิเล็กตรอน
ภาพที่ 4.42 แบบจําลองทะเลอิเล็กตรอนในพันธะโลหะ

ที่มา: http://www.bbc.co.uk/schools/gcsebitesize/science/

แบบจําลองทะเลอิเล็กตรอนสามารถอธิบายสมบัติเฉพาะของโลหะได แตไมสามารถอธิบายสมบัติ
หลายอยางในเชิงปริมาณได เชน ความจุความรอนของโลหะ ระดับพลังงานของอิเล็กตรอนในโลหะ และ
สมบัติการเปนสารตัวนําของโลหะ

ทฤษฎแีถบพลังงาน
ทฤษฎีแถบพลังงาน (energy band theory) อาศัยพื้นฐานของทฤษฎีออรบิทัลเชิงโมเลกุล 

เนื่องจากอะตอมของโลหะอยูใกลชิดกันมากและอยูอยางเปนระเบียบ การสัมผัสกันระหวางอะตอม
หลายๆ อะตอมทําใหออรบิทัลเชิงอะตอมของแตละอะตอมนั้นรวมกันเปนออรบิทัลเชิงโมเลกุลที่มีจํานวน
เทาเดิม และโลหะมีจํานวนอะตอมมากมาย จํานวนออรบิทัลเชิงโมเลกุลจึงมีมากตามไปดวย ระดับ
พลังงานของออรบิทัลเชิงโมเลกุลอยูใกลกันมากจึงเกิดการเชื่อมตอเนื่องขึ้นเปนแถบ เรียกวาแถบพลังงาน 
(energy band) ดังภาพที่ 4.43

         
          N    2       3          14 20   44  

ภาพที่ 4.43 แสดงแถบพลังงานของโลหะ

ตัวอยางโลหะ Li มี 3 อิเล็กตรอน (1s2 2s1) จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน ถา Li 2 
อะตอมมารวมกันจะเกิดออรบิทัลเชิงโมเลกุล 2 ออรบิทัล แตถา Li 1 ชิ้นประกอบดวยอะตอม Li เปน
จํานวนหลายลานอะตอม (Li 1 โมล มีจํานวนอะตอมเทากับ 6.02x1023 อะตอม) เมื่อมีอะตอมมากขึ้น
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ทําใหจํานวนออรบิทัลเชิงโมเลกุลมากขึ้นตามไปดวย ระดับพลังงานในออรบิทัลเชิงโมเลกุลจะใกลชิดกัน
มากขึ้นจนเหมือนวาเปนแถบตอเนื่องกัน ดังภาพที่ 4.44 สมมติวา Li 1020 อะตอมจะเกิดออรบิทัลเชิง
โมเลกุลจํานวน 1020 ออรบิทัลเปนแถบ

ภาพที่ 4.44 แสดงแถบพลังงานของโลหะลิเทียม
ที่มา:http://chempaths.chemeddl.org/services/chempaths/

จากภาพที่ 4.43 จะเห็นวา แถบ-2s (2s-band) มีอยูเพียง 1 อิเล็กตรอนซึ่งไมเต็มออรบิทัล-2s 
และแถบ-2p (2p-band) เปนออรบิทัลที่วางเปลา และบางสวนซอนเหลื่อมกับแถบ 2s เนื่องจากอะตอม
ของ Li อยูชิดติดกันและมีพลังงานใกลเคียงกัน อิเล็กตรอนจึงมีที่วางพอที่จะเคลื่อนที่ไปมาได ดวยเหตุนี้ 
Li จึงมีสมบัตินําไฟฟาและนําความรอนได 

แถบที่มีเวเลนซอิเล็กตรอนครอบครองอยู (แถบ-2s ในกรณี Li) เรียกวา แถบเวเลนซ (valence 
band) สวนแถบที่ไมมีอิเล็กตรอนครอบครองอยู (แถบ-2p ในกรณี Li) เรียกวาแถบการนํา (conduction 
band) และเรียกชองวาง (gap) ระหวางแถบเวเลนซกับแถบการนําวา บริเวณตองหาม

ทฤษฎีแถบพลังงานของโลหะอธิบายสมบัติการนําไฟฟาของสารตางๆ ได โดยแบงสารออกเปน 3 
ชนิด ตามลักษณะของแถบพลังงาน ดังภาพที่ 3.45

        สารตัวนํา        กึ่งตัวนํา        ฉนวน
ภาพที่ 4.45 ชองแถบพลังงานของสารตัวนํา กึ่งตัวนําและฉนวน

ที่มา: http://www.vikdhillon.staff.shef.ac.uk

1) สารตัวนํา (conductor) เมื่ออิเล็กตรอนไดรับพลังงานจากสนามไฟฟาจะสามารถเคลื่อนที่ไป
อยูในสวนที่วางของออรบิทัลไดทําใหโลหะนําไฟฟาได 

บริเวณตองหาม
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2) สารกึ่งตัวนํา(semi-conductor) โดยทั่วไปแลวบริเวณตองหามระหวางแถบเวเลนซและแถบนํา
ไฟฟามักจะไมกวางนัก เมื่ออิเล็กตรอนไดรับพลังงานที่สูงกวาบริเวณตองหาม อิเล็กตรอนจะสามารถเขา
มาอยูในแถบนําไฟฟาได ดังนั้นจึงสามารถนําไฟฟาได สารกึ่งตัวนํามักเปนตัวนําที่ดีเมื่ออุณหภูมิสูงขึ้น

3) ฉนวน (insulator) คลายๆ กับกรณีของสารกึ่งตัวนําแตตางกันตรงบริเวณตองหามมีความกวาง
มาก ดังนั้นอิเล็กตรอนไมสามารถเคลื่อนที่ไปอยูในแถบตัวนําไฟฟาได ไมวาจะใหพลังงานแกอิเล็กตรอน
มากเพียงใด ดังนั้นจึงเปนฉนวน

4.2 แรงยึดเหนี่ยวระหวางโมเลกุล
แรงยึดเหนี่ยวระหวางโมเลกุล (intermolecular force) เปนแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดขึ้นระหวางโมเลกุล

กับโมเลกุล โดยจะเปนโมเลกุลชนิดเดียวกันหรือโมเลกุลตางชนิดกันก็ได แรงยึดเหนี่ยวประเภทนี้ไดแก 
แรงแวนเดอรวาลส และพันธะไฮโดรเจน

4.2.1 แรงแวนเดอรวาลส
แรงแวนเดอรวาลส (Van der Waals forces) คือแรงดึงดูดแบบออนๆ เนื่องมาจากประจุไฟฟาที่มี

ขนาดเล็กๆ แรงแวนเดอรวาลสมีคาพลังงานนอยมากเมื่อเปรียบเทียบกับพันธะไอออนิก พันธะโคเวเลนซ 
และพันธะไฮโดรเจน ซึ่งแรงแวนเดอรวาลสแบงออกเปน 3 ชนิด คือ

1) แรงไดโพล-ไดโพล  
แรงไดโพล-ไดโพล (dipole-dipole interaction) หรือแรงดึงดูดระหวางขั้ว (dipole-dipole 

force) เปนแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดจากการกระทําระหวางโมเลกุลที่มีขั้วสองโมเลกุลขึ้นไป โมเลกุลที่มีไดโพล
โมเมนตแบบถาวรจะเอาดานที่มีประจุตรงขามหันเขาหากันตามแรงดึงดูดทางประจุไฟฟา ดังภาพที่ 4.46 
ในโมเลกุลโคเวเลนซที่มีขั้วแตไมเกิดพันธะไฮโดรเจน ขั้วที่ตางกันจะเกิดแรงดึงดูดกันไดอยางออนๆ เชน 
HCl, H2S, CO และ PH3 ภาพที่ 4.47 แสดงการเกิดแรงไดโพล-ไดโพลของโมเลกุล HCl และอะซิโตน

ภาพที่ 4.46 แบบจําลองการเกิดแรงไดโพล-ไดโพล
ที่มา: http://socratic.org/questions/how-does-molecular-polarity-relate-to-intermolecular-forces

       
     (ก)                                          (ข)   

ภาพที่ 4.47 การเกิดแรงไดโพล-ไดโพลของ (ก) HCl และ (ข) อะซิโตน 
ที่มา: http://janison.cyriljackson.wa.edu.au/Janison/Science/Chem3A3B/WestOne/Chem3A/ 

content/006_forces_molecules/page_03.htm
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แรงไดโพล-ไดโพลมีความสําคัญในการจัดเรียงตัวของโมเลกุลในผลึกของแข็ง และในโมเลกุลที่อยูใน
สถานะแกสและของเหลว เนื่องจากโมเลกุลมีการจัดเรียงตัวอยางไมเปนระเบียบ มีการเคลื่อนที่
ตลอดเวลาจึงเปนผลใหแรงไดโพลมีทั้งแบบผลัก (repulsion) และดึงดูด (attraction) แตเมื่อรวมเวกเตอร
แลว แรงลัพธเปนผลใหเปนแรงดึงดูดอยางออนๆ 

เมื่อเปรียบเทียบแรงไดโพล-ไดโพลกับแรงลอนดอน (London forces) โดยที่โมเลกุลมีขนาดพอๆ 
กัน พบวาแรงไดโพล-ไดโพลมีความแข็งแรงมากกวา ตัวอยางระหวางโมเลกุลอะซิโตน (C2H6O) กับ
โมเลกุลบิวเทน (C4H10) ดังภาพที่ 4.48 โดยโมเลกุลทั้งสองมีขนาดใกลเคียงกัน มีมวลโมเลกุลเทากัน 
(58 g/mol) แตกลับพบวาจุดเดือดของทั้งสองโมเลกุลแตกตางกันมาก อะซิโตนมีจุดเดือดเทากับ 56C 
สวนบิวเทนมีจุดเดือดเทากับ -0.6C จุดเดือดของอะซิโตนที่สูงกวามาก เนื่องจากเกิดแรงไดโพล-ไดโพล
ที่กระทําระหวางโมเลกุล สวนโมเลกุลบิวเทนเกิดแรงดึงดูดแบบลอนดอน

                                 อะซิโตน                                 บิวเทน
ภาพที่ 4.48 แสดงแรงไดโพล-ไดโพลของโมเลกุลอะซิโตน

2) แรงไดโพลอินดิวซไดโพล (dipole-induced dipole)
แรง dipole-induced dipole เปนแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดจากโมเลกุลที่มีขั้วเหนี่ยวนําใหโมเลกุล

ที่ไมมีขั้ว เกิดมีขั้วขึ้นชั่วคราว แลวโมเลกุลดังกลาวจึงมีแรงกระทําตอกัน แรงนี้จะมากหรือนอยขึ้นอยูกับ
ความสามารถในการเกิดมีขั้ว (polarizability) ของโมเลกุลที่ถูกเหนี่ยวนํา โดยทั่วไปอะตอมหรือโมเลกุลที่
มีขนาดใหญจะมีความสามารถในการเกิดมีขั้วสูงกวาอะตอมหรือโมเลกุลที่มีขนาดเล็ก ตัวอยางการเกิด
แรง dipole-induced dipole ระหวาง H2O กับ O2 ดังภาพที่ 4.49 โมเลกุลของ H2O เปนโมเลกุลที่มีขั้ว
เหนี่ยวนําใหโมเลกุล O2 ที่ไมมีขั้วเกิดขั้วขึ้นชั่วคราว แลวจึงเกิดแรงดึงดูดระหวางโมเลกุลทั้งสองดวยประจุ
ที่ตางกัน 

    H2O              O2

ภาพที่ 4.49 แรง dipole-induced dipole ระหวาง H2O กับ O2

ที่มา: http://besocratic.colorado.edu/CLUE-Chemistry/chapters/chapter6txt-6.html

3) แรงลอนดอน 
แรงลอนดอน (London force) เปนแรงดึงดูดระหวางโมเลกุลที่ไมมีขั้วดวยกัน เนื่องจาก

อิเล็กตรอนเคลื่อนที่แบบไรทิศทางทําใหบางครั้ง อิเล็กตรอนมากระจุกตัวกันอยูบริเวณเดียวกัน ทําใหเกิด
ประจุลบบางสวน (ประจุลบชั่วคราวที่มีคาประจุนอยมาก เขียนแทนดวย -) เกิดขึ้น และทําใหบริเวณที่ไม
มีอิเล็กตรอนอยูเกิดประจุบวกบางสวน (ประจุบวกชั่วคราวที่มีคาประจุนอยมาก เขียนแทนดวย +) ประจุ
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ไฟฟาชั่วคราวที่เกิดขึ้นจะเหนี่ยวนําใหโมเลกุลขางเคียงเกิดแรงยึดเหนี่ยวกัน ตัวอยางโมเลกุล I2 ดังภาพที่ 
4.50 แรงลอนดอนแปรผันตามขนาดของโมเลกุล เพราะโมเลกุลที่มีขนาดใหญโอกาสที่อิเล็กตรอนจะ
เคลื่อนที่เสียสมดุลจึงมีมาก ตัวอยางโมเลกุลที่สามารถเกิดแรงลอนดอน เชน F2, Cl2, Br2 และ CO2

ภาพที่ 4.50 แรงลอนดอนของโมเลกุล I2

4.2.2 พันธะไฮโดรเจน 
พันธะไฮโดรเจน (hydrogen bond) เกิดขึ้นไดอันเนื่องมาจากอะตอมไฮโดรเจนที่มีสภาพไฟฟา

เปนบวกเล็กนอย (partial positive charge) เนื่องจากเกิดพันธะกับอะตอมของธาตุที่มีคาสภาพไฟฟาลบ 
(EN) สูงของโมเลกุลหนึ่ง เกิดแรงดึงดูดกับอะตอมของธาตุที่มีคาสภาพไฟฟาลบสูงของอีกโมเลกุลหนึ่ง
โดยทั่วไปธาตุที่มีคาสภาพไฟฟาลบสูง เชน F (EN=4.0), O (EN=3.5) และ N (EN=3.0) มีสภาพเปนลบ
บางสวน (partial negative charge)

การเกิดพันธะไฮโดรเจนระหวางโมเลกุลของ H2O แสดงในภาพที่ 4.51 และโมเลกุลเมทานอล 
(CH3OH) ดังในภาพที่ 4.52 อะตอม H มีคา EN เทากับ 2.1 เมื่อเกิดพันธะโคเวเลนซกับอะตอมของ
ธาตุที่มีคา EN สูง ทําใหมีสภาพเปนประจุไฟฟาบวกเล็กนอย (+) และธาตุที่เกิดพันธะโคเวเลนซมีสภาพ
เปนประจุไฟฟาลบเล็กนอย (-) ทําใหเกิดสภาพไฟฟาบวกเล็กนอยที่อะตอม H และสภาพไฟฟาลบ
เล็กนอยที่อะตอมที่มีคา EN สูง เมื่อโมเลกุลเหลานี้มาอยูในตําแหนงที่ใกลกันจะเกิดแรงดึงดูดระหวาง
ขั้วไฟฟาออนๆ เกิดขึ้นระหวางโมเลกุล

ภาพที่ 4.51 การเกิดพันธะไฮโดรเจนของโมเลกุลน้ํา

ภาพที่ 4.52 การเกิดพันธะไฮโดรเจนของโมเลกุลเมทานอล

                       -                                                 
-  

    +                                 +     +                      +

                                    -

พันธะไฮโดรเจน                          พันธะโคเวเลนซ
                    
                            +                          +

             -                             
      +         +         พันธะไฮโดรเจน                         
                     -    พันธะโคเวเลนซ
                     +          +

                   พันธะไฮโดรเจน                         
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สมบัติจุดเดือดของสารที่เกิดพันธะไฮโดรเจน
โมเลกุลโคเวเลนซที่เกิดพันธะไฮโดรเจนไดจะมีจุดเดือดสูงกวาที่โมเลกุลที่ไมเกิดพันธะไฮโดรเจน 

ภาพที่ 4.53 แสดงความสัมพันธระหวางจุดเดือดกับโมเลกุลสารประกอบไฮโดรเจนในแตละหมู (ตาม
แนวนอน) และแตละคาบ (ตามแนวตั้ง) จากรูปจะเห็นวาจุดเดือดของโมเลกุลที่ไมมีขั้วจาก CH4 ถึง 
SnH4 (เสนลางสุด) จะเพิ่มขึ้นเมื่อหมายเลขคาบที่เพิ่มขึ้น (C, Si, Ge และ Sn เปนธาตุที่อยูหมู 4A 
เชนเดียวกัน) เมื่อพิจารณาสารประกอบไฮโดรเจนของหมู 6A (เสนบนสุด) จะเห็นวาโครงสรางโมเลกุล
เกิดเหมือนกันคือ H2O, H2S, H2Se และ H2Te  แตในโมเลกุลของ H2O เกิดพันธะไฮโดรเจนได สวน 
H2S, H2Se และ H2Te ไมเกิดพันธะไฮโดรเจน จุดเดือดของ H2O จึงสูงกวามาก เนื่องจากพันธะ
ไฮโดรเจนสงผลใหโมเลกุลแข็งแรงขึ้น

คาบ
ภาพที่ 4.53 ผลของพันธะไฮโดรเจนที่มีตอจุดเดือดของสาร

ที่มา: Silberberg. Chemistry. 2013. p433

พันธะไฮโดรเจนเกิดไดทั้งภายในโมเลกุลและพันธะระหวางโมเลกุล การเกิดพันธะไฮโดรเจนมีผล
ตอสมบัติทางกายภาพของสาร โดยโมเลกุลโคเวเลนซที่เกิดพันธะไฮโดรเจนกับน้ําไดจะละลายไดดีในน้ํา 
เชนเอทานอล (C2H5OH) สามารถเกิดพันธะไฮโดรเจนกับโมเลกุลของน้ํา จุดเดือดและจุดหลอมเหลวของ
สารที่สามารถเกิดพันธะไฮโดรเจนระหวางโมเลกุลจะมีจุดเดือดและจุดหลอมเหลวสูงกวาพวกโมเลกุลที่ไม
เกิดพันธะไฮโดรเจนดังตารางที่ 4.19

ตารางที่ 4.19 เปรียบเทียบจุดเดือดและจุดหลอมเหลวของสารที่เกิดพันธะไฮโดรเจน
โมเลกุล มวลโมเลกุล พันธะไฮโดรเจน จุดเดือด (C) จุดหลอมเหลว (C)
CH4 16 ไมเกิด -162 -183
NH3 17 เกิด -33 -78
H2O 18 เกิด 100 0
HF 19 เกิด 25 -83.5
C2H5OH 46 เกิด 78.4 -114.3

จุด
เด

ือด
 (

C)
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แบบฝกหัด
1. จงอธิบายการเกิดพันธะไอออนิกระหวาง Na กับ F 
2. จงอธิบายกฎออกเตต และขอยกเวนกฎออกเตต
3. จงเขียนวัฏจักรของบอรน-ฮารเบอร ของการเกิด MgO และคํานวณพลังงานแลตทิซ โดยใชขอมูลที่

กําหนดใหตอไปนี้
ขั้นตอน H (kJ/mol)
Mg(s) + O2(g)  MgO(s) - 602
Mg(s)  Mg(g)                       +148
Mg(g)  Mg+(g) + e-                +738
Mg+(g)  Mg2+(g) + e-             +1,451
O2(g)  2O(g)                       +498
O(g) + e-  O-(g)         -141
O-(g) + e-  O2

-(g)                  +798

4. จงอธิบายพลังแลตทิซของการเกิดผลึกไอออนิก
5. จงเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกที่เกิดจากการรวมตัวระหวางแคตไอออนกับแอนไอออนตอไปนี้

       แอนไอออน
แคตไอออน F- S2- NO3

- SO4
2- PO4

3-

Na+

Ba2+

Al3+

Cu2+

NH4
+

6. จงเขียนสูตรและอานชื่อสารประกอบไอออนิกที่เกิดจากการรวมตัวระหวางธาตุตอไปนี้
ธาตุองคประกอบ สูตรสารประกอบไอออนิก ชื่อสารประกอบไอออนิก

K กับ Cl
Ca กับ I
Al กับ H
Pb กับ O
Li กับ H

7. จงเรียกชื่อสารประกอบไอออนิกตอไปนี้
1) NH4CN  
2) Na2HPO4  
3) Al(OH)3  
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4) Fe2O3

5) (NH4)OH
6) Al2F6

7) H2S
8) CaF2

8. จงอธิบายการเกิดพันธะโคเวเลนซระหวาง C กับ Cl
9. จงอธิบายการเกิดพันธะโคออรดิเนตโคเวเลนซ ยกตัวอยาง
10. จงเขียนสูตรโครงสรางลิวอิสของโมเลกุลตอไปนี้

1) NF3

2) SO2

3) CO2

4) HCN
5) H2SO4

11. จงเรียกชื่อสารประกอบโคเวเลนซตอไปนี้
1) NF3

2) SO2

3) CO2

4) BCl3
5) CF4

6) XeF2

7) H2O2

8) SF4

12. จงอธิบายสภาพขั้วพันธะของโมเลกุลโคเวเลนซ พรอมยกตัวอยาง
13. จงอธิบายความมีขั้วของโมเลกุลโคเวเลนซ พรอมยกตัวอยาง
14. จงจําแนกโมเลกุลตอไปนี้ วาโมเลกุลใดเปนโมเลกุลที่มีขั้วและโมเลกุลไมมีขั้ว กรณีโมเลกุลที่มีขั้วให

ระบุทิศทางของขั้ว
1) CO
2) BCl3
3) CF4

4) H2S
5) XeF2

6) PCl5
7) GeH4  
8) SF4
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15. รูปรางโมเลกุล XeF2 เปนเสนตรง แต OF2 ไมเปนเสนตรง จงอธิบายเหตุผล
15. จงทํานายรูปรางโมเลกุลของ SiCl4
16. จงอธิบายแบบจําลองทะเลอิเล็กตรอนในการเกิดพันธะโลหะ
17. จงอธิบายสมบัติการนําไฟฟาของโลหะโดยอาศัยทฤษฎีแถบพลังงาน
18. จงอธิบายชนิดแรงแวนเดอรวาลส
19. จงอธิบายการเกิดพันธะพันธะไฮโดรเจน
20. จงอธิบายพันธะไฮโดรเจน มีผลตอสมบัติกายภาพของน้ําอยางไร
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หน่วยเรียนที่ 4

พันธะเคมี

(Chemical bonds)



บทนำ

พันธะเคมี (chemical bond) คือแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดขึ้นระหว่างอะตอมสองอะตอมในโมเลกุล หรือเป็นแรงที่เกิดขึ้นระหว่างอะตอมของสองโมเลกุล การเกิดพันธะเคมีอาจเกิดขึ้นได้ในลักษณะที่แตกต่างกันมีผลให้โมเลกุลหรือสารประกอบที่เกิดขึ้นนั้นมีรูปแบบและสมบัติที่แตกต่างกันไปด้วย อย่างไรก็ตาม การเกิดพันธะเคมีเกี่ยวข้องกับอิเล็กตรอนที่ระดับชั้นพลังงานนอกสุดเท่านั้น ดังนั้นในการอธิบายการเกิดพันธะเคมีแบบต่างๆ จะอธิบายผ่านการเปลี่ยนแปลงอย่างหนึ่งอย่างใดของอิเล็กตรอนวงนอกสุดของอะตอมที่เกิดพันธะระหว่างกัน ซึ่งอาจเกิดการถ่ายโอนอิเล็กตรอนจากอะตอมหนึ่งไปยังอีกอะตอมหนึ่งอย่างสมบูรณ์ หรือเกิดจากการเหนี่ยวนำให้อะตอมทั้งสองใช้อิเล็กตรอนวงนอกสุดร่วมกัน แรงยึดเหนี่ยวที่เกิดขึ้นทำให้พลังงานของโมเลกุลที่เกิดขึ้นลดลงกว่าพลังงานของอะตอม ส่งผลให้โมเลกุลที่เกิดขึ้นนั้นมีความเสถียร และมีสมบัติบางประการเหมือนและแตกต่างกัน



เวเลนซ์อิเล็กตรอน 

เวเลนซ์อิเล็กตรอน คืออิเล็กตรอนที่บรรจุอยู่ในระดับพลังงานสุดท้ายของอะตอมทุกตัว เนื่องจากเวเลนซ์อิเล็กตรอนอยู่ห่างนิวเคลียสมากที่สุด จึงสามารถเกิดการเปลี่ยนแปลงได้ง่ายกว่าอิเล็กตรอนที่อยู่ใกล้นิวเคลียสมากกว่า โดยจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของธาตุเรพรีเซนเททีฟ (ธาตุหมู่ A) จะมีจำนวนเท่ากับเลขหมู่ของธาตุนั้น แต่จะอยู่ในระดับพลังงานใดขึ้นกับการบรรจุอิเล็กตรอน (ระดับพลังงานตรงกับคาบของธาตุตามตารางธาตุ) ดังตารางที่ 4.1 



ตารางที่ 4.1 ระดับพลังงานสุดท้ายและจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของธาตุหมู่ A 

		หมู่

		สัญลักษณ์ธาตุ

		การจัดเรียงอิเล็กตรอน

		ระดับพลังงานสุดท้าย

		ออร์บิทัลในระดับพลังงานสุดท้าย

		จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอน



		1A

		11Na

		1s2 2s2 2p6 3s1

		3

		s

		1



		2A

		12Mg

		1s2 2s2 2p6 3s2

		3

		s

		2



		3A

		5B

		1s2 2s2 2p1

		2

		s และ p

		3



		4A

		6C

		1s2 2s2 2p2

		2

		s และ p

		4



		5A

		7N

		1s2 2s2 2p3

		2

		s และ p

		5



		6A

		8O

		1s2 2s2 2p4

		2

		s และ p

		6



		7A

		17Cl

		1s2 2s2 2p6 3s2 3p5

		3

		s และ p

		7



		8A

		10Ne

		1s2 2s2 2p6

		2

		s และ p

		8









สัญลักษณ์แบบจุดของลิวอิส

ลิวอิส (Gilbert Newton Lewis, ค.ศ.1875-1946) นักเคมีชาวอเมริกันอธิบายการรวมกันของอะตอมเพื่อเกิดเป็นโมเลกุลหรือสารประกอบว่า “อะตอมของธาตุทำปฏิกิริยากันเพื่อให้โครงแบบอิเล็กตรอนในระดับพลังงานสุดท้ายมีความเสถียรกว่าเดิม” อะตอมจะมีเสถียรภาพสูงสุดเมื่อมีโครงแบบอิเล็กตรอนเหมือนกับแก๊สมีสกุล โดยมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 8 อิเล็กตรอน ดังนั้นเพื่อให้เข้าใจรูปแบบการเกิดพันธะเคมีจึงนิยมเขียนเฉพาะเวเลนซ์อิเล็กตรอนของอะตอมเท่านั้น โดยการใช้สัญลักษณ์จุด () แทนจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน และเรียกสัญลักษณ์ดังกล่าวว่า สัญลักษณ์แบบจุดของลิวอิส (lewis dot symbol) ดังภาพที่ 4.1 

[image: http://mgh-images.s3.amazonaws.com/9780073311852/715-9-3IQ1.png]

ภาพที่ 4.1 โครงสร้างอิเล็กตรอนแบบจุดของลิวอิสของธาตุเรพรีเซนเททีฟ

ที่มา: Chang and Goldsby. Chemistry. 2013. p371



กฎออกเตต

ในปี ค.ศ.1916 กอสเซล (Albrecht Kossel) และลิวอิส (Gilbert Newton Lewis) เสนอกฎที่เรียกว่า กฎออกเตต (octet rule) กล่าวคือ การเกิดพันธะเคมีระหว่างอะตอมจะเกี่ยวข้องกับเวเลนซ์อิเล็กตรอน โดยมีแนวโน้มที่ระดับพลังงานสุดท้ายพยายามเปลี่ยนแปลงให้มีจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนครบ 8 ตัวเช่นเดียวกับระดับพลังงานสุดท้ายของแก๊สมีสกุล  

พิจารณาอะตอม Na และ Cl ก่อนที่จะเกิดพันธะจะมีโครงแบบอิเล็กตรอน ดังภาพที่ 4.2(ก) เมื่ออะตอม Na สูญเสียเวเลนซ์อิเล็กตรอนที่อยู่ในออร์บิทัล-3s (ระดับพลังงานสุดท้าย) จำนวน 1 อิเล็กตรอนให้แก่อะตอม Cl อะตอม Na จึงกลายเป็น Na+ ซึ่งจะมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนที่ในระดับพลังงานสุดท้าย คือในออร์บิทัล-2s และออร์บิทัล-2p รวมเป็น 8 อิเล็กตรอน ดังภาพที่ 4.2(ข) ส่วนอะตอม Cl เมื่อรับอิเล็กตรอนเข้ามา 1 อิเล็กตรอนจะกลายเป็น Cl- ซึ่งมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนที่อยู่ในออร์บิทัล-3s และออร์บิทัล-3p รวมเท่ากับ 8 อิเล็กตรอนตามกฎออกเตต

           

Na              	Na+  	            

      1s   2s         2p        3s           		     1s    2s        2p        3s        

Cl                    	Cl-   	               

      1s    2s        2p        3s         3p		     1s    2s        2p        3s        3p

			(ก)                                                         (ข)

ภาพที่ 4.2 โครงแบบอิเล็กตรอนตามกฎออกเตตของ (ก) Na และ Cl ก่อนเกิดพันธะ และ (ข) สารประกอบ NaCl



โดยส่วนใหญ่จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของอะตอมเมื่อเกิดพันธะจะครบ 8 ตามกฎออกเตต เช่นโมเลกุลมีเทน (CH4) จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ C จะครบ 8 (มาจากของ C 4 อิเล็กตรอน และ H 4 อะตอมๆ ละ 1 อิเล็กตรอน) ดังภาพที่ 4.3 ส่วนจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ H จะครบ 2 ซึ่งเป็นข้อยกเว้นของกฎออกเตต 

[image: ]

ภาพที่ 4.3 ลักษณะการเกิดพันธะระหว่างอะตอม C กับ H ตามกฎออกเตต



ข้อยกเว้นกฎออกเตต

สารบางชนิดมีจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนไม่เป็นไปตามกฎออกเตต ซึ่งอาจมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนน้อยกว่า 8 หรือมากกว่า 8 แต่ยังอยู่ในสภาวะที่เสถียรได้

1) โมเลกุลที่ไม่ครบกฎออกเตต ได้แก่สารประกอบของธาตุในคาบที่ 2 ของตารางธาตุที่มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนน้อยกว่า 4 เช่น Be และ B 

ธาตุ Be และ B เมื่อเกิดเป็นสารประกอบโคเวเลนซ์ จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนจะไม่ครบ 8 ตามกฎออกเตต (น้อยกว่า 8) ตัวอย่างเช่น BF3 และ BeCl2 (ภาพที่ 4.4)

ใน BF3 ธาตุ B จะมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 6 ซึ่งไม่ครบ 8 ในขณะที่ F ครบ 8 

ใน BeCl2 ธาตุ Be มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 4 ซึ่งไม่ครบ 8 ในขณะที่ Cl ครบ 8

						   ครบออกเตต

[image: http://3.bp.blogspot.com/-gHuOyMdO_NE/UJmH3yedzuI/AAAAAAAAAwo/a9w9XTWVd8Q/s1600/becl21.jpg][image: https://figures.boundless.com/9728/full/bf3-20and-20bf3nh3.png]     ไม่ครบออกเตต

ภาพที่ 4.4 โมเลกุลที่อะตอมกลางไม่ครบกฎออกเตต



2) โมเลกุลที่เกินกฎออกเตต (เกิน 8) ธาตุคาบที่ 3 เป็นต้นไป อาจเกิดพันธะแล้วทำให้อิเล็กตรอนเกิน 8 เช่น P, S และโลหะแทรนซิชัน

โมเลกุล PCl5 อะตอม P เกิดพันธะกับ Cl รวม 5 พันธะจึงมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 10 และโมเลกุล SF6 อะตอม S เกิดพันธะกับ F รวม 6 พันธะจึงมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 12 (ภาพที่ 4.5)

ครบออกเตต[image: ]

                                [image: ]

						เกินออกเตต

ภาพที่ 4.5 โมเลกุลที่อะตอมกลางเกินกฎออกเตต

4.1	แรงยึดเหนี่ยวภายในโมเลกุล	

แรงยึดเหนี่ยวภายในโมเลกุล (intramolecular force) เป็นแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดระหว่างอะตอมกับอะตอมภายในโมเลกุลทำให้เกิดเป็นพันธะเคมี ได้แก่ พันธะไอออนิก (ionic bond) พันธะโคเวเลนซ์ (covalent bond) และพันธะโลหะ (metallic bond)

การเกิดพันธะเคมีเป็นการเปลี่ยนแปลงที่เกี่ยวข้องกับอิเล็กตรอนในระดับพลังงานสุดท้ายที่เรียกว่า เวเลนซ์อิเล็กตรอน (valence electron) หรืออิเล็กตรอนวงนอกสุดเท่านั้น ดังนั้นการอธิบายการเกิดพันธะเคมีอย่างหนึ่งอย่างใดจึงเกี่ยวข้องกับเวเลนซ์อิเล็กตรอนของอะตอมที่เกิดเป็นพันธะระหว่างกัน



4.1.1 พันธะไอออนิก

พันธะไอออนิก คือพันธะที่เกิดจากแรงดึงดูดทางไฟฟ้าสถิต (electrostatic attraction) ระหว่างแคตไอออน (ไอออนบวก) และแอนไอออน (ไอออนลบ)

พันธะไอออนิกมักเกิดระหว่างธาตุโลหะกับอโลหะ ที่มีค่า EN แตกต่างกันมากกว่า 2 หน่วย โดยธาตุโลหะมีค่า IE ต่ำจึงมีแนวโน้มที่จะให้อิเล็กตรอนแล้วเกิดเป็นแคตไอออนได้ง่าย ส่วนอโลหะมีค่า EA สูงจึงมีแนวโน้มรับอิเล็กตรอนได้ดีจึงเกิดเป็นแอนไอออนได้ง่าย ประกอบกับธาตุอโลหะมีค่า EN สูงกว่าธาตุโลหะมาก จึงเกิดการถ่ายโอนอิเล็กตรอนอย่างสมบูรณ์ (electron transfer) จากธาตุโลหะให้แก่อโลหะเกิดเป็นแคตไอออนและแอนไอออน จึงมีแรงดึงดูดทางไฟฟ้าสถิตระหว่างกัน ทำให้ไอออนทั้งสองเข้าชิดใกล้กัน ดังภาพที่ 4.6

[image: ]

ภาพที่ 4.6 รูปจำลองแสดงแรงดึงดูดทางไฟฟ้าสถิตระหว่างแคตไอออนและแอนไอออน



การเกิดพันธะไอออนิก

สารประกอบที่เกิดมาจากพันธะไอออนิก เรียกว่า สารประกอบไอออนิก (ionic compound) เช่น การเกิดพันธะไอออนิกระหว่าง Na กับ Cl โดย Na (โลหะ หมู่ 1A) มีค่า IE ต่ำดังนั้น อะตอม Na จึงแตกตัวเป็นแคตไอออนได้ง่าย และมีค่า EN ต่ำ (EN=0.9)  อะตอม Na จึงมีความสามารถในการดึงอิเล็กตรอนต่ำ จึงทำให้ Na สูญเสียเวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน เกิดเป็น Na+ ส่วน Cl (อโลหะ หมู่ 7A) มีค่า EA และค่า EN สูง (EN=3.0) ทำให้มีความสามารถในการดึงอิเล็กตรอนเข้าหาตัวเองได้ดีกว่า จึงสามารถรับอิเล็กตรอนมา 1 อิเล็กตรอนเกิดเป็น Cl- เมื่อไอออนทั้งสองที่มีประจุตรงข้ามกันจึงเกิดแรงยึดเหนี่ยวทางไฟฟ้าซึ่งกันและกัน เกิดเป็นสารประกอบ NaCl ดังภาพที่ 4.7

. .                          . .



				Na + : Cl      [Na+] + [: Cl :]- . .                          . .





[image: ]

ภาพที่ 4.7 การเกิดพันธะไอออนิกระหว่างโซเดียม (Na) กับคลอรีน (Cl)เกิดเป็นสารประกอบโซเดียมคลอไรด์ (NaCl)

พลังงานกับการเกิดพันธะไอออนิก

ในปี ค.ศ.1840 เฮสส์ (Germain Henri Hess) นักเคมีชาวรัสเซีย ได้ตีพิมพ์การประยุกต์ใช้ของกฎข้อที่หนึ่งของเทอร์โมไดนามิกส์ที่มีความสำคัญมากในการคำนวณหาการเปลี่ยนแปลงเอนทัลปี (enthalpy) ของปฏิกิริยาหนึ่งๆ 

เอนทัลปี คือปริมาณความร้อนที่ถูกดูดเข้าไปหรือคายออกมาจากระบบในการเกิดปฏิกิริยาเคมีใดๆ โดยการแสดงการเปลี่ยนแปลงเอนทัลปีของปฏิกิริยาใดๆ เขียนแทนด้วย H

เฮสส์ได้นำเอาค่าการเปลี่ยนแปลงเอนทัลปีของปฏิกิริยาย่อยๆ ที่เกิดขึ้นในขั้นตอนต่างๆ ของการเกิดสารประกอบไอออนิกมารวมกัน โดยตั้งเป็นกฎที่เรียกว่า กฎของเฮสส์ (Hess’ law) มีใจความสำคัญคือ การเปลี่ยนแปลงเอนทัลปีของปฏิกิริยาเคมีหนึ่งๆ จะมีค่าคงที่ ไม่ว่าปฏิกิริยาจะเกิดขึ้นขั้นเดียวหรือหลายขั้นก็ตาม

บอร์น (Max Born) และ ฮาเบอร์ (Fritz Haber) นักเคมีชาวเยอรมัน ได้อาศัยกฎของเฮสส์ สร้างแผนผังวัฏจักรที่เรียกว่า วัฏจักรบอร์น-ฮาเบอร์ (Born-Haber cycle) สำหรับอธิบายพลังงานโครงผลึก หรือเรียกว่า พลังงานแลตทิซ (lattice energy) ในการเกิดสารประกอบไอออนิก 

พลังงานแลตทิซ คือพลังงานความร้อนที่คายออกมาเมื่อแคตไอออนและแอนไอออนที่อยู่ในสภาวะแก๊สรวมตัวกันแล้วเกิดเป็นสารประกอบไอออนิก

การหาพลังงานแลตทิซของสารประกอบไอออนิกไม่สามารถหาได้โดยตรง แต่สามารถหาได้โดยวิธีอ้อมตามขั้นตอนตามวัฏจักรบอร์น-ฮาเบอร์ โดยอาศัยการเปลี่ยนแปลงเอนทัลปีของแต่ละขั้นของการเกิดปฏิกิริยาเคมี แล้วคำนวณค่าพลังงานแลตทิซของการเกิดสารประกอบไอออนิกตามกฎของเฮสส์ 

ตัวอย่างการเกิดสารประกอบ NaCl ดังสมการ



Na+(g) + Cl-(g)    NaCl(s) + Hlatt



การหาพลังงานแลตทิซจากวัฏจักรบอร์น-ฮาเบอร์นั้นต้องทราบขั้นตอนย่อยๆ ที่อุณหภูมิ 25C ดังนี้

ขั้นที่ 1 การเปลี่ยนสถานะของอะตอม Na จากของแข็งให้เป็นแก๊ส ซึ่งเป็นปฏิกิริยาดูดความร้อน เรียกว่า พลังงานการระเหิด (sublimation, Hsub)

Na(s)    Na(g)	Hsub = 109 kJ/mol	……(4.1) 



ขั้นที่ 2 การสลายพันธะโมเลกุลแก๊ส Cl2 เป็นอะตอม Cl ซึ่งเป็นปฏิกิริยาดูดความร้อน เรียกว่า พลังงานการสลายพันธะของโมเลกุลแก๊ส (dissociation, Hdis)

Cl2(g) + 242.6 kJ    2Cl(g)

	แต่การเกิด NaCl(s) 1 โมลใช้ Cl(g) 1 โมล ดังนั้นพลังงานที่ดูดเข้าไปจะเป็นครึ่งหนึ่ง

½ Cl2(g)    Cl(g)	Hdis = 121.3 kJ/mol	……(4.2)



ขั้นที่ 3 การเปลี่ยนอะตอม Na ในสถานะแก๊สให้เป็น Na+ ซึ่งเป็นปฏิกิริยาดูดความร้อน เรียกว่าพลังงานไอออไนเซชัน (ionization energy, IE)

Na(g)    Na+ (g) + e-	IE = 495.9 kJ/mol	……(4.3) 

ขั้นที่ 4 	การเปลี่ยนอะตอม Cl เป็น Cl- เป็นปฏิกิริยาคายความร้อน เรียกว่า พลังงานสัมพรรคภาพอิเล็กตรอน (electron affinity, EA) 

Cl(g) + e-    Cl-(g)	EA = -349 kJ/mol	……(4.4)

	

ขั้นที่ 5 	การรวมตัวของ Na+ และ Cl- เกิดเป็นผลึก NaCl ซึ่งเป็นปฏิกิริยาคายความร้อน ซึ่งพลังงานที่คายออกมาเรียกว่า พลังงานแลตทิซ (Hlatt)

Na+(g) + Cl-(g)    NaCl(s) + Hlatt	……(4.5)



แผนผังการเกิดผลึก NaCl ตามวัฏจักรบอร์น-ฮาเบอร์ เขียนได้ดังภาพที่ 4.8

		                                            Hfo = 410.9 kJ

                   Na(s)   +  1/2Cl2(g)       NaCl(s)



		

    Hsub = +109 kJ                      Hdiss = +122 kJ





		                   Na(g)   +    Cl(g)                            Hlatt



		

       IE = +496 kJ                      EA = -349 kJ





		                   Na+(g)  +    Cl-(g) 





ภาพที่ 4.8 แผนผังวัฏจักรบอร์น-ฮาเบอร์ ของการเกิดสารประกอบโซเดียมคลอไรด์ 



เมื่อนำสมการ (4.1)+(4.2)+(4.3)+(4.4)+(4.5) รวมกันจะได้ดังสมการ



Na(s) + ½ Cl2(g)    NaCl(s)  + Hfo  	……(4.6)



จากสมการ (4.6) พลังงานที่คายออกมาเรียกว่า เอนทัลปีมาตรฐานของการเกิด (standard enthalpy of formation, Hfo) ซึ่งคือ ค่าการเปลี่ยนแปลงความร้อนที่เกิดจากการที่ธาตุองค์ประกอบทำปฏิกิริยากันเพื่อเกิดสารประกอบไอออนิกปริมาณ 1 โมล ที่อุณหภูมิ 25C ความดัน 1 บรรยากาศ

จากกฎของเฮสส์เขียนเป็นสมการได้คือ 



Hfo = Hsub + Hdis + IE + EA + Hlatt 	……(4.7)


ดังนั้น พลังงานแลตทิซ จึงหาได้จาก  		

Hlatt = Hfo - Hsub - Hdis - IE - EA 	……(4.8)

Hlatt = 410.9 - 109 - 121.3 - 495.9 - (-349) 

  = -788 kJ/mol

ดังนั้น การเกิดผลึก NaCl จำนวน 1 โมลต้องคายพลังงาน 788 กิโลจูล


ตารางที่ 4.2 ค่าเอนทัลปีมาตรฐานของการเกิด (Hfo) ที่อุณหภูมิ 25C

		สูตรเคมี

		Hfo (kJ/mol)

		สูตรเคมี

		Hfo (kJ/mol)



		C2H2(g)

		226.7

		HCl(g)

		-92.30



		NH3(g)

		-46.19

		HF(g)

		-268.6



		C6H6(l)

		49.0

		HI(g)

		25.9



		CaCO3(s)

		-1,207.1

		CH4(g)

		-74.8



		CaO(s)

		-635.5

		CH3OH(l)

		-238.6



		CO2(g)

		-393.5

		C3H8(g)

		-103.85



		CO(g)

		-110.5

		AgCl(s)

		-127



		C(s)

		1.88

		NaHCO3(s)

		-947.7



		C2H6(g)

		-84.68

		Na2CO3(s)

		-130.9



		C2H5OH(l)

		-277.7

		NaCl(s)

		-410.9



		C2H4(g)

		52.3

		C12H22O11(s)

		-2221



		C6H12O6(s)

		-1273

		H2O(l)

		-258.8



		HBr(g)

		-36.23

		H2O(g)

		-241.8







ตารางที่ 4.3 พลังงานแลตทิซของสารประกอบไอออนิกบางชนิด

		สารประกอบไอออนิก

		พลังงานแลตทิซ (kJ/mol)

		สารประกอบไอออนิก

		พลังงานแลตทิซ (kJ/mol)



		LiF

		-1,030

		MgCl2

		-2,326



		LiCl

		-834

		SrCl2

		-2,127



		LiI

		-730

		

		



		NaF

		-910

		MgO

		-3,795



		NaCl

		-788

		CaO

		-3,414



		NaBr

		-732

		SrO

		-3,217



		NaI

		-682

		

		



		KF

		-808

		SCN

		-7,547



		KCl

		-701

		

		



		KBr

		-671

		

		



		CsCl

		-657

		

		



		CsI

		-600

		

		





หมายเหตุ เครื่องหมายเป็นลบ เนื่องจากเป็นการคายพลังงาน



พลังงานแลตทิซสัมพันธ์กับจุดหลอมเหลวของผลึกไอออนิก คือถ้าพลังงานแลตทิซมีค่ามาก ผลึกไอออนิกนั้นจะมีความเสถียรมาก ไอออนที่ยึดเหนี่ยวกันอยู่อย่างแข็งแรง ดังนั้นเมื่อต้องการทำให้เปลี่ยนสถานะจากของแข็งไปเป็นของเหลว ต้องใช้พลังงานในการหลอมเหลวสูง ดังนั้นผลึกไอออนิกที่มีพลังงานแลตทิซสูงจะมีจุดหลอมเหลวสูงกว่าผลึกไอออนิกที่มีพลังงานแลตทิซต่ำ 






สมบัติของสารประกอบไอออนิก

1) สภาวะปกติ สารประกอบไอออนิกเป็นของแข็งไม่นำไฟฟ้า เมื่อหลอมเหลวหรืออยู่ในสภาพของสารละลาย สามารถนำไฟฟ้าได้ดี เพราะในผลึกของแข็ง แคตไอออนและแอนไอออนยึดเหนี่ยวกันไว้แข็งแรง  เคลื่อนที่ไม่ได้ แต่เมื่อหลอมเหลวเป็นของเหลว แคตไอออนและแอนไอออนแยกออกจากกันและสามารถเคลื่อนที่ได้ โดยแคตไอออนเคลื่อนที่เข้าหาขั้วลบเพื่อรับอิเล็กตรอน และแอนไอออนเคลื่อนที่เข้าหาขั้วบวกเพื่อให้อิเล็กตรอน จึงเคลื่อนที่ไปยังขั้วไฟฟ้าทำให้กระแสไฟฟ้าไหลผ่านได้

2) สารประกอบไอออนิกมีจุดเดือด จุดหลอมเหลวสูง เนื่องจากการหลอมเหลวและการเดือดของสารประกอบไอออนิกต้องใช้พลังงานในการสลายพันธะสูง

3) ละลายได้ดีในตัวทำละลายที่มีค่าคงตัวไดอิเล็กตริกสูง (ตัวทำละลายมีขั้ว) แสดงดังภาพที่ 4.9 (กลไกการละลายของเกลือไอออนิกอธิบายในเรื่องสารละลาย หน่วยเรียนที่ 5)

4) สารประกอบไอออนิกทุกชนิดมีสถานะของแข็งที่อุณหภูมิห้อง

5) เปราะ แตกหักง่าย เนื่องจากเกิดแรงผลักกันระหว่างประจุที่เหมือนกัน แสดงดังภาพที่ 4.10

6) ปฏิกิริยาของสารประกอบไอออนิกใดๆ เกิดขึ้นได้อย่างรวดเร็ว เช่นการละลาย และการตกตะกอน



[image: http://chewtychem.wiki.hci.edu.sg/file/view/solubility_of_ionic_compounds.jpg/206287398/503x325/solubility_of_ionic_compounds.jpg]

ภาพที่ 4.9 แสดงการละลายของผลึกไอออนิกในน้ำ

ที่มา: ดัดแปลงจาก http://chewtychem.wiki.hci.edu.sg





[image: http://chewtychem.wiki.hci.edu.sg/file/view/ionic_hard_and_brittle.jpg/206288222/ionic_hard_and_brittle.jpg]

ภาพที่ 4.10 แสดงการเปราะและการแตกหักง่ายของผลึกไอออนิก

ที่มา: ดัดแปลงจาก http://chewtychem.wiki.hci.edu.sg






การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิก

สูตรสารประกอบไอออนิกต้องเขียนแคตไอออนก่อนตามด้วยแอนไอออน และค่าประจุรวมต้องเท่ากับศูนย์ 

การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกต้องพิจารณาแคตไอออนและแอนไอออน ซึ่งโลหะจะเป็นแคตไอออน ส่วนอโลหะเป็นแอนไอออน อัตราส่วนไอออนโลหะต่อไอออนอโลหะในสูตรสารประกอบไอออนิกแสดงดังตารางที่ 4.4 

อัตราส่วนประจุระหว่างประจุบวกและประจุลบ จะบอกอัตราส่วนของไอออนที่เป็นองค์ประกอบในสูตรสารประกอบไอออนิก เช่น อัตราส่วนประจุระหว่างประจุบวกและประจุลบ เท่ากับ 1 : 1 แสดงว่าสูตรสารประกอบไอออนิกนั้นประกอบด้วยแคตไอออน 1 อะตอมและแอนไอออน 1 อะตอม ดังแสดงในตารางที่ 4.5  



ตารางที่ 4.4 อัตราส่วนไอออนโลหะต่อไอออนอโลหะในสูตรสารประกอบไอออนิก

		ไอออนโลหะ

		ไอออนอโลหะ

		สูตรสารประกอบไอออนิก 



		หมู่

		ประจุ

		หมู่

		ประจุ

		(เมื่อ M แทนโลหะและ A แทนอโลหะ)



		1A

1A

		+1

+1

		7A

6A

		-1

-2

		MA

M2A



		2A

2A

		+2

+2

		7A

6A

		-1

-2

		MA2

MA



		3A

3A

		+3

+3

		7A

6A

		-1

-2

		MA3

M2A3







ตารางที่ 4.5 การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกบางชนิด

		แคตไอออน

		แอนไอออน

		อัตราส่วนประจุ 

(+ / -)

		สูตรสารประกอบไอออนิก



		Na+

		Cl-

		1 : 1

		NaCl



		Li+

		O2-

		1 : 2

		Li2O



		Ca2+

		F-

		2 : 1

		CaF2



		Mg2+

		O2-

		2 : 2

		MgO



		Al3+

		S2-

		3 : 2

		Al2S3



		NH4+

		SO42-

		1 : 2

		(NH4)2SO4



		Fe3+

		OH-

		3 : 1

		Fe(OH)3



		K+

		PO43-

		1 : 3

		K3PO4















ตัวอย่าง 4.1 การเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกที่เกิดจากการรวมตัวระหว่างแคตไอออนกับแอนไอออน 

		        แอนไอออน

แคตไอออน

		Cl-

		S2-

		CN-

		PO43-

		SO42-



		Li+

		LiCl

		Li2S

		LiCN

		Li3(PO4)

		Li2SO4



		Ba2+

		BaCl2

		BaS

		Ba(CN)2

		Ba3(PO4)2

		BaSO4



		Fe2+

		FeCl2

		FeS

		Fe(CN)2

		Fe3(PO4)2

		FeSO4



		Fe3+

		FeCl3

		Fe2S3

		Fe(CN)3

		FePO4

		Fe2(SO4)3







การเรียกชื่อสารประกอบไอออนิก

ชื่อสารประกอบไอออนิกจะเรียกตามแคตไอออนและแอนไอออนที่เป็นองค์ประกอบ ดังนั้น จำเป็นต้องรู้จักชื่อของแคตไอออนและแอนไอออน ดังนี้

1) แคตไอออน เรียกตามชื่อธาตุโลหะ (ภาคผนวก ข) ดังตารางที่ 4.6 กรณีธาตุโลหะที่มีเลขออกซิเดชันมากกว่า 1 ค่าต้องระบุเลขออกซิเดชันเป็นเลขโรมันในวงเล็บ



ตารางที่ 4.6 ชื่อแคตไอออนบางชนิด

		ประจุ

		แคตไอออน

		ชื่อธาตุ

		ชื่อเรียกแคตไอออน



		+1

		H+

		ไฮโดรเจน

		ไฮโดรเจนไอออน หรือโปรตอน



		

		Na+

		โซเดียม

		โซเดียมไอออน



		

		Ag+

		เงิน

		เงินไอออน



		

		Cu+

		ทองแดง

		ทองแดง(I) หรือ คิวปรัสไอออน



		

		NH4+

		-

		แอมโมเนียมไอออน



		+2

		Ca2+

		แคลเซียม

		แคลเซียมไอออน



		

		Zn2+

		สังกะสี

		สังกะสีไอออน



		

		Cu2+

		ทองแดง

		ทองแดง(II) หรือ คิวปริกไอออน



		

		Fe2+

		เหล็ก

		เหล็ก(II) หรือ เฟอรัสไอออน



		

		Hg2+

		ปรอท

		ปรอท(II) หรือ เมอร์คิวริกไอออน



		+3

		Al3+

		อะลูมิเนียม

		อะลูมิเนียมไอออน



		

		Fe3+

		เหล็ก

		เหล็ก(III) หรือ เฟอริกไอออน



		

		Cr3+

		โครเมียม

		โครเมียม(III) หรือโครมิกไอออน







5.2) แอนไอออน เรียกตามชื่อธาตุ แต่เปลี่ยนคำลงท้ายเป็นไอด์ (-ide) และแอนไอออนบางชนิดเป็นกลุ่มอะตอมหรือโมเลกุลจึงมีชื่อเรียกเฉพาะ ดังตารางที่ 4.7











ตารางที่ 4.7 ชื่อแอนไอออนบางชนิด

		ประจุ

		แอนไอออน

		ชื่อธาตุ

		ชื่อเรียกแอนไอออน



		-1

		H-

		ไฮโดรเจน

		ไฮไดรด์ไอออน



		

		F-

		ฟลูออรีน

		ฟลูออไรด์ไอออน



		

		Cl-

		คลอรีน

		คลอไรด์ไอออน



		

		I-

		ไอโอดีน

		ไอโอไดด์ไอออน



		

		CN-

		-

		ไซนาไนด์ไอออน



		

		OH-

		-

		ไฮดรอกไซด์ไอออน



		

		CH3COO-

		-

		แอซีเตตไอออน



		

		NO3-

		-

		ไนเตรตไอออน



		

		MnO4-

		-

		แมงกาเนตไอออน



		-2

		O2-

		ออกซิเจน

		ออกไซด์ไอออน



		

		S2-

		กำมะถัน (ซัลเฟอร์)

		ซัลไฟด์ไอออน



		

		CO32-

		-

		คาร์บอเนตไอออน



		

		CrO42-

		-

		โครเมตไอออน



		

		Cr2O72-

		-

		ไดโครเมตไอออน



		

		SO42-

		-

		ซัลเฟตไอออน



		-3

		N3-

		ไนโตรเจน

		ไนไตรด์ไอออน



		

		PO43-

		-

		ฟอสเฟตไอออน





3) ลำดับการเรียกชื่อสารประกอบไอออนิกให้เรียกชื่อแคตไอออนก่อนแล้วตามด้วยชื่อแอนไอออน (ตามหลักการเขียนสูตร) ดังตารางที่ 4.8



ตารางที่ 4.8 ชื่อสารประกอบไอออนิกบางชนิด

		สูตรสารประกอบ

ไอออนิก

		แคตไอออน

		แอนไอออน

		ชื่อสารประกอบไอออนิก



		NaCl

		Na+

		Cl-

		โซเดียมคลอไรด์



		Li2O

		Li+

		O2-

		ลิเทียมออกไซด์



		CaF2

		Ca2+

		F-

		แคลเซียมฟลูออไรด์



		MgO

		Mg2+

		O2-

		แมกนีเซียมออกไซด์



		Al2S3

		Al3+

		S2-

		อะลูมิเนียมซัลไฟด์



		(NH4)2SO4

		NH4+

		SO42-

		แอมโมเนียมซัลเฟต



		Fe(OH)3

		Fe3+

		OH-

		เหล็ก(III) ไฮดรอกไซด์ 



		K3PO4

		K+

		PO43-

		โพแทสเซียมฟอสเฟต







4) แคตไอออนที่เป็นโลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชันได้หลายค่า (มีประจุบวกได้มากกว่าหนึ่งค่า) ให้เขียนเลขออกซิเดชันของแคตไอออนตามระบบสต๊อก (stock) โดยเขียนชื่อธาตุตามด้วยเลขค่าออกซิเดชันเป็นเลขโรมันในเครื่องหมายวงเล็บ เช่น เหล็ก(III), ตะกั่ว(II), โครเมียม(VI), ปรอท(II) และ แคดเมียม(II) ดังตารางที่ 4.6

5) โลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชัน 2 ค่า และมีชื่อภาษาละติน ให้เรียกแคตไอออนด้วยชื่อภาษากรีก แต่เปลี่ยนพยางค์ท้ายเป็น “-อัส (-ous)” สำหรับไอออนที่มีเลขออกซิเดชันน้อย และเปลี่ยนพยางค์ท้ายเป็น “-อิก (-ic)” สำหรับไอออนที่มีเลขออกซิเดชันมากกว่า โดยไม่ต้องใส่เลขออกซิเดชันในวงเล็บ ดังตารางที่ 4.9 และตัวอย่างดังตารางที่ 4.10



ตารางที่ 4.9 ชื่อเรียกแคตไอออนของโลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชัน 2 ค่าและมีชื่อเรียกภาษาละติน

		โลหะแทรนซิชัน

		ชื่อภาษาละติน

		เลขออกซิเดชัน

		ชื่อเรียกแคตไอออน



		Fe

		เฟอรัม 

		+2

		เฟอรัส (ferrous)



		

		(ferrum)

		+3

		เฟอริก (ferric)



		Cu

		คิวปรัม

		+1

		คิวปรัส (cuprous) 



		

		(cuprum)

		+2

		คิวปริก (cupric)



		Hg

		เมอร์คิวรี

		+1

		เมอร์คิวรัส (mercurous)



		

		(mercury)

		+2

		เมอร์คิวริก (mercuric)







ตารางที่ 4.10 ชื่อเรียกสารประกอบไอออนิกที่โลหะแทรนซิชันที่มีเลขออกซิเดชัน 2 ค่า

		สูตรสารประกอบ

ไอออนิก

		เลขออกซิเดชัน

ของโลหะ

		ชื่อเรียกแคตไอออน

		ชื่อเรียกสารประกอบ

ไอออนิก



		FeSO4

		+2

		เฟอรัส

		เฟอรัสซัลเฟต



		FeCl3

		+3

		เฟอริก 

		เฟอริกคลอไรด์



		Cu2O

		+1

		คิวปรัส 

		คิวปรัสออกไซด์



		CuO

		+2

		คิวปริก

		คิวปริกออกไซด์



		Hg2Cl2

		+1

		เมอร์คิวรัส 

		เมอร์คิวรัสคลอไรด์



		HgCl2

		+2

		เมอร์คิวริก

		เมอร์คิวริกคลอไรด์







ตัวอย่าง 4.2 การเขียนและการเรียกชื่อสารประกอบไอออนิก

		ธาตุองค์ประกอบ

		สูตรสารประกอบไอออนิก

		ชื่อเรียกสารประกอบไอออนิก



		K กับ O

		K2O

		โพแทสเซียมออกไซด์



		Ca กับ SO42-

		CaSO4

		แคลเซียมซัลเฟต



		Al กับ Cl

		AlCl3

		อะลูมิเนียมคลอไรด์



		Fe2+ กับ S

		FeS 

		เฟอรัสซัลไฟด์ หรือ เหล็ก(II)ซัลไฟด์



		Fe3+ กับ CN-

		Fe(CN)3

		เฟอริกไซนาไนด์ หรือ เหล็ก(III)ไซนาไนด์



		Cr กับ F

		CrF3

		โครเมียม(III) ฟลูออไรด์



		Mn กับ PO43-

		Mn3(PO4)2

		แมงกานีส(II) ฟอสเฟต



		Zn กับ O

		ZnO

		สังกะสีออกไซด์





ข้อสังเกต ชื่อสารประกอบไอออนิกจะไม่มีคำลงท้ายว่า ไอออน เหมือนกรณีแคตไอออนและแอนไอออน เนื่องจากเมื่อเกิดเป็นสารประกอบไอออนิก ประจุสุทธิเท่ากับศูนย์



4.1.2 พันธะโคเวเลนซ์

พันธะโคเวเลนซ์ (covalent bond) เป็นพันธะที่เกิดจากอะตอมตั้งแต่ 2 อะตอมขึ้นไป โดยเกิดจากการนำเวเลนซ์อิเล็กตรอนมาใช้ร่วมกันในจำนวนเท่าๆ กัน ภาพที่ 4.11(ก) แสดงแบบจำลองการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ของสองอะตอมในการใช้อิเล็กตรอนร่วมกันอะตอมละ 1 อิเล็กตรอน เรียกอิเล็กตรอนที่ใช้ร่วมกันเพื่อสร้างพันธะว่า อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ (bonded-pair electron) ส่วนอิเล็กตรอนที่ไม่ได้ใช้ในการสร้างพันธะ เรียกว่า อิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว (lone-pair electron)

					     อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ

[image: ] 		[image: https://vinstan.wikispaces.com/file/view/this_1.JPG/45032109/this_1.JPG]

(1)                                    (ข)

ภาพที่ 4.11 ภาพจำลองการเกิดพันธะโคเวเลนซ์



การเกิดพันธะโคเวเลนซ์

โมเลกุล CH4 เกิดจากพันธะโคเวเลนซ์ระหว่างอะตอม C และ H สามารถอธิบายการเกิดพันธะตามกฎออกเตตได้ คือ C มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 4 อิเล็กตรอน ดังนั้นสามารถเกิดพันธะได้ทั้งหมด 4 พันธะ ในขณะที่ H มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอนจึงสามารถเกิดพันธะได้เพียง 1 พันธะเท่านั้น ดังนั้นการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ระหว่าง C 1 อะตอมต้องอาศัย H จำนวน 4 อะตอม ดังแสดงในภาพที่ 4.11(ข) อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะที่มาจาก C แทนด้วยจุดวงกลม ส่วนอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะที่มาจาก H แทนด้วย x และเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ C ครบ 8 ตามกฎออกเตต ส่วนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ H ครบ 2 (ตามข้อยกเว้นกฎออกเตต)                                    

ตัวอย่างการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ของโมเลกุล NH3 และโมเลกุล H2O แสดงดังภาพที่ 4.12 อธิบายการเกิดพันธะเช่นเดียวกับ CH4 จะเห็นว่าเมื่อเกิดพันธะโคเวเลนซ์ เวเลนซ์อิเล็กตรอนของ N และ O ครบ 8 (ตามกฎออกเตต) ส่วนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ H ครบ 2 (ตามข้อยกเว้นกฎออกเตต) แต่ที่แตกต่างกันคือพันธะที่เกิดขึ้นไม่ได้เกิดตามจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอน เพราะ N เกิดได้เพียง 3 พันธะ และ O เกิดได้เพียง 2 พันธะ ดังนั้น N จึงมีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว 1 คู่ ส่วน O มีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว 2 คู่

                              อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ

       อิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว
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                                             (ก)                            (ข)                    

ภาพที่ 4.12 แสดงการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ของ (ก) NH3 และ (ข) H2O





พลังงานในการเกิดพันธะโคเวเลนซ์

การเกิดพันธะโคเวเลนซ์เกี่ยวข้องกับแรงผลักและแรงดึงดูดที่สมดุลกันระหว่างสองอะตอม แรงผลักเกิดขึ้นสองแบบคือแรงผลักระหว่างอิเล็กตรอนของแต่ละอะตอม และระหว่างนิวเคลียสของแต่ละอะตอม ส่วนแรงดึงดูดเกิดขึ้นได้เป็นแรงดึงดูดระหว่างนิวเคลียสกับอิเล็กตรอนของทั้งสองอะตอม ดังภาพที่ 4.13 

แรงดึงดูด



[image: ]					                     กลุ่มหมอกอิล็กตรอน





แรงผลัก



                                                                         นิวเคลียส

 

แรงดึงดูด

ภาพที่ 4.13 แรงผลักและแรงดูดระหว่างอะตอมในการเกิดพันธะโคเวเลนซ์

ที่มา: ดัดแปลงจาก McMurry et al., Chemistry. 2010. p108



การอธิบายการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ของแก๊ส H2 แสดงภาพที่ 4.14 อะตอม H สองอะตอมรวมเป็นโมเลกุล H2 เมื่ออะตอม H สองอะตอมเคลื่อนที่เข้าใกล้กัน (ตำแหน่ง ) จะเกิดแรงดึงดูดระหว่างอิเล็กตรอนของอะตอมหนึ่งกับโปรตอนในนิวเคลียสของอีกอะตอมหนึ่ง ทำให้บริเวณระหว่างอะตอมทั้งสองมีอิเล็กตรอนอยู่หนาแน่นกว่าบริเวณอื่น อิเล็กตรอนที่เคลื่อนที่อยู่ในบริเวณระหว่างอะตอมทั้งสองจะดึงนิวเคลียสของทั้งสองอะตอมให้เข้าใกล้กันมากขึ้น แต่เนื่องจากอิเล็กตรอนของทั้งสองอะตอมมีประจุลบเหมือนกัน และโปรตอนในนิวเคลียสทั้งสองมีประจุบวกเหมือนกัน ส่งผลให้เมื่ออะตอม H เข้ามาใกล้กัน จะเกิดทั้งแรงดึงดูดและแรงผลักพร้อมๆ กัน (ดังภาพที่ 4.13) ซึ่งถ้าอะตอม H อยู่ห่างกันจะมีแรงดึงดูดมากกว่าแรงผลัก แต่ถ้าอะตอม H เข้าใกล้กันมากเกินไปจะมีแรงผลักมากกว่าแรงดูด เมื่ออะตอม H สองอะตอมอยู่ห่างกันในระยะที่เหมาะสม พลังงานศักย์ลดลงต่ำสุด ณ ระยะระหว่างนิวเคลียสของ H-H เท่ากับ 74 พิโกเมตร (ตำแหน่ง ) แรงดึงดูดจะสมดุลกับแรงผลัก ผลรวมของแรงทำให้นิวเคลียสไม่แยกจากกัน และใช้อิเล็กตรอนร่วมกันเกิดเป็นพันธะโคเวเลนซ์ 

ความสัมพันธ์ระหว่างพลังงานศักย์กับระยะระหว่างนิวเคลียสของสองอะตอม (ตามภาพที่ 4.14) จะเห็นได้ว่าเมื่ออะตอมทั้งสองเข้ามาใกล้กัน แรงดึงดูดระหว่างอะตอมทำให้พลังงานศักย์ลดลง และมีระยะหนึ่งที่พลังงานศักย์ลดลงต่ำสุดเท่ากับ -432 kJ/mol (ระยะ ) ถ้าอะตอมทั้งสองเข้าใกล้กันมากกว่านี้ แรงผลักระหว่างนิวเคลียสทำให้พลังงานศักย์เพิ่มขึ้น (ตำแหน่ง ) โมเลกุล H2 ไม่เสถียร (อะตอม H แยกออกจากกัน) ระยะห่างระหว่างนิวเคลียสของอะตอม H สองอะตอมที่มีเสถียรภาพเป็น 74 พิโกเมตร หมายความได้ว่า ความยาวพันธะของโมเลกุล H2 เท่ากับ 74 พิโกเมตร และพลังงานพันธะของ H2 เท่ากับ 432 kJ/mol 



[image: ]

ภาพที่ 4.14 ความสัมพันธ์ระหว่างพลังงานศักย์กับระยะระหว่างนิวเคลียสของไฮโดรเจน

ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p338



พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์

พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์ (coordinate covalent bond) เกิดจากอะตอมของธาตุหนึ่งเป็นผู้ให้คู่อิเล็กตรอนแก่อีกอะตอมหนึ่งที่สามารถรับคู่อิเล็กตรอนได้ แล้วเกิดเป็นพันธะโคเวเลนซ์ 

พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์ แตกต่างจากพันธะโคเวเลนซ์ปกติตรงที่ไม่ได้เกิดจากอะตอมทั้งสองนำเวเลนซ์อิเล็กตรอนมาใช้ร่วมกัน แบบจำลองเปรียบเทียบการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ปกติและการเกิดพันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์ แสดงดังภาพที่ 4.15 

                           พันธะโคเวเลนซ์







พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์



[image: ]



ภาพที่ 4.15 แบบจำลอง (ก) การเกิดพันธะโคเวเลนซ์ปกติ และ (ข) พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์



จากแบบจำลองภาพที่ 4.15 จะเห็นความแตกต่างของการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ปกติและพันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์ คือการนำเวเลนซ์อิเล็กตรอนมาใช้ร่วมกัน  ในพันธะโคเวเลนซ์ปกติ อะตอม X และ Y ใช้อิเล็กตรอนของตัวเอง ในขณะที่พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์จะเห็นว่าฝ่ายหนึ่งให้คู่อิเล็กตรอนหนึ่ง เรียกว่าผู้ให้คู่อิเล็กตรอน (electron paired donor) อีกฝ่ายทำหน้าที่รับคู่อิเล็กตรอน เรียกว่า ผู้รับคู่อิเล็กตรอน (electron paired acceptor) โดยผู้รับคู่อิเล็กตรอนต้องมีออร์บิทัลว่างสำหรับรับคู่อิเล็กตรอนเพื่อเกิดเป็นพันธะโคเวเลนซ์

ตัวอย่างโมเลกุลที่เกิดพันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์ เช่น H3N-BF3 แสดงในภาพที่ 4.16







ภาพที่ 4.16 แสดงการเกิดพันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์



เมื่อพิจารณาจากเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ B ซึ่งอยู่หมู่ 3A จะมีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 3 อิเล็กตรอน และอิเล็กตรอนทั้ง 3 อิเล็กตรอนได้ใช้เป็นอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะกับ H 3 อะตอมหมดแล้ว ดังนั้น B จึงไม่มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเหลือที่จะใช้สร้างพันธะได้อีก ส่วนโมเลกุล NH3 อะตอม N ซึ่งอยู่หมู่ 5A จะมีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 5 อิเล็กตรอน เกิดพันธะกับ H 3 อะตอม ดังนั้น N จึงมีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวอีก 1 คู่ เมื่อ B ไม่มีอิเล็กตรอนที่จะสามารถสร้างพันธะได้ แต่ B มีออร์บิทัลว่าง (คือออร์บิทัล-2p) จึงสามารถรับคู่อิเล็กตรอนจาก N เกิดเป็นพันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์



ประเภทของพันธะโคเวเลนซ์

1) พันธะเดี่ยว (single bond) คือพันธะโคเวเลนซ์ที่เกิดจากใช้อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 1 คู่ เขียนโดยใช้ขีดหนึ่งเส้น () แทนอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 1 คู่ที่อยู่ระหว่างอะตอมทั้งสองอะตอม เช่น พันธะระหว่าง C กับ H ในโมเลกุล CH4

[image: http://chemtech.org/cn/ctec1205/images/6-ch4.gif]

2) พันธะคู่ (double bond) คือพันธะโคเวเลนซ์ที่เกิดจากใช้อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 2 คู่ เขียนโดยใช้ขีดสองเส้น () แทนอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 2 คู่ที่อยู่ระหว่างอะตอมทั้งสองอะตอม เช่นพันธะระหว่าง C กับ O ในโมเลกุล CO2 โดย C มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 4 อิเล็กตรอน ส่วน O มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 6 อิเล็กตรอน ยังขาดอีก 2 อิเล็กตรอนจะครบ 8 ตามกฎออกเตต เมื่อ C นำอิเล็กตรอน 2 อิเล็กตรอนมาใช้ในการสร้างพันธะกับ O 2 อะตอม เกิดเป็นพันธะคู่ระหว่าง C และ O ทำให้อะตอมทั้งสองมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 8 และ O มีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวอะตอมละ 2 คู่ 

. .                    . .                           . .                  . .             



		: O : : C : : O :  : O = C = O :



3) พันธะสาม (triple bond) คือ พันธะโคเวเลนซ์ที่เกิดจากใช้อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 3 คู่ เขียนโดยใช้ขีดสามเส้น () แทนอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 3 คู่ที่อยู่ระหว่างอะตอมทั้งสองอะตอม เช่น พันธะระหว่าง N สองอะตอมในโมเลกุลของ N2 โดย N แต่ละอะตอมมีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 5 อิเล็กตรอน ขาดอีก 3 อิเล็กตรอนตามกฎออกเตต เมื่อแต่ละอะตอมใช้เวเลนซ์อิเล็กตรอนร่วมกัน 3 คู่ (มาจากอะตอมละ 3 อิเล็กตรอน) เกิดเป็นพันธะสาม ทำให้ไนโตรเจนแต่ละอะตอมมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 8 และ N มีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวอะตอมละ 1 คู่











	: N  N :

 

สูตรโครงสร้างของโมเลกุลโคเวเลนซ์

[bookmark: OLE_LINK3][bookmark: OLE_LINK4]1) สูตรโครงสร้างแบบจุด (electron dot formula) ลิวอิส เสนอใช้สัญลักษณ์แบบจุด () แทนจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอน และสัญลักษณ์ ( ) แทนอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะหรืออิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว ตัวอย่าง การเขียนสูตรโครงสร้างแบบจุดของแก๊ส H2 โดยอะตอม H มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน สูตรโครงสร้างแบบจุดเขียนได้เป็น H เมื่อไฮโดรเจน 2 อะตอมรวมกันเป็นโมเลกุล H2 จะใช้เวเลนซ์อิเล็กตรอนร่วมกัน 1 คู่ จึงเขียนสูตรแบบจุดได้ดังนี้	       				 

                อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ

			H + H    H : H



[bookmark: OLE_LINK2]2) สูตรโครงสร้างแบบเส้น (dash formula) เป็นการเขียนโดยใช้ขีดหนึ่งเส้น () แทนอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 1 คู่ที่อยู่ระหว่างอะตอมทั้งสองอะตอม และใช้ขีดสองเส้น () และขีดสามเส้น () แทนอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ 2 คู่ และ 3 คู่ ตามลำดับ 



H + H    H : H  	หรือ  HH  . .                      . .                             . .                     . .             



			: O : : C : : O :  	หรือ : O = C = O :











[bookmark: _GoBack] 	หรือ  HCCH



การเขียนสูตรโครงสร้างลิวอิส

สูตรโครงสร้างลิวอิสเป็นสูตรที่แสดงการใช้อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะร่วมกันของอะตอมในโมเลกุล จะแสดงได้ทั้งสูตรโครงสร้างแบบจุดและแบบเส้น หลักการเขียนสูตรโครงสร้างลิวอิสเป็นดังนี้

ขั้นที่ 1 กำหนดตำแหน่งอะตอมกลาง (อะตอมที่มี EN น้อยที่สุด) และอะตอมที่ล้อมรอบอะตอมกลาง (H และ F มักอยู่ล้อมรอบเสมอ)

- H ไม่สามารถเป็นอะตอมกลางได้ เพราะ H เกิดพันธะกับอะตอมอื่นได้เพียง 1 พันธะ เนื่องจากมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเพียง 1 อิเล็กตรอนและ H จะเสถียรเมื่อมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนครบ 2 

- O โดยทั่วไปจะเกิดพันธะเดี่ยว 2 พันธะ หรือเกิดพันธะคู่ 1 พันธะ

ขั้นที่ 2 นับรวมจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของอะตอมทั้งหมด 

ขั้นที่ 3 กระจายคู่อิเล็กตรอน (:) เข้าระหว่างอะตอมของธาตุเป็นพันธะเดี่ยว

ขั้นที่ 4 กระจายอิเล็กตรอนที่เหลือเป็นคู่ (:) โดยยึดกฎออกเตต 

· ให้เติมอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวที่อะตอมล้อมรอบก่อนให้ครบ 8 ตามกฎออกเตต (ยกเว้น H)

· ถ้ายังมีอิเล็กตรอนเหลือให้เติมที่อะตอมกลาง หรือเติมเป็นพันธะคู่หรือพันธะสาม

ขั้นที่ 5 เขียนสูตรโครงสร้างแบบเส้น

ตัวอย่าง 4.3 จงเขียนโครงสร้างลิวอิสของคาร์บอนเททระคลอไรต์ (CCl4)

		ขั้นที่ 1 เขียนโครงสร้าง C เป็นอะตอมกลาง และ Cl 4 อะตอมอยู่ล้อมรอบ



ขั้นที่ 2 	C  1 อะตอม มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน = 4 

Cl 4 อะตอม มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน = 7x4 = 28

ดังนั้น จำนวนอิเล็กตรอนรวมทั้งหมด = 4+28 = 32 (16 คู่)

		





		

ขั้นที่ 3 กระจายคู่อิเล็กตรอนระหว่าง C และ Cl 



		





		ขั้นที่ 4 กระจายคู่อิเล็กตรอนแก่อะตอม Cl ให้ครบ 8 ตามกฎออกเตต



		





		ขั้นที่ 5 เขียนสูตรโครงสร้างแบบเส้น



		









ในการเขียนสูตรโครงสร้างลิวอิส โมเลกุลจะมีพันธะเดี่ยว พันธะคู่ หรือพันธะสาม สามารถตรวจสอบได้โดยใช้กฎ 6N+2 เมื่อ N คือจำนวนอะตอมทั้งหมดในสูตรเคมี (ยกเว้น H) ดังนี้ 

· ถ้าจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนในสูตรเคมีเท่ากับ 6N+2 ในโมเลกุลนั้นจะมีพันธะเดี่ยวทั้งหมด

· ถ้าจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนในสูตรเคมีน้อยกว่า 6N+2 อยู่ 2 ในโมเลกุลจะมีพันธะคู่อย่างน้อย 1 พันธะอยู่ด้วย

· ถ้าจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนในสูตรเคมีน้อยกว่า 6N+2 อยู่ 4 ในโมเลกุลจะมีพันธะคู่ 1 หรือ 2 พันธะหรือมีพันธะสาม 1 พันธะอยู่ด้วย

· 

ตัวอย่าง 4.4 การพิจารณาชนิดพันธะในโมเลกุล SO2 โดยใช้กฎ 6N+2

วิธีคิด	N = 3 ดังนั้น	6N+2 = 6(3)+2 = 20

จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนทั้งหมด = 6+(6x2) = 18

 20–18 = 2 

จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนน้อยกว่าอยู่ 2 แสดงว่าในโมเลกุล SO2 จะมีพันธะคู่ 1 พันธะอยู่ด้วย











ตัวอย่าง 4.5 การพิจารณาชนิดพันธะในโมเลกุลและเขียนสูตรโครงสร้างลิวอิสของโมเลกุลต่อไปนี้

1) PF3		N = 4 ดังนั้น	6N+2 = 6(4)+2 = 26

จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนทั้งหมด = 26

 26–26 = 0 

ดังนั้น ในโมเลกุล PF3 จะมีเฉพาะพันธะเดี่ยว 



สูตรโครงสร้างเขียนได้เป็น  





2) CO2		N = 3  ดังนั้น	6N + 2 = 6(3) + 2 = 20

จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนทั้งหมด = 16

 20–16 = 4 

ดังนั้นในโมเลกุล CO2 จะมีพันธะคู่ 1 หรือ 2 พันธะ หรือพันธะสาม 1 พันธะ

[image: http://o.quizlet.com/i/7OVQt_Ps65zUXfmShDUXaQ_m.jpg]สูตรโครงสร้างเขียนได้เป็น   



3) C2H2	N = 2  ดังนั้น	6N + 2 = 6(2) + 2 = 14

จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนทั้งหมด = 10

 14–10 = 4 

ดังนั้นในโมเลกุล C2H2 จะมีพันธะคู่ 1 หรือ 2 พันธะ หรือพันธะสาม 1 พันธะ

สูตรโครงสร้างเขียนได้เป็น   HCCH



การเรียกชื่อสารประกอบโคเวเลนซ์

การอ่านชื่อสารประกอบโคเวเลนซ์จะอ่านชื่อธาตุอโลหะตัวแรกตามสูตรเคมีก่อน (ตามชื่อธาตุ) แล้วตามด้วยชื่ออโลหะตัวต่อท้าย ชื่ออโลหะตัวต่อท้ายจะเปลี่ยนท้ายเสียงเป็น ไ-ด์ (-ide) ดังตารางที่ 4.11



ตารางที่ 4.11 การอ่านชื่ออโลหะตัวท้ายของสารประกอบโคเวเลนซ์

		อโลหะ

		ชื่ออ่าน

		อโลหะ

		ชื่ออ่าน



		ฟลูออรีน (F)

		ฟลูออไรด์

		โบรมีน	(Br)

		โบรไมด์	



		ซัลเฟอร์	 (S)

		ซัลไฟด์

		ไฮโดรเจน (H)

		ไฮไดรด์



		ออกซิเจน (O)

		ออกไซด์	

		

		



		คลอรีน	(Cl)

		คลอไรด์	

		

		







การอ่านชื่อสารประกอบโคเวเลนซ์จะต้องบอกจำนวนอะตอมของธาตุอโลหะแต่ละตัวที่เป็นองค์ประกอบสูตรเคมีด้วยเลขภาษากรีกหรือละติน ดังตารางที่ 4.12 แต่กรณีของธาตุที่นำหน้าถ้ามีจำนวนอะตอมเพียงหนึ่งอะตอมไม่ต้องบอกจำนวนของอะตอมนั้น แต่สำหรับธาตุที่ตามหลังถึงแม้ว่ามีเพียงหนึ่งอะตอมต้องบอกด้วย



ตารางที่ 4.12 ชื่อเรียกจำนวนอะตอมของธาตุอโลหะ

		จำนวน

		ชื่อเรียกจำนวน

		จำนวน

		ชื่อเรียกจำนวน



		1

		โมโน (mono)

		6

		เฮกซะ (hexa)



		2

		ได (di)

		7

		เฮปตะ (hepta)



		3

		ไตร (tri)	

		8

		ออกตะ (octa)



		4

		เตตระ (tetra)	

		9

		โนนะ (nona)



		5

		เพนตะ (penta)

		10

		เดคะ (deca)







ตัวอย่าง 4.5 การเรียกชื่อสารประกอบโคเวเลนต์

		สูตรสารประกอบโคเวเลนต์

		ชื่อสารประกอบโคเวเลนต์



		CO

		คาร์บอนมอนอกไซด์ (carbonmonoxide)



		CO2

		คาร์บอนไดออกไซด์ (carbondioxide)



		BF3

		โบรอนไตรฟลูออไรด์ (borantrifluoride)



		SF6

		ซัลเฟอร์เฮกซะฟลูออไรด์ (sulphurhexafluoride)



		P2O5

		ไดฟอสฟอรัสเพนตะออกไซด์ (diphosphoruspentaoxide)



		N2O3

		ไดไนโตรเจนไตรออกไซด์(dinitrogentrioxide)



		NH3

		ไนโตรเจนไตรไฮไดรด์ (nitrogentrihydride)



		P4O10

		เตตระฟอสฟอรัสเดคะออกไซด์ (tetraphosphorusdecaoxide)







สภาพขั้วของพันธะ 

1) ไดโพลโมเมนต์

สภาพขั้วของพันธะเกิดขึ้นเนื่องจากกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนกระจายตัวไม่เท่ากันระหว่างอะตอมที่เกิดพันธะโคเวเลนซ์ โดยไดโพลโมเมนต์ (dipole moment) คือสภาพประจุไฟฟ้าที่เกิดขึ้นอันเนื่องจากการกระจายตัวของอิเล็กตรอน โดยประจุไฟฟ้าจะอยู่ด้วยกันเป็นคู่ๆ (โดยใช้สัญลักษณ์แสดงเป็น + และ -) และประจุไฟฟ้าทั้งสองจะอยู่ตรงข้ามกันเสมอ ดังภาพที่ 4.17 ค่าไดโพลโมเมนต์เป็นปริมาณที่ใช้วัดความมีขั้วของพันธะ

[image: http://4.bp.blogspot.com/---ClSSABsPk/T4KEI0-nYFI/AAAAAAAAAFI/qnE5m-LCrU4/s1600/dipole+moment.jpg]

ภาพที่ 4.17 แสดงไดโพลโมเมนต์ที่เกิดจากการกระจายตัวของอิเล็กตรอนไม่เท่ากัน

ที่มา: http://worldofbiochemistry.blogspot.com/2013/10/electronegativity.html



โมเลกุลที่ประกอบด้วยอะตอมชนิดเดียวกันเช่น H2, N2 และ O2 จะมีไดโพลโมเมนต์เท่ากับศูนย์ โอกาสที่จะพบอิเล็กตรอนในแนวความยาวของพันธะจะเท่าๆ กัน แต่โมเลกุลที่ประกอบด้วยอะตอมต่างชนิด โอกาสที่จะพบอิเล็กตรอนในแนวความยาวของพันธะจะไม่เท่ากัน โอกาสที่จะพบอิเล็กตรอนใกล้อะตอมใดมากกว่ากันจะขึ้นอยู่กับค่า EN โดยอะตอมที่มีค่า EN สูงกว่าจะมีความสามารถในการดึงอิเล็กตรอนเข้าหาตัวเองได้มากกว่า ดังนั้นโอกาสที่จะพบกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนหนาแน่นในฝั่งอะตอมที่มีค่า EN สูงกว่าย่อมมีได้มากกว่า สภาพขั้วของพันธะโคเวเลนซ์แบ่งออกเป็น 2 ชนิด

1.1) พันธะไม่มีขั้ว (non-polar bond) คือพันธะที่มีไดโพลโมเมนต์เป็นศูนย์ หรือไม่มีสภาพขั้วของพันธะโคเวเลนซ์ เนื่องจากเป็นพันธะที่เกิดจากอะตอมของธาตุชนิดเดียวกัน (จึงมีค่า EN เท่ากัน) ดังแสดงในภาพที่ 4.18 เช่น H–H, Cl–Cl, OO และ NN



[image: http://nobel.scas.bcit.ca/chem0010/unit4/images/h2.gif]    [image: http://www.angelo.edu/faculty/kboudrea/periodic/trends_electronegativity_Cl22.jpg]

(1)                           (ข)

ภาพที่ 4.18 แบบจำลองแสดงพันธะโคเวเลนซ์ไม่มีขั้ว (ก) H2 และ (ข) Cl2

ที่มา: http://www.angelo.edu/faculty/kboudrea/general/shapes/00_lewis.htm#PolarNonpolar





1.2)	พันธะมีขั้ว (polar bond) คือสภาพขั้วของพันธะโคเวเลนซ์ที่เกิดขึ้นเมื่ออิเล็กตรอนที่ใช้ร่วมกันกระจายระหว่าง 2 อะตอมไม่เท่ากัน เนื่องมาจากอะตอมทั้งสองมีค่า EN ต่างกัน อะตอมที่มีค่า EN สูงกว่าจะดึงดูดอิเล็กตรอนเข้าหาตัวได้ดีกว่า ทำให้มีกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนหนาแน่นกว่า เกิดสภาพขั้วไฟฟ้าเป็นลบเล็กน้อย (partial negative charge) เขียนแทนด้วย - (เดลด้าลบ)  ส่วนอะตอมที่มีค่า EN ต่ำกว่าจะดึงดูดอิเล็กตรอนได้น้อยกว่า กลุ่มหมอกอิเล็กตรอนเบาบางกว่า จึงมีสภาพขั้วไฟฟ้าเป็นบวกเล็กน้อย (partial positive charge) เขียนแทนด้วย + (เดลด้าบวก)  หรืออาจเขียนโดยใช้เครื่องหมาย แทนไดโพลโมเมนต์แสดงสภาพขั้วของพันธะ โดยหัวลูกศรชี้ไปทางอะตอมที่มีอิเล็กตรอนหนาแน่นกว่า (อะตอมที่มีค่า EN สูงกว่า) ดังแสดงในภาพที่ 4.19 และ 4.20



 [image: http://chemistryfall2009.wikispaces.com/file/view/polar.gif/102423809/polar.gif]





ภาพที่ 4.19 แบบจำลองแสดงพันธะโคเวเลนซ์ที่มีขั้ว

[image: ]

ภาพที่ 4.20 แบบจำลองแสดงพันธะโคเวเลนซ์มีขั้วของน้ำ

ที่มา: http://bioserv.fiu.edu/~walterm/human_online/chemistry_mine/chemistry_of_life.htm







2) สภาพขั้วของโมเลกุล

สภาพขั้วของของโมเลกุลขึ้นอยู่กับผลรวมเวกเตอร์ของไดโพลโมเมนต์ของทุกพันธะในโมเลกุล ถ้าผลรวมของไดโพลโมเมนต์เท่ากับศูนย์ โมเลกุลไม่มีสภาพขั้ว แต่ถ้าผลรวมของไดโพลโมเมนต์ไม่เท่ากับศูนย์ สภาพขั้วของโมเลกุลโคเวเลนซ์แบ่งออกเป็น 2 ชนิดคือ

2.1) โมเลกุลที่ไม่มีขั้ว (non-polar) คือโมเลกุลที่ผลรวมเวกเตอร์ของไดโพลโมเมนต์เท่ากับศูนย์ โดยโมเลกุลที่ไม่มีขั้วอาจเกิดขึ้นตามสภาพขั้วพันธะได้ 2 ประเภทคือ 

	(1) โมเลกุลไม่มีขั้วที่เกิดจากพันธะที่ไม่มีขั้ว เช่น H2, Cl2, N2 และ O2 เนื่องจากมีค่า EN เท่ากัน

	(2) โมเลกุลไม่มีขั้วที่เกิดจากพันธะที่มีขั้ว เช่น CO2 และ CH4 ดังแสดงในภาพที่ 4.21 พันธะที่เกิดขึ้นเป็นพันธะที่มีขั้ว แต่เมื่อรวมเวกเตอร์ไดโพลโมเมนต์ของทุกพันธะ พบว่าไดโพลโมเมนต์เท่ากับศูนย์



   [image: https://www.chem.tamu.edu/class/majors/tutorialnotefiles/dipch4.gif]

					       (ก)                       (ข)

ภาพที่ 4.21 โมเลกุลไม่มีขั้วที่ประกอบด้วยพันธะที่มีขั้วของ (ก) คาร์บอนไดออกไซด์ และ (ข) มีเทน



2.2) โมเลกุลที่มีขั้ว (polar) คือผลรวมของไดโพลโมเมนต์ไม่เท่ากับศูนย์ จะประกอบด้วยพันธะที่มีขั้ว เช่น NH3, H2O, CH3Cl และ SO2 ดังแสดงในภาพที่ 4.22

[image: http://chemwiki.ucdavis.edu/@api/deki/files/4656/image091.png?revision=1]

				         (ก)                       (ข)

ภาพที่ 4.22 โมเลกุลมีขั้ว (ก) น้ำ และ (ข) ฟลูออโรมีเทน



พลังงานพันธะ 

[bookmark: OLE_LINK7][bookmark: OLE_LINK8]พลังงานพันธะ (bond energy) คือพลังงานที่ใช้ไปเพื่อสลายพันธะภายในโมเลกุลให้แยกออกจากกันกลายเป็นอะตอมในสภาวะแก๊ส เช่น	

H2(g) + 432 kJ    2H(g)

		HCl(g) + 334 kJ   H(g) + Cl(g)

ในการสลายพันธะชนิดเดียวกันในสารต่างชนิดกันใช้พลังงานไม่เท่ากัน ถ้าการสลายพันธะในโมเลกุลชนิดเดียวกันแต่มีหลายพันธะ จะต้องสลายพันธะหลายขั้นและใช้พลังงานไม่เท่ากัน ซึ่งต้องใช้ค่าเฉลี่ยเรียกว่า พลังงานพันธะเฉลี่ย (average bond energy) เช่นกรณีของพันธะ C-H มีค่าพลังงานพันธะเฉลี่ยเท่ากับ 413 kJ/mol ลักษณะสำคัญของพลังงานพันธะ (ตารางที่ 4.13)





ตารางที่ 4.13 พลังงานพันธะเฉลี่ย (kJ/mol)

		พันธะเดี่ยว

		

		

		

		

		

		



		H-H

		432

		N-H

		391

		Si-H

		323

		S-H

		347



		H-F

		565

		N-N

		160

		Si-Si

		226

		S-S

		266



		H-Cl

		427

		N-P

		209

		Si-O

		368

		S-F

		327



		H-Br

		363

		N-O

		201

		Si-S

		226

		S-Cl

		271



		H-I

		295

		N-F

		272

		Si-F

		565

		S-Br

		218



		

		

		N-Cl

		200

		Si-Cl

		381

		S-I

		170



		C-H

		413

		N-Br

		243

		Si-Br

		310

		

		



		C-C

		347

		N-I

		159

		Si-I

		234

		F-F

		159



		C-Si

		301

		

		

		

		

		F-Cl

		193



		C-N

		305

		O-H

		467

		P-H

		320

		F-Br

		212



		C-O

		358

		O-P

		351

		P-Si

		213

		F-I

		263



		C-P

		264

		O-O

		204

		P-P

		200

		Cl-Cl

		243



		C-S

		259

		O-S

		265

		P-F

		490

		Cl-Br

		215



		C-F

		453

		O-F

		190

		P-Cl

		331

		Cl-I

		208



		C-Cl

		339

		O-Cl

		203

		P-Br

		272

		Br-Br

		193



		C-Br

		276

		O-Br

		234

		P-I

		184

		Br-I

		175



		C-I

		216

		O-I

		234

		

		

		I-I

		151



		พันธะคู่และพันธะสาม

		

		

		

		

		

		



		C=C

		614

		N=N

		418

		CC

		839

		NN

		945



		N=N

		615

		N=O

		607

		CN

		891

		

		



		C=O

		745 (CO2)

		O=O

		498

		CO

		1070

		

		





ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p340



การสลายพันธะเป็นการเปลี่ยนแปลงประเภทดูดพลังงาน (endothermic) คือเป็นปฏิกิริยาใช้พลังงานในการสลายพันธะเดิมมากกว่าพลังงานที่คายออกเมื่อเกิดพันธะใหม่ 

HH(g) + 436 kJ    2H(g)



การเกิดพันธะเป็นการเปลี่ยนแปลงประเภทคายพลังงาน (exothermic) คือเป็นปฏิกิริยาที่ใช้พลังงานในการสลายพันธะเดิมน้อยกว่าพลังงานที่คายออกมาเมื่อเกิดพันธะใหม่ 

H(g) + Cl(g)    HCl(g) + 431 kJ



ความยาวพันธะ 

ความยาวพันธะ (bond length) เป็นระยะทางระหว่างนิวเคลียสของอะตอมสองอะตอมขณะเข้าใกล้กันได้มากที่สุดด้วยแรงยึดเหนี่ยวเกิดเป็นพันธะโคเวเลนซ์ ความยาวพันธะที่เกิดในโมเลกุลต่างชนิดจะไม่เท่ากัน ถึงแม้จะเกิดพันธะชนิดเดียวกันก็ตาม ในอะตอมบางชนิดอาจเกิดพันธะได้มากกว่าหนึ่งชนิดแต่พันธะที่เกิดจะมีพลังงานพันธะและความยาวพันธะต่างกัน แสดงดังภาพที่ 4.23 และ 4.24

[image: http://zube.brinkster.net/SCH3U21/MatterBonding/Bonding/Reading/bond_length.gif]

     ความยาวพันธะ

ภาพที่ 4.23 แบบจำลองความยาวพันธะของโมเลกุลโคเวเลนซ์

                          198 pm                         154 pm                          178 pm

[image: http://www.atom.rmutphysics.com/charud/oldnews/0/286/15/25/chemistry/chemical%20bond/bond/bond_files/slide0012_image094.jpg]

                             (ก)                                (ข)                                 (ค)

ภาพที่ 4.24 ความยาวพันธะระหว่าง (ก) ClCl, (ข) CC และ (ค) ClC

ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p286



ความยาวพันธะเฉลี่ยระหว่างอะตอมของธาตุแต่ละชนิดในพันธะโคเวเลนซ์ แสดงดังตารางที่ 4.14จะสังเกตได้ว่ากรณีอะตอมธาตุชนิดเดียวกัน ความยาวพันธะเฉลี่ยของพันธะสาม<พันธะคู่<พันธะเดี่ยว



ตารางที่ 4.14 ความยาวพันธะเฉลี่ย (หน่วยพิโกเมตร)

		พันธะเดี่ยว

		

		

		

		

		

		



		H-H

		74

		N-H

		101

		Si-H

		148

		S-H

		134



		H-F

		92

		N-N

		146

		Si-Si

		234

		S-P

		210



		H-Cl

		127

		N-P

		177

		Si-O

		161

		S-S

		204



		H-Br

		141

		N-O

		144

		Si-S

		210

		S-F

		158



		H-I

		161

		N-S

		168

		Si-N

		172

		S-Cl

		201



		

		

		N-F

		139

		Si-F

		156

		S-Br

		225



		

		

		N-Cl

		191

		Si-Cl

		204

		S-I

		134



		C-H

		109

		N-Br

		214

		Si-Br

		216

		

		



		C-C

		154

		N-I

		222

		Si-I

		240

		F-F

		143



		C-Si

		186

		

		

		

		

		F-Cl

		166



		C-N

		147

		O-H

		96

		P-H

		142

		F-Br

		178



		C-O

		143

		O-P

		160

		P-Si

		227

		F-I

		187



		C-P

		187

		O-O

		148

		P-P

		221

		Cl-Cl

		199



		C-S

		181

		O-S

		151

		P-F

		156

		Cl-Br

		214



		C-F

		133

		O-F

		142

		P-Cl

		204

		Cl-I

		243



		C-Cl

		177

		O-Cl

		164

		P-Br

		222

		Br-Br

		228



		C-Br

		194

		O-Br

		172

		P-I

		243

		Br-I

		248



		C-I

		213

		O-I

		194

		

		

		I-I

		266



		พันธะคู่และพันธะสาม

		

		

		

		

		



		C=C

		134

		N=N

		122

		CC

		121

		NN

		110



		N=N

		127

		N=O

		120

		CN

		115

		NO

		106



		C=O

		123

		O=O

		121

		CO

		113

		

		





ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Chemistry. 2013. p340

มุมพันธะ (bond angle) 

โดยทั่วไปโมเลกุลต้องการอยู่ในระบบที่มีพลังงานต่ำที่สุด โดยกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนพยายามอยู่ห่างกันมากที่สุดเพื่อให้มีแรงผลักระหว่างกันน้อยที่สุด โมเลกุลจึงจะมีความเสถียรสูง การที่โมเลกุลลดแรงผลักระหว่างกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนของแต่ละพันธะเกิดขึ้นได้โดยการเบนมุมพันธะออกให้ห่างกัน 

ตัวอย่างโมเลกุล CH4 อะตอม C ที่อยู่ตรงกลางมีคู่อิเล็กตรอนล้อมรอบ 4 คู่ เนื่องจากกลุ่มประจุลบทั้ง 4 คู่ มีขนาดประจุเท่ากันจึงเกิดแรงผลักเท่าๆ กัน ส่งผลให้มุมของพันธะเบนออกจากกันจนทำมุมระหว่างกันเป็น 109.5 ดังภาพที่ 4.25(ก)

ตัวอย่างโมเลกุล NH3 มีพันธะระหว่างอะตอม N กับ H รวมสามพันธะ มุมระหว่างพันธะของโมเลกุล NH3 เท่ากับ 107.3 เนื่องจากอิทธิพลของกลุ่มประจุลบจากอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวหนึ่งคู่ของอะตอมไนโตรเจนแผ่ไปในบริเวณกว้างกว่ากลุ่มประจุลบของคู่อิเล็กตรอนที่อยู่ร่วมกันระหว่างอะตอม N กับอะตอม H ซึ่งได้รับอิทธิพลการดึงดูดจากนิวเคลียสทั้งสอง ดังนั้น กลุ่มประจุลบที่ใหญ่กว่าจึงผลักพันธะระหว่าง N และ H ทั้งสามพันธะเข้ามาชิดกัน ดังภาพที่ 4.25(ข)

[bookmark: OLE_LINK11][bookmark: OLE_LINK12]ตัวอย่างโมเลกุล H2O ประกอบด้วย O 1 อะตอม และ H 2 อะตอม อะตอม O มีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวอีก 2 คู่ ซึ่งผลักพันธะ O-H ทำให้โมเลกุล H2O มีมุมนี้เท่ากับ 104.5 ดังภาพที่ 4.25(ค)

[image: http://nanotech.sc.mahidol.ac.th/genchem/bonding1/comp.jpg]

[image: http://nanotech.sc.mahidol.ac.th/genchem/bonding1/comp.jpg]

                                         (ก)                     (ข)                     (ค)

ภาพที่ 4.25 แสดงมุมพันธะของโมเลกุล (ก) CH4 (ข) NH3 และ (ค) H2O
ที่มา: Chang and Goldsby. Chemistry. 2013. p420



รูปร่างโมเลกุล

รูปร่างโมเลกุล (molecular shape) คือการจัดเรียงอะตอมทางเรขาคณิต (geometry) ในโมเลกุลแบบสามมิติ การเรียงตัวของอะตอมในโมเลกุลเกี่ยวข้องโดยตรงกับพันธะเคมีที่เกิดขึ้นระหว่างอะตอม ซึ่งมีผลต่อความยาวและมุมพันธะ การหารูปร่างโมเลกุลอาศัยแบบจำลองการผลักกันของคู่อิเล็กตรอนในวงเวเลนซ์ (Valence Shell Electron Pair Repulsion) หรือเรียกสั้นๆว่า “แบบจำลอง VSEPR” 

ในปี ค.ศ.1957 กิลเลสพาย (Ronald James Gillespie) และไนโฮล์ม (Ronald Sydney Nyholm) ได้พัฒนาแบบจำลอง VSEPR จากแนวคิดของซิดก์วิก (Nevil Sidgwick) และโพเวล (Herbert Powell) เพื่อใช้เป็นแบบจำลองเพื่อทำนายรูปร่างของโมเลกุลโคเวเลนซ์ ซึ่งศึกษาโดยใช้สมบัติทางไฟฟ้าของอิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะและอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว แบบจำลอง VSEPR ใช้หลักการผลักกันของคู่อิเล็กตรอน โดยมีสมมติฐานดังนี้

1) คู่อิเล็กตรอนที่ล้อมรอบอะตอมกลางจะเรียงตัวให้มีแรงทางไฟฟ้ากระทำต่อกันน้อยที่สุดและอยู่ห่างกันมากที่สุด

2) วงโคจรระดับพลังงานสุดท้ายของอิเล็กตรอนจะกระจายตัวเป็นทรงกลม โดยมีระยะห่างกันให้มากที่สุด

3) พันธะคู่หรือพันธะสามจะถูกนับเสมือนเป็นพันธะเดี่ยว แต่มีกำลังผลักที่แรงกว่า



โมเลกุลจะพยายามหลีกเลี่ยงการผลักกันของกลุ่มอิเล็กตรอนภายในโมเลกุล แต่เนื่องจากอิเล็กตรอนมีประจุลบ จึงแสดงอำนาจไฟฟ้าผลักกัน โมเลกุลจึงต้องพยายามให้อิเล็กตรอนที่มีอยู่ในโมเลกุลนั้นผลักกันให้เบาบางที่สุดเท่าที่จะทำได้ การผลักกันของอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวด้วยกันจะมีการส่งแรงทางไฟฟ้ากระทำต่อกันมากที่สุด เนื่องจากอิเล็กตรอนนั้นจะถูกดูดเข้ามาใกล้กับนิวเคลียสของอะตอมกลางมากที่สุด ซึ่งส่งผลให้เกิดการผลักกันรุนแรงมากที่สุด รองลงมาคือการผลักกันระหว่างอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวกับอิเล็กตรอนร่วมพันธะ และการผลักกันระหว่างอิเล็กตรอนร่วมพันธะด้วยกัน

แบบจำลอง VSEPR อาศัยหลักการผลักกันของคู่อิเล็กตรอน แบ่งเป็น 2 ประเภทคือ

1) โมเลกุลที่อะตอมกลางไม่มีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว 

สมมติให้โมเลกุลประกอบด้วยธาตุ 2 ชนิดคือ A และ X โดยให้อะตอม A เป็นอะตอมกลางสร้างพันธะและอะตอม X ล้อมรอบด้วยจำนวน m อะตอม จึงเขียนสูตรโครงสร้างโดยทั่วไปได้เป็น AXm ดังนั้น การจัดเรียงอะตอมและรูปร่างเรขาคณิตที่เป็นไปได้ของโมเลกุล AXm จะขึ้นอยู่กับจำนวนอะตอมที่ล้อมรอบอะตอมกลาง แสดงได้ดังตารางที่ 4.15



ตารางที่ 4.15 รูปแบบการจัดเรียงคู่อิเล็กตรอนรอบอะตอมกลางในโมเลกุลที่อะตอมกลางไม่มีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว

		คู่อิเล็กตรอนรอบ

อะตอมกลาง

		สูตรโมเลกุล

		รูปทรงการจัดเรียงคู่อิเล็กตรอน

		รูปร่างโมเลกุล

		มุมพันธะ

		ตัวอย่างโมเลกุล



		2

		AX2

		



		เส้นตรง (linear)

		180

		BeCl2



		3

		AX3

		



		สามเหลี่ยมแบนราบ (trigonal planar)

		120

		BF3



		4

		AX4

		



		ทรงเหลี่ยมสี่หน้า

(tetrahedral)

		109.5

		CH4



		5

		AX5

		



		ปิดระมิดคู่ฐานสามเหลี่ยม 

(trigonal bipyramidal)

		120

90

		PCl5



		6

		AX6

		



		ทรงเหลี่ยมแปดหน้า

(octahedral)

		90

		SF6







2) โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว 

ในกรณีที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว (อิเล็กตรอนที่ไม่ได้ใช้สร้างพันธะ) ในโมเลกุล จึงเขียนสูตรทั่วไปได้เป็น AXmEn เมื่อ A เป็นอะตอมกลาง, X เป็นอะตอมหรือหมู่อะตอมที่ใช้สร้างพันธะกับอะตอมกลางด้วยจำนวน m อะตอม โดย E เป็นสัญลักษณ์แทนคู่อิเล็กตรอนที่ไม่ใช้สร้างพันธะ และ n เป็นจำนวน อิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว ซึ่งคู่อิเล็กตรอนที่ไม่ใช้สร้างพันธะมีอิทธิพลต่อรูปร่างโมเลกุล เนื่องจากการผลักของอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว ตารางที่ 4.16 แสดงรูปร่างโมเลกุลของโมเลกุลที่มีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยวตั้งแต่ 1 คู่ขึ้นไป



ตารางที่ 4.16 รูปแบบการจัดเรียงคู่อิเล็กตรอนรอบอะตอมกลางในโมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว

		สูตรโมเลกุล

		จำนวนอิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว

		รูปทรงเรขาคณิต

		รูปร่างโมเลกุล

		ตัวอย่าง



		

AX2E

		

1

		[image: http://2.bp.blogspot.com/_f7tkQvtk0rU/TUfoFPgrKwI/AAAAAAAAAB0/OCgk5scWr-c/s1600/Bo_clip_image001.jpg]

		รูปตัววี 

(V-shape)

		SnCl2, SO2



		

AX3E

		

1

		[image: http://2.bp.blogspot.com/_f7tkQvtk0rU/TUfoFPgrKwI/AAAAAAAAAB0/OCgk5scWr-c/s1600/Bo_clip_image001.jpg]

		พีระมิดฐานสามเหลี่ยม

		NH3, PCl3



		

AX4E

		

1

		[image: http://2.bp.blogspot.com/_f7tkQvtk0rU/TUfoFPgrKwI/AAAAAAAAAB0/OCgk5scWr-c/s1600/Bo_clip_image001.jpg]

		กระดานหก

(seesaw)

		SF4, TeCl4



		

AX5E

		

1

		[image: http://2.bp.blogspot.com/_f7tkQvtk0rU/TUfoFPgrKwI/AAAAAAAAAB0/OCgk5scWr-c/s1600/Bo_clip_image001.jpg]

		พีระมิดฐานจตุรัส

(square pyramidal)

		BrF3, IF5



		

AX2E2

		

2

		[image: http://2.bp.blogspot.com/_f7tkQvtk0rU/TUfoFPgrKwI/AAAAAAAAAB0/OCgk5scWr-c/s1600/Bo_clip_image001.jpg]

		รูปตัววี 

(V-shape)

		H2O, SCl2



		

AX3E2

		

2

		 [image: http://chemwiki.ucdavis.edu/@api/deki/files/10178/t-shaped.jpg?size=bestfit&width=127&height=186&revision=1]

		รูปตัวที 

(T-shape)

		BrF3, ClF3



		

AX4E2

		

2

		[image: http://2.bp.blogspot.com/_f7tkQvtk0rU/TUfoFPgrKwI/AAAAAAAAAB0/OCgk5scWr-c/s1600/Bo_clip_image001.jpg]

		จัตุรัสระนาบ (square planar)

		XeF4, ICl4-



		

AX2E3

		

3

		[image: http://2.bp.blogspot.com/_f7tkQvtk0rU/TUfoFPgrKwI/AAAAAAAAAB0/OCgk5scWr-c/s1600/Bo_clip_image001.jpg]

		เส้นตรง 

(linear)



		I3-, XeF2









ทฤษฎีพันธะเวเลนซ์ 

ในปี ค.ศ.1927 ไฮต์เลอร์ (Walter Heitler) และลอนดอน (Fritz London) ได้เสนอทฤษฎีพันธะเวเลนซ์ (valence bond theory, VBT) ที่อธิบายสมบัติของพันธะระหว่างไฮโดรเจนในโมเลกุลแก๊ส H2 โดยอาศัยพื้นฐานทางกลศาสตร์ควอนตัม ต่อมาในปี ค.ศ.1930 พอลิง (Linus Pauling) และสเลเตอร์ (John Slater) ได้ขยายความของทฤษฎีออกไปอีก เพื่อให้อธิบายเกี่ยวกับพันธะโคเวเลนซ์ได้มากขึ้น 

ทฤษฎีพันธะเวเลนซ์ อธิบายการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ โดยคำนึงถึงอิเล็กตรอนเดี่ยวของอะตอมที่จะเกิดพันธะเป็นโมเลกุลเมื่ออะตอมนั้นเข้าใกล้กัน โดยออร์บิทัลเชิงอะตอมของอะตอมที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยวจะซ้อนทับกับออร์บิทัลเชิงอะตอมของอะตอมที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยวอีกอะตอมหนึ่ง แล้วอิเล็กตรอนทั้งสองจะเข้าคู่กัน และจัดตัวให้หมุนตรงข้ามกันในออร์บิทัลใหม่ แสดงดังภาพที่ 4.26 เกิดเป็นพันธะขึ้นใหม่ จำนวนพันธะที่เกิดขึ้นเท่ากับจำนวนอิเล็กตรอนเดี่ยวของอะตอมนั้น

[image: ]

ภาพที่ 4.26 แสดงการรวมตัวของออร์บิทัลเชิงอะตอมของการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ของ H2

ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Theoretical_Chemistry/Chemical_Bonding/Valence_Bond_ Theory/Localized_Bonding



[bookmark: OLE_LINK13][bookmark: OLE_LINK14]แต่ในกรณีอะตอม C ในสถานะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเป็น 1s2 2s2 2px1 2py1 อิเล็กตรอนเดี่ยวในออร์บิทัล 2p มีเพียง 2 ตัว ดังภาพที่ 4.27 ถ้าเช่นนี้ C จึงควรจะเกิดพันธะกับอะตอม H ได้เพียง 2 อะตอม เกิดได้เพียง 2 พันธะเท่านั้น แต่กลับพบว่า C สามารถสร้างพันธะกับ H ได้ 4 อะตอม เป็นโมเลกลุมีเทน (CH4) ที่มีความเสถียรสูง ซึ่งการเกิดโมเลกุล CH4 ทำให้เกิดความขัดแย้งต่อการจัดเรียงอิเล็กตรอน เพราะแสดงว่า C ต้องมีอิเล็กตรอนเดี่ยวที่ใช้ในการเกิดพันธะจำนวน 4 อิเล็กตรอน

  

	C     	                      		

	        	1s     2s         2p

	H 	   

                 1s

	H 	   

                 1s

ภาพที่ 4.27 แสดงการรวมตัวระหว่าง C กับ H ตามสมมติฐานการจัดเรียงอิเล็กตรอนในสถานะพื้น



ในทำนองเดียวกัน โครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอม Be คือ 1s2 2s2 ดังนั้นในสถานะพื้น Be ไม่อาจเกิดสารประกอบโคเวเลนซ์ได้ เนื่องจากไม่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว และโครงแบบอิเล็กตรอนของ B เป็น 1s2 2s2 2px1 ดังนั้นควรเกิดพันธะได้เพียง 1 พันธะเท่านั้น (ตารางที่ 4.17) แต่ความจริงพบว่า Be และ B สามารถเกิดพันธะโคเวเลนซ์ได้เป็นโมเลกุล BeCl2 และ BF3 ได้



ตารางที่ 4.17 แสดงจำนวนอิเล็กตรอนเดี่ยวในสถานะพื้นเทียบกับเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ Be, B และ C

		เวเลนซ์อิเล็กตรอน

		Be

		B

		C



		โครงแบบอิเล็กตรอน

		1s2  2s2

		1s2  2s2  2px1

		1s2  2s2 2px1 2py1



		จำนวนอิเล็กตรอนเดี่ยว

		0

		1

		2



		จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอน

		2

		3

		4







ดังนั้น ตามทฤษฎีพันธะเวเลนซ์ของการเกิดโมเลกุล CH4, BeCl2 และ BF3 ต้องเกิดการเปลี่ยนแปลงบางอย่างขึ้นภายระหว่างออร์บิทัลเชิงอะตอมของอะตอม C, Be และ B ก่อนการเกิดพันธะโคเวเลนซ์



ไฮบริไดเซชันของออร์บิทัล

ในการเกิดพันธะ อะตอมแต่ละอะตอมต้องการให้มีอิเล็กตรอนเดี่ยวในออร์บิทัลให้มากที่สุด เพื่อให้ออร์บิทัลเชิงอะตอมซ้อนทับกันมากที่สุด พันธะที่เกิดขึ้นจะแข็งแรงและมีความเสถียรสูง การปรับเปลี่ยนออร์บิทัลเชิงอะตอมให้สามารถเกิดพันธะได้อย่างเสถียร เรียกออร์บิทัลเชิงอะตอมที่เกิดขึ้นหลังการปรับเปลี่ยนว่า ไฮบริดออร์บิทัล (hybrid orbital) หรือออร์บิทัลลูกผสม โดยมีกระบวนการผสมออร์บิทัลที่ระดับพลังงานใกล้เคียงกัน เรียกว่าไฮบริไดเซชัน (hybridization) โดยออร์บิทัลในไฮบริดออร์บิทัลจะมีรูปร่างเหมือนกันและมีพลังงานเท่ากัน (เสมือนอยู่ในระดับพลังงานเดียวกัน) จำนวนออร์บิทัลที่ได้จะมีจำนวนเท่ากับจำนวนออร์บิทัลเดิมที่นำมาผสมกัน โดยการผสมนั้นไม่ได้เกี่ยวข้องกับอิเล็กตรอนแต่เป็นการผสมกันระหว่างออร์บิทัลเท่านั้น 

ในการผสมระหว่างออร์บิทัล-s กับออร์บิทัล-p เรียกชื่อไฮบริดออร์บิทัลโดยแสดงจำนวนและชนิดของออร์บิทัลที่มาผสมกัน ดังตารางที่ 4.18 



ตารางที่ 4.18 ไฮบริไดเซชันของออร์บิทัล-s กับออร์บิทัล-p

		ออร์บิทัลอะตอมที่มาผสมกัน

		จำนวน

ออร์บิทัลเชิงอะตอม

		ชื่อไฮบริดออร์บิทัล

		จำนวน

ไฮบริดออร์บิทัล



		s + p

		2

		sp (เอสพี)

		2



		s + p + p

		3

		sp2 (เอสพีทู)

		3



		s + p + p + p

		4

		sp3 (เอสพีทรี)

		4







1) sp3-ไฮบริดออร์บิทัล 

sp3-ไฮบริดออร์บิทัลเป็นการรวมออร์บิทัล-2s 1 ออร์บิทัลกับออร์บิทัล-2p 3 ออร์บิทัล เกิดเป็น sp3-ไฮบริดออร์บิทัล รวมเป็นไฮบริดออร์บิทัล 4 ออร์บิทัลที่มีรูปร่างเหมือนกันและระดับพลังงานเท่ากัน

พิจารณาโมเลกุล CH4 อะตอม C ในสภาวะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเป็น 1s2 2s2 2px1 2py1 เมื่อเกิดไฮบริไดเซชันของออร์บิทัล-2s กับออร์บิทัล-2p โดยเป็นการผสมออร์บิทัล-2s จำนวน 1 ออร์บิทัลกับออร์บิทัล-2p จำนวน 3 ออร์บิทัล เกิดไฮบริดออร์บิทัลจำนวน 4 ออร์บิทัล เรียกไฮบริดออร์บิทัลว่า sp3-ไฮบริดออร์บิทัล ดังแสดงในภาพที่ 4.28 อิเล็กตรอนในออร์บิทัล-2s 1 อิเล็กตรอนเลื่อนขึ้นไปอยู่ในออร์บิทัล-2pz ที่ว่างอยู่ ทำให้โครงแบบอิเล็กตรอนของ C ในสถานะกระตุ้นเปลี่ยนแปลงเป็น 1s2 2s1 2pX1 2py1 2pZ1 

sp3-ไฮบริดออร์บิทัลที่เกิดขึ้นทั้ง 4 ออร์บิทัลจะมีรูปร่างและพลังงานเท่ากัน ดังภาพที่ 4.29 เมื่ออิเล็กตรอนเดี่ยวของ H ในออร์บิทัล-1s เกิดซ้อนทับกับไฮบริดออร์บิทัลทั้ง 4 ออร์บิทัลทางด้านหัว (head–on overlap) ดังภาพที่ 4.30 เรียกชนิดพันธะที่เกิดจากการซ้อนทับของออร์บิทัลทางด้านหัวว่า พันธะซิกมา (-bond) 



2p                  		   



	  2px  2py  2pz	   ไฮบริไดเซชัน	 sp3	                

2s	   					2pX1 2py1 2pZ1 2s1



1s	   				1s	    



ภาพที่ 4.28 การเกิด sp3-ไฮบริดออร์บิทัล



[image: image170.png]

ภาพที่ 4.29 รูปร่างของ sp3-ไฮบริดออร์บิทัล

ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Organic_Chemistry
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		        (ก)                                            (ข)

ภาพที่ 4.30 รูปร่างของโมเลกุล (ก) CH4 ที่เกิดจากอะตอม C เกิด sp3-ไฮบริดออร์บิทัล และ (ข) การเกิดพันธะซิกมา

ที่มา: http://www.ntu.ac.uk/cels/molecular_geometry/hybridization/Sp3_hybridization/Methane



2) sp2-ไฮบริดออร์บิทัล

sp2-ไฮบริดออร์บิทัลเป็นการรวมออร์บิทัล-2s 1 ออร์บิทัลกับออร์บิทัล-2p 2 ออร์บิทัล เกิดเป็น sp2-ไฮบริดออร์บิทัล รวมเป็นไฮบริดออร์บิทัล 3 ออร์บิทัลที่มีรูปร่างเหมือนกันและระดับพลังงานเท่ากัน

พิจารณาโมเลกุลเอทิลีน (C2H4) อะตอม C ในสภาวะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเป็น 1s2 2s2 2px1 2py1 เมื่อเกิดไฮบริไดเซชันโดยอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอนในออร์บิทัล-2s เลื่อนขึ้นไปอยู่ในออร์บิทัล-2pz แล้วเกิดการผสมระหว่างออร์บิทัล-2s 1 ออร์บิทัลกับออร์บิทัล-2p 2 ออร์บิทัลเกิดไฮบริดออร์บิทัลจำนวน 3 ออร์บิทัล ที่เรียกว่า sp2-ไฮบริดออร์บิทัล แสดงดังภาพที่ 4.31 

sp2-ไฮบริดออร์บิทัลที่เกิดขึ้นทั้ง 3 ออร์บิทัลจะมีรูปร่างและพลังงานเท่ากัน ดังภาพที่ 4.32 โดยทั้ง 3 ออร์บิทัลอยู่ในระนาบเดียวกัน และทำมุม 120 



2p                  			2pz	        



	  2px  2py  2pz	   ไฮบริไดเซชัน	 sp2	               

2s	   					2px1 2py1 2s1



1s	   				1s	     



ภาพที่ 4.31 การเกิด sp2-ไฮบริดออร์บิทัล

[image: image192.png]



ภาพที่ 4.32 รูปร่างของ sp2-ไฮบริดออร์บิทัล

ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Organic_Chemistry/



การเกิดพันธะในโมเลกุล C2H4 จะมีพันธะระหว่าง C-C ที่เป็น sp2-ไฮบริดออร์บิทัลทั้งสองอะตอม โดย C ทั้งสองเข้าใกล้กันจะเกิดการซ้อนทับกันทางด้านหัวระหว่าง sp2 กับ sp2-ไฮบริดออร์บิทัลเป็นพันธะซิกมา และเกิดการซ้อนทับทางด้านข้าง (side to side overlap) ระหว่างออร์บิทัล-2pz ที่ไม่เกิดไฮบริไดเซชันของทั้งสองอะตอม เกิดเป็นพันธะที่เรียกว่า พันธะไพ (-bond) ดังภาพที่ 4.33 ส่วน sp2-ไฮบริดออร์บิทัลอีก 2 ออร์บิทัลที่เหลือของ C แต่ละอะตอมจะเกิดการซ้อนทับทางด้านหัวกับอะตอม H ทั้งหมด 4 อะตอมเกิดเป็นพันธะซิกมา			       

-bond
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-bond

ภาพที่ 4.33 พันธะซิกมาและพันธะไพในโมเลกุลเอทิลีนที่เกิดจากอะตอม C เกิด sp2-ไฮบริดออร์บิทัล

ที่มา: ดัดแปลงจาก http://imgbuddy.com/sp2-hybridization-carbon.asp



3) sp-ไฮบริดออร์บิทัล 

sp-ไฮบริดออร์บิทัลเป็นการรวมออร์บิทัล-2s 1 ออร์บิทัลกับออร์บิทัล-2p 1 ออร์บิทัล เกิดเป็น sp-ไฮบริดออร์บิทัล รวมเป็นไฮบริดออร์บิทัล 2 ออร์บิทัลที่มีรูปร่างเหมือนกันและระดับพลังงานเท่ากัน

พิจารณาโมเลกุลอะซิทิลีน (C2H2) อะตอม C ในสภาวะพื้นมีโครงแบบอิเล็กตรอนเป็น 1s2 2s2 2px1 2py1 เมื่อเกิดไฮบริไดเซชันโดย 1 อิเล็กตรอนในออร์บิทัล-2s เลื่อนขึ้นไปอยู่ในออร์บิทัล-2pz แล้วเกิดการผสมระหว่างออร์บิทัล-2s 1 ออร์บิทัลกับออร์บิทัล-2p 1 ออร์บิทัลเกิดไฮบริดออร์บิทัลจำนวน 2 ออร์บิทัล ที่เรียกว่า sp-ไฮบริดออร์บิทัล แสดงดังภาพที่ 4.34 



2p                  			2p	                   



	  2px  2py  2pz	   ไฮบริไดเซชัน	 sp	         

2s	   					2px1 2s1



1s	   				1s	     



ภาพที่ 4.34 การเกิด sp-ไฮบริดออร์บิทัล
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[bookmark: OLE_LINK15][bookmark: OLE_LINK16]ภาพที่ 4.35 แสดงการเกิด sp-ไฮบริดออร์บิทัลระหว่างออร์บิทัล-2s กับออร์บิทัล-2pX

ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/Organic_Chemistry/



การเกิดพันธะในโมเลกุล C2H2 จะมีพันธะระหว่าง C-C ที่เป็น sp-ไฮบริดออร์บิทัลทั้งสองอะตอม โดยอะตอม C จะเกิดการซ้อนทับกันทางด้านหัวระหว่าง sp-ไฮบริดออร์บิทัล เกิดเป็นพันธะซิกมา 1 พันธะและเกิดการซ้อนทับทางด้านข้างระหว่างออร์บิทัล-2p ที่ไม่ได้เกิดไฮบริไดเซชันของทั้งสองอะตอมเกิดเป็นพันธะไพ 2 พันธะ ดังนั้นพันธะระหว่าง C กับ C ใน C2H2 จึงเป็นพันธะสามที่ประกอบด้วยพันธะซิกมา 1 พันธะและพันธะไพ 2 พันธะ ส่วน sp-ไฮบริดออร์บิทัลที่เหลือจะเกิดการซ้อนทับทางด้านหัวกับ H 2 อะตอมเป็นพันธะซิกมา แสดงดังภาพที่ 4.36

           -bond
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           -bond

ภาพที่ 4.36 พันธะซิกมาและพันธะไพในโมเลกุลอะซิทิลีนที่เกิดจากอะตอม C เกิด sp-ไฮบริดออร์บิทัล

ที่มา: http://www.ntu.ac.uk/cels/molecular_geometry/hybridization/Sp_hybridization/Ethyne/



ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล

ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (molecular orbital theory, MOT) คือการจัดอิเล็กตรอนภายในโมเลกุลใหม่ เมื่ออะตอมที่มาสร้างพันธะโคเวเลนซ์สองอะตอมมาอยู่ใกล้กันในระยะที่พอเหมาะ 

ออร์บิทัลเชิงอะตอมของอะตอมทั้งสองจะรวมกันเกิดเป็นออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (molecular orbital) อิเล็กตรอนทั้งหมดของทั้งสองอะตอมจะเข้าไปอยู่ในออร์บิทัลเชิงโมเลกุล 

ออร์บิทัลเชิงอะตอมประกอบด้วยออร์บิทัล-s, ออร์บิทัล-p, ออร์บิทัล-d และออร์บิทัล-f เมื่ออะตอมเกิดรวมตัวเป็นโมเลกุล ออร์บิทัลที่เกิดจากพันธะซิกมาเรียกว่า ออร์บิทัลซิกมา (-orbital) และที่เกิดจากพันธะไพเรียกว่า ออร์บิทัลไพ (-orbital) และการจัดเรียงอิเล็กตรอนในออร์บิทัลเชิงโมเลกุลจะเป็นไปตามหลักของการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานย่อยเช่นเดียวกัน แต่ออร์บิทัลซิกมา (-orbital) มีพลังงานต่ำกว่าออร์บิทัลไพ (-orbital)

การรวมออร์บิทัลเชิงอะตอมเข้าเป็นออร์บิทัลเชิงโมเลกุลเป็นการรวมแบบเชิงเส้นของออร์บิทัลเชิงอะตอม (linear combination of atomic orbital, LCAO) ของทั้งสองอะตอม โดยออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่เกิดขึ้นจะมีจำนวนเท่ากับออร์บิทัลเชิงอะตอมที่มารวมกัน ดังนั้น ถ้ารวมสองออร์บิทัลเชิงอะตอมจะเกิดเป็นสองออร์บิทัลเชิงโมเลกุล ซึ่งออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่เกิดขึ้นจะมีพลังงานไม่เท่ากัน  ออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่มีพลังงานต่ำ เรียกว่า ออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่สร้างพันธะ (bonding molecular orbital, BMO) ซึ่งจะพบอิเล็กตรอนส่วนใหญ่อยู่ระหว่างนิวเคลียสทั้งสอง ส่วนออร์บิทัลที่มีพลังงานสูงเรียกว่า ออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่ต้านการสร้างพันธะ (anti-bonding molecular orbital, AMO) ซึ่งจะไม่ค่อยพบอิเล็กตรอนอยู่ระหว่างนิวเคลียสทั้งสอง การรวมของออร์บิทัลเชิงอะตอมชนิดออร์บิทัล-s และออร์บิทัล-p แสดงดังภาพที่ 4.37
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ภาพที่ 4.37 การรวมกันของออร์บิทัล (ก) ออร์บิทัล-s, (ข) ออร์บิทัล-p ทางด้านหัว และ (ค) ออร์บิทัล-p ทางด้านข้าง



[bookmark: OLE_LINK19]จากภาพที่ 4.37 ออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่เกิดขึ้นมี 2 แบบคือ ออร์บิทัลซิกมา และออร์บิทัลไพ เพื่อให้ง่ายต่อความเข้าใจจะเขียนแผนภาพระดับพลังงานเพื่อแสดงการเกิดออร์บิทัลเชิงโมเลกุล เช่นแผนภาพระดับพลังงานออร์บิทัลเชิงโมเลกุลของการเกิดโมเลกุล H2 แสดงดังภาพที่ 4.38
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		         ออร์บิทัล			      ออร์บิทัล

		         เชิงอะตอม1s                            เชิงอะตอม1s 

					          1s

				  ออรฺบิทัลเชิงโมเลกุล

ภาพที่ 4.38 แสดงระดับพลังงานของออร์บิทัลเชิงโมเลกุลของ H2

	

จากภาพที่ 4.39 การรวมออร์บิทัล-1s จำนวน 2 ออร์บิทัลจะทำให้ได้ออร์บิทัลเชิงโมเลกุลจำนวน 2 ออร์บิทัลคือ 1s และ *1s โดยที่ 1s เป็นออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่สร้างพันธะ (bonding) ส่วน *1s เป็นออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่ต้านการสร้างพันธะ (antibonding) และการรวมระหว่างออร์บิทัล-s จะได้ออร์บิทัลเชิงโมเลกุลเป็นออร์บิทัลซิกมาเสมอ แผนภาพระดับพลังงานของออร์บิทัลเชิงโมเลกุลของโมเลกุลอะตอมคู่ เขียนดังภาพที่ 4.39 และ 4.40
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ภาพที่ 4.39 แผนภาพระดับพลังงานของออร์บิทัลเชิงโมเลกุลของโมเลกุลอะตอมคู่ (เลขอะตอม  7)
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ภาพที่ 4.40 แผนภาพระดับพลังงานของออร์บิทัลเชิงโมเลกุลของโมเลกุลอะตอมคู่ (เลขอะตอม  7)

ตัวอย่าง 4.6 การเขียนออร์บิทัลเชิงโมเลกุลของโมเลกุล O2

วิธีคิด เนื่องจากเป็นโมเลกุลอะตอมคู่ ที่มีเลขอะตอมมากกว่า 7 แผนภาพระดับพลังงานของออร์บิทัลเชิงโมเลกุลจึงเขียนได้ตามภาพที่ 4.40 อะตอม O มีอิเล็กตรอน 8 ตัว ดังนั้นโมเลกุล O2 จึงมีอิเล็กตรอนทั้งหมด 16 ตัว โครงแบบอิเล็กตรอนของโมเลกุล O2 คือ (σ1s)2 (σ*1s)2 (σ2s)2 (σ*2s)2 (σ2pz)2 (2px)2 = (2py)2 (*2px)1 = (*2py)1
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		      ออร์บิทัลเชิงอะตอม     ออร์บิทัลเชิงโมเลกุล         ออร์บิทัลเชิงอะตอม

                   ของ O                   ของ O2                       ของ O                              



4.1.3 พันธะโลหะ

พันธะโลหะ (metallic bond) คือแรงดึงดูดระหว่างแคตไอออนที่เรียงชิดกันกับอิเล็กตรอนที่อยู่โดยรอบ เป็นแรงยึดเหนี่ยวที่อะตอมโลหะใช้เวเลนซ์อิเล็กตรอนทั้งหมดร่วมกันและอิเล็กตรอนไม่ได้โคจรรอบอะตอมใดอะตอมหนึ่งเพียงอะตอมเดียว ดังแสดงแบบจำลองในภาพที่ 4.41 แต่อิเล็กตรอนทุกตัวสามารถเคลื่อนที่ไปยังอะตอมใกล้เคียงได้อิสระและรวดเร็ว จึงมีสภาพคล้ายกับมีกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนปกคลุมก้อนโลหะ เสมือนแคตไอออนของโลหะฝังอยู่ในกลุ่มหมอกอิเล็กตรอน จึงเกิดแรงดึงดูดที่แน่นหนาทั่วไปทุกตำแหน่งภายในก้อนโลหะ
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ภาพที่ 4.41 แบบจำลองการโคจรของอิเล็กตรอนในพันธะโลหะ



ทฤษฎีแบบจำลองทะเลอิเล็กตรอน

เนื่องจากโลหะเป็นธาตุที่มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนน้อย โลหะมีค่า IE ต่ำ แสดงว่าอิเล็กตรอนที่อยู่ในระดับพลังงานสุดท้ายมีแรงดึงดูดกับนิวเคลียสอย่างหลวมๆ ทำให้อิเล็กตรอนเหล่านี้เคลื่อนที่ไปมารอบๆ อะตอมของโลหะได้เสมือนว่าอิเล็กตรอนเป็นของอะตอมทุกตัว อิเล็กตรอนเหล่านี้เคลื่อนที่ได้อย่างอิสระทำหน้าที่คล้ายซีเมนต์ที่ช่วยยึดไอออนของโลหะให้อยู่ในตำแหน่งที่คงที่ ดังภาพที่ 4.42 การที่อิเล็กตรอนสามารถไหลไปมาในโลหะได้อย่างอิสระ ทำให้โลหะมีสมบัติเป็นตัวนำความร้อนและไฟฟ้าที่ดี 



[image: http://www.bbc.co.uk/schools/gcsebitesize/science/images/triple_science/361_bitesize_gcse_tsphysics_electricityforgadgets_metallicbonding_464.gif]

		  อิเล็กตรอน       อะตอมโลหะ                             ทะเลอิเล็กตรอน

ภาพที่ 4.42 แบบจำลองทะเลอิเล็กตรอนในพันธะโลหะ

ที่มา: http://www.bbc.co.uk/schools/gcsebitesize/science/



แบบจำลองทะเลอิเล็กตรอนสามารถอธิบายสมบัติเฉพาะของโลหะได้ แต่ไม่สามารถอธิบายสมบัติหลายอย่างในเชิงปริมาณได้ เช่น ความจุความร้อนของโลหะ ระดับพลังงานของอิเล็กตรอนในโลหะ และสมบัติการเป็นสารตัวนำของโลหะ



ทฤษฎีแถบพลังงาน

ทฤษฎีแถบพลังงาน (energy band theory) อาศัยพื้นฐานของทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล เนื่องจากอะตอมของโลหะอยู่ใกล้ชิดกันมากและอยู่อย่างเป็นระเบียบ การสัมผัสกันระหว่างอะตอมหลายๆ อะตอมทำให้ออร์บิทัลเชิงอะตอมของแต่ละอะตอมนั้นรวมกันเป็นออร์บิทัลเชิงโมเลกุลที่มีจำนวนเท่าเดิม และโลหะมีจำนวนอะตอมมากมาย จำนวนออร์บิทัลเชิงโมเลกุลจึงมีมากตามไปด้วย ระดับพลังงานของออร์บิทัลเชิงโมเลกุลอยู่ใกล้กันมากจึงเกิดการเชื่อมต่อเนื่องขึ้นเป็นแถบ เรียกว่าแถบพลังงาน (energy band) ดังภาพที่ 4.43

พลังงาน
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ภาพที่ 4.43 แสดงแถบพลังงานของโลหะ



ตัวอย่างโลหะ Li มี 3 อิเล็กตรอน (1s2 2s1) จำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน ถ้า Li 2 อะตอมมารวมกันจะเกิดออร์บิทัลเชิงโมเลกุล 2 ออร์บิทัล แต่ถ้า Li 1 ชิ้นประกอบด้วยอะตอม Li เป็นจำนวนหลายล้านอะตอม (Li 1 โมล มีจำนวนอะตอมเท่ากับ 6.02x1023 อะตอม) เมื่อมีอะตอมมากขึ้นทำให้จำนวนออร์บิทัลเชิงโมเลกุลมากขึ้นตามไปด้วย ระดับพลังงานในออร์บิทัลเชิงโมเลกุลจะใกล้ชิดกันมากขึ้นจนเหมือนว่าเป็นแถบต่อเนื่องกัน ดังภาพที่ 4.44 สมมติว่า Li 1020 อะตอมจะเกิดออร์บิทัลเชิงโมเลกุลจำนวน 1020 ออร์บิทัลเป็นแถบ

[image: http://wiki.chemprime.chemeddl.org/images/8/8f/Molecular-Orbital_Energies_Corresponding_to_Delocalization_of_Valence_Electrons_Over_Increasing_Numbers_of_Li_Atoms_.jpg]บริเวณต้องห้าม



ภาพที่ 4.44 แสดงแถบพลังงานของโลหะลิเทียม

ที่มา:http://chempaths.chemeddl.org/services/chempaths/



จากภาพที่ 4.43 จะเห็นว่า แถบ-2s (2s-band) มีอยู่เพียง 1 อิเล็กตรอนซึ่งไม่เต็มออร์บิทัล-2s และแถบ-2p (2p-band) เป็นออร์บิทัลที่ว่างเปล่า และบางส่วนซ้อนเหลื่อมกับแถบ 2s เนื่องจากอะตอมของ Li อยู่ชิดติดกันและมีพลังงานใกล้เคียงกัน อิเล็กตรอนจึงมีที่ว่างพอที่จะเคลื่อนที่ไปมาได้ ด้วยเหตุนี้ Li จึงมีสมบัตินำไฟฟ้าและนำความร้อนได้ 

แถบที่มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนครอบครองอยู่ (แถบ-2s ในกรณี Li) เรียกว่า แถบเวเลนซ์ (valence band) ส่วนแถบที่ไม่มีอิเล็กตรอนครอบครองอยู่ (แถบ-2p ในกรณี Li) เรียกว่าแถบการนำ (conduction band) และเรียกช่องว่าง (gap) ระหว่างแถบเวเลนซ์กับแถบการนำว่า บริเวณต้องห้าม

ทฤษฎีแถบพลังงานของโลหะอธิบายสมบัติการนำไฟฟ้าของสารต่างๆ ได้ โดยแบ่งสารออกเป็น 3 ชนิด ตามลักษณะของแถบพลังงาน ดังภาพที่ 3.45

[image: http://upload.wikimedia.org/wikipedia/commons/thumb/c/c7/Isolator-metal.svg/720px-Isolator-metal.svg.png]

			        สารตัวนำ        กึ่งตัวนำ        ฉนวน

ภาพที่ 4.45 ช่องแถบพลังงานของสารตัวนำ กึ่งตัวนำและฉนวน

ที่มา: http://www.vikdhillon.staff.shef.ac.uk

1) สารตัวนำ (conductor) เมื่ออิเล็กตรอนได้รับพลังงานจากสนามไฟฟ้าจะสามารถเคลื่อนที่ไปอยู่ในส่วนที่ว่างของออร์บิทัลได้ทำให้โลหะนำไฟฟ้าได้ 

2) สารกึ่งตัวนำ(semi-conductor) โดยทั่วไปแล้วบริเวณต้องห้ามระหว่างแถบเวเลนซ์และแถบนำไฟฟ้ามักจะไม่กว้างนัก เมื่ออิเล็กตรอนได้รับพลังงานที่สูงกว่าบริเวณต้องห้าม อิเล็กตรอนจะสามารถเข้ามาอยู่ในแถบนำไฟฟ้าได้ ดังนั้นจึงสามารถนำไฟฟ้าได้ สารกึ่งตัวนำมักเป็นตัวนำที่ดีเมื่ออุณหภูมิสูงขึ้น

3) ฉนวน (insulator) คล้ายๆ กับกรณีของสารกึ่งตัวนำแต่ต่างกันตรงบริเวณต้องห้ามมีความกว้างมาก ดังนั้นอิเล็กตรอนไม่สามารถเคลื่อนที่ไปอยู่ในแถบตัวนำไฟฟ้าได้ ไม่ว่าจะให้พลังงานแก่อิเล็กตรอนมากเพียงใด ดังนั้นจึงเป็นฉนวน



4.2 แรงยึดเหนี่ยวระหว่างโมเลกุล	

[bookmark: OLE_LINK1]แรงยึดเหนี่ยวระหว่างโมเลกุล (intermolecular force) เป็นแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดขึ้นระหว่างโมเลกุลกับโมเลกุล โดยจะเป็นโมเลกุลชนิดเดียวกันหรือโมเลกุลต่างชนิดกันก็ได้ แรงยึดเหนี่ยวประเภทนี้ได้แก่ แรงแวนเดอร์วาลส์ และพันธะไฮโดรเจน



4.2.1 แรงแวนเดอร์วาลส์

แรงแวนเดอร์วาลส์ (Van der Waals forces) คือแรงดึงดูดแบบอ่อนๆ เนื่องมาจากประจุไฟฟ้าที่มีขนาดเล็กๆ แรงแวนเดอร์วาลส์มีค่าพลังงานน้อยมากเมื่อเปรียบเทียบกับพันธะไอออนิก พันธะโคเวเลนซ์ และพันธะไฮโดรเจน ซึ่งแรงแวนเดอร์วาลส์แบ่งออกเป็น 3 ชนิด คือ

1) แรงไดโพล-ไดโพล  

แรงไดโพล-ไดโพล (dipole-dipole interaction) หรือแรงดึงดูดระหว่างขั้ว (dipole-dipole force) เป็นแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดจากการกระทำระหว่างโมเลกุลที่มีขั้วสองโมเลกุลขึ้นไป โมเลกุลที่มีไดโพลโมเมนต์แบบถาวรจะเอาด้านที่มีประจุตรงข้ามหันเข้าหากันตามแรงดึงดูดทางประจุไฟฟ้า ดังภาพที่ 4.46 ในโมเลกุลโคเวเลนซ์ที่มีขั้วแต่ไม่เกิดพันธะไฮโดรเจน ขั้วที่ต่างกันจะเกิดแรงดึงดูดกันได้อย่างอ่อนๆ เช่น HCl, H2S, CO และ PH3 ภาพที่ 4.47 แสดงการเกิดแรงไดโพล-ไดโพลของโมเลกุล HCl และอะซิโตน

[image: http://www.tarleton.edu/Faculty/alow/chap11_files/slide0011_image011.jpg][image: http://www.tarleton.edu/Faculty/alow/chap11_files/slide0011_image011.jpg]



ภาพที่ 4.46 แบบจำลองการเกิดแรงไดโพล-ไดโพล

ที่มา: http://socratic.org/questions/how-does-molecular-polarity-relate-to-intermolecular-forces

[image: http://www.aboutthemcat.org/images/chemistry/dipole-dipole-interactions.png]       [image: http://www.greenwood.wa.edu.au/resources/Chemistry%203A%20WestOne/content/006_forces_molecules/images/pic015.gif]

				     (ก)                                          (ข)   

ภาพที่ 4.47 การเกิดแรงไดโพล-ไดโพลของ (ก) HCl และ (ข) อะซิโตน 

ที่มา: http://janison.cyriljackson.wa.edu.au/Janison/Science/Chem3A3B/WestOne/Chem3A/ content/006_forces_molecules/page_03.htm

แรงไดโพล-ไดโพลมีความสำคัญในการจัดเรียงตัวของโมเลกุลในผลึกของแข็ง และในโมเลกุลที่อยู่ในสถานะแก๊สและของเหลว เนื่องจากโมเลกุลมีการจัดเรียงตัวอย่างไม่เป็นระเบียบ มีการเคลื่อนที่ตลอดเวลาจึงเป็นผลให้แรงไดโพลมีทั้งแบบผลัก (repulsion) และดึงดูด (attraction) แต่เมื่อรวมเวกเตอร์แล้ว แรงลัพธ์เป็นผลให้เป็นแรงดึงดูดอย่างอ่อนๆ 

เมื่อเปรียบเทียบแรงไดโพล-ไดโพลกับแรงลอนดอน (London forces) โดยที่โมเลกุลมีขนาดพอๆ กัน พบว่าแรงไดโพล-ไดโพลมีความแข็งแรงมากกว่า ตัวอย่างระหว่างโมเลกุลอะซิโตน (C2H6O) กับโมเลกุลบิวเทน (C4H10) ดังภาพที่ 4.48 โดยโมเลกุลทั้งสองมีขนาดใกล้เคียงกัน มีมวลโมเลกุลเท่ากัน (58 g/mol) แต่กลับพบว่าจุดเดือดของทั้งสองโมเลกุลแตกต่างกันมาก อะซิโตนมีจุดเดือดเท่ากับ 56C ส่วนบิวเทนมีจุดเดือดเท่ากับ -0.6C  จุดเดือดของอะซิโตนที่สูงกว่ามาก เนื่องจากเกิดแรงไดโพล-ไดโพล ที่กระทำระหว่างโมเลกุล ส่วนโมเลกุลบิวเทนเกิดแรงดึงดูดแบบลอนดอน



[image: http://www.bloggang.com/data/organic-d/picture/1310570236.png]

                                 อะซิโตน                                 บิวเทน

ภาพที่ 4.48 แสดงแรงไดโพล-ไดโพลของโมเลกุลอะซิโตน



2) แรงไดโพลอินดิวซ์ไดโพล (dipole-induced dipole)

แรง dipole-induced dipole เป็นแรงยึดเหนี่ยวที่เกิดจากโมเลกุลที่มีขั้วเหนี่ยวนำให้โมเลกุลที่ไม่มีขั้ว เกิดมีขั้วขึ้นชั่วคราว แล้วโมเลกุลดังกล่าวจึงมีแรงกระทำต่อกัน แรงนี้จะมากหรือน้อยขึ้นอยู่กับความสามารถในการเกิดมีขั้ว (polarizability) ของโมเลกุลที่ถูกเหนี่ยวนำ โดยทั่วไปอะตอมหรือโมเลกุลที่มีขนาดใหญ่จะมีความสามารถในการเกิดมีขั้วสูงกว่าอะตอมหรือโมเลกุลที่มีขนาดเล็ก ตัวอย่างการเกิดแรง dipole-induced dipole ระหว่าง H2O กับ O2 ดังภาพที่ 4.49 โมเลกุลของ H2O เป็นโมเลกุลที่มีขั้วเหนี่ยวนำให้โมเลกุล O2 ที่ไม่มีขั้วเกิดขั้วขึ้นชั่วคราว แล้วจึงเกิดแรงดึงดูดระหว่างโมเลกุลทั้งสองด้วยประจุที่ต่างกัน 

[image: http://besocratic.colorado.edu/CLUE-Chemistry/chapters/graphics/ch6-8.jpg]

		    H2O                 O2

ภาพที่ 4.49 แรง dipole-induced dipole ระหว่าง H2O กับ O2

ที่มา: http://besocratic.colorado.edu/CLUE-Chemistry/chapters/chapter6txt-6.html



3) แรงลอนดอน 

แรงลอนดอน (London force) เป็นแรงดึงดูดระหว่างโมเลกุลที่ไม่มีขั้วด้วยกัน เนื่องจากอิเล็กตรอนเคลื่อนที่แบบไร้ทิศทางทำให้บางครั้ง อิเล็กตรอนมากระจุกตัวกันอยู่บริเวณเดียวกัน ทำให้เกิดประจุลบบางส่วน (ประจุลบชั่วคราวที่มีค่าประจุน้อยมาก เขียนแทนด้วย -) เกิดขึ้น และทำให้บริเวณที่ไม่มีอิเล็กตรอนอยู่เกิดประจุบวกบางส่วน (ประจุบวกชั่วคราวที่มีค่าประจุน้อยมาก เขียนแทนด้วย +) ประจุไฟฟ้าชั่วคราวที่เกิดขึ้นจะเหนี่ยวนำให้โมเลกุลข้างเคียงเกิดแรงยึดเหนี่ยวกัน ตัวอย่างโมเลกุล I2 ดังภาพที่ 4.50 แรงลอนดอนแปรผันตามขนาดของโมเลกุล เพราะโมเลกุลที่มีขนาดใหญ่โอกาสที่อิเล็กตรอนจะเคลื่อนที่เสียสมดุลจึงมีมาก ตัวอย่างโมเลกุลที่สามารถเกิดแรงลอนดอน เช่น F2, Cl2, Br2 และ CO2

[image: ]

ภาพที่ 4.50 แรงลอนดอนของโมเลกุล I2



4.2.2 พันธะไฮโดรเจน 

พันธะไฮโดรเจน (hydrogen bond) เกิดขึ้นได้อันเนื่องมาจากอะตอมไฮโดรเจนที่มีสภาพไฟฟ้าเป็นบวกเล็กน้อย (partial positive charge) เนื่องจากเกิดพันธะกับอะตอมของธาตุที่มีค่าสภาพไฟฟ้าลบ (EN) สูงของโมเลกุลหนึ่ง เกิดแรงดึงดูดกับอะตอมของธาตุที่มีค่าสภาพไฟฟ้าลบสูงของอีกโมเลกุลหนึ่ง โดยทั่วไปธาตุที่มีค่าสภาพไฟฟ้าลบสูง เช่น F (EN=4.0), O (EN=3.5) และ N (EN=3.0) มีสภาพเป็นลบบางส่วน (partial negative charge)

การเกิดพันธะไฮโดรเจนระหว่างโมเลกุลของ H2O แสดงในภาพที่ 4.51 และโมเลกุลเมทานอล (CH3OH) ดังในภาพที่ 4.52 อะตอม H มีค่า EN เท่ากับ 2.1 เมื่อเกิดพันธะโคเวเลนซ์กับอะตอมของธาตุที่มีค่า EN สูง ทำให้มีสภาพเป็นประจุไฟฟ้าบวกเล็กน้อย (+) และธาตุที่เกิดพันธะโคเวเลนซ์มีสภาพเป็นประจุไฟฟ้าลบเล็กน้อย (-) ทำให้เกิดสภาพไฟฟ้าบวกเล็กน้อยที่อะตอม H และสภาพไฟฟ้าลบเล็กน้อยที่อะตอมที่มีค่า EN สูง เมื่อโมเลกุลเหล่านี้มาอยู่ในตำแหน่งที่ใกล้กันจะเกิดแรงดึงดูดระหว่างขั้วไฟฟ้าอ่อนๆ เกิดขึ้นระหว่างโมเลกุล 

                       -                                                 -  



    +                                  +      +                       +

                                     -

พันธะไฮโดรเจน                           พันธะโคเวเลนซ์

                    

                            +                           +
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ภาพที่ 4.51 การเกิดพันธะไฮโดรเจนของโมเลกุลน้ำ



[image: ]             -                             

      +         +         พันธะไฮโดรเจน                         

                     -     พันธะโคเวเลนซ์

                     +          +



                   พันธะไฮโดรเจน                         



ภาพที่ 4.52 การเกิดพันธะไฮโดรเจนของโมเลกุลเมทานอล

สมบัติจุดเดือดของสารที่เกิดพันธะไฮโดรเจน

โมเลกุลโคเวเลนซ์ที่เกิดพันธะไฮโดรเจนได้จะมีจุดเดือดสูงกว่าที่โมเลกุลที่ไม่เกิดพันธะไฮโดรเจน ภาพที่ 4.53 แสดงความสัมพันธ์ระหว่างจุดเดือดกับโมเลกุลสารประกอบไฮโดรเจนในแต่ละหมู่ (ตามแนวนอน) และแต่ละคาบ (ตามแนวตั้ง) จากรูปจะเห็นว่าจุดเดือดของโมเลกุลที่ไม่มีขั้วจาก CH4 ถึง SnH4 (เส้นล่างสุด) จะเพิ่มขึ้นเมื่อหมายเลขคาบที่เพิ่มขึ้น (C, Si, Ge และ Sn เป็นธาตุที่อยู่หมู่ 4A เช่นเดียวกัน) เมื่อพิจารณาสารประกอบไฮโดรเจนของหมู่ 6A (เส้นบนสุด) จะเห็นว่าโครงสร้างโมเลกุลเกิดเหมือนกันคือ H2O, H2S, H2Se และ H2Te  แต่ในโมเลกุลของ H2O เกิดพันธะไฮโดรเจนได้ ส่วน H2S, H2Se และ H2Te ไม่เกิดพันธะไฮโดรเจน จุดเดือดของ H2O จึงสูงกว่ามาก เนื่องจากพันธะไฮโดรเจนส่งผลให้โมเลกุลแข็งแรงขึ้น



[image: http://wiki.chemprime.chemeddl.org/images/c/ca/Nonmetal_hydride_bp.jpg]จุดเดือด (C)



คาบ

ภาพที่ 4.53 ผลของพันธะไฮโดรเจนที่มีต่อจุดเดือดของสาร

ที่มา: Silberberg. Chemistry. 2013. p433



พันธะไฮโดรเจนเกิดได้ทั้งภายในโมเลกุลและพันธะระหว่างโมเลกุล การเกิดพันธะไฮโดรเจนมีผลต่อสมบัติทางกายภาพของสาร โดยโมเลกุลโคเวเลนซ์ที่เกิดพันธะไฮโดรเจนกับน้ำได้จะละลายได้ดีในน้ำ เช่นเอทานอล (C2H5OH) สามารถเกิดพันธะไฮโดรเจนกับโมเลกุลของน้ำ จุดเดือดและจุดหลอมเหลวของสารที่สามารถเกิดพันธะไฮโดรเจนระหว่างโมเลกุลจะมีจุดเดือดและจุดหลอมเหลวสูงกว่าพวกโมเลกุลที่ไม่เกิดพันธะไฮโดรเจนดังตารางที่ 4.19



ตารางที่ 4.19 เปรียบเทียบจุดเดือดและจุดหลอมเหลวของสารที่เกิดพันธะไฮโดรเจน

		โมเลกุล

		มวลโมเลกุล

		พันธะไฮโดรเจน

		จุดเดือด (C)

		จุดหลอมเหลว (C)



		CH4

		16

		ไม่เกิด

		-162

		-183



		NH3

		17

		เกิด

		-33

		-78



		H2O

		18

		เกิด

		100

		0



		HF

		19

		เกิด

		25

		-83.5



		C2H5OH

		46

		เกิด

		78.4

		-114.3








แบบฝึกหัด

1. จงอธิบายการเกิดพันธะไอออนิกระหว่าง Na กับ F 

2. จงอธิบายกฎออกเตต และข้อยกเว้นกฎออกเตต

3. จงเขียนวัฏจักรของบอร์น-ฮาร์เบอร์ ของการเกิด MgO และคำนวณพลังงานแลตทิซ โดยใช้ข้อมูลที่กำหนดให้ต่อไปนี้

		ขั้นตอน

		H (kJ/mol)



		Mg(s) + O2(g)  MgO(s)	

		- 602



		Mg(s)  Mg(g)                       

		+148



		Mg(g)  Mg+(g) + e-                

		+738



		Mg+(g)  Mg2+(g) + e-             

		+1,451



		O2(g)  2O(g)                       

		+498



		O(g) + e-   O-(g)         

		-141



		O-(g) + e-  O2-(g)                  

		+798







4. จงอธิบายพลังแลตทิซของการเกิดผลึกไอออนิก

5. จงเขียนสูตรสารประกอบไอออนิกที่เกิดจากการรวมตัวระหว่างแคตไอออนกับแอนไอออนต่อไปนี้

		       แอนไอออน

แคตไอออน

		F-

		S2-

		NO3-

		SO42-

		PO43-



		Na+

		

		

		

		

		



		Ba2+

		

		

		

		

		



		Al3+

		

		

		

		

		



		Cu2+

		

		

		

		

		



		NH4+

		

		

		

		

		







6. จงเขียนสูตรและอ่านชื่อสารประกอบไอออนิกที่เกิดจากการรวมตัวระหว่างธาตุต่อไปนี้

		ธาตุองค์ประกอบ

		สูตรสารประกอบไอออนิก

		ชื่อสารประกอบไอออนิก



		K กับ Cl

		

		



		Ca กับ I

		

		



		Al กับ H

		

		



		Pb กับ O

		

		



		Li กับ H

		

		







7. จงเรียกชื่อสารประกอบไอออนิกต่อไปนี้

1) NH4CN  	

2) Na2HPO4  	

3) Al(OH)3  	

4) Fe2O3

5) (NH4)OH

6) Al2F6

7) H2S

8) CaF2

8. จงอธิบายการเกิดพันธะโคเวเลนซ์ระหว่าง C กับ Cl

9. จงอธิบายการเกิดพันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์ ยกตัวอย่าง

10. จงเขียนสูตรโครงสร้างลิวอิสของโมเลกุลต่อไปนี้

1) NF3

2) SO2

3) CO2

4) HCN

5) H2SO4

11. จงเรียกชื่อสารประกอบโคเวเลนซ์ต่อไปนี้

1) NF3

2) SO2

3) CO2

4) BCl3

5) CF4

6) XeF2

7) H2O2

8) SF4



12. จงอธิบายสภาพขั้วพันธะของโมเลกุลโคเวเลนซ์ พร้อมยกตัวอย่าง

13. จงอธิบายความมีขั้วของโมเลกุลโคเวเลนซ์ พร้อมยกตัวอย่าง

14. จงจำแนกโมเลกุลต่อไปนี้ ว่าโมเลกุลใดเป็นโมเลกุลที่มีขั้วและโมเลกุลไม่มีขั้ว กรณีโมเลกุลที่มีขั้วให้ระบุทิศทางของขั้ว

1) CO

2) BCl3	

3) CF4

4) H2S

5) XeF2	

6) PCl5

7) GeH4  

8) SF4

	

	

15. รูปร่างโมเลกุล XeF2 เป็นเส้นตรง แต่ OF2 ไม่เป็นเส้นตรง จงอธิบายเหตุผล

15. จงทำนายรูปร่างโมเลกุลของ SiCl4 

16. จงอธิบายแบบจำลองทะเลอิเล็กตรอนในการเกิดพันธะโลหะ

17. จงอธิบายสมบัติการนำไฟฟ้าของโลหะโดยอาศัยทฤษฎีแถบพลังงาน

18. จงอธิบายชนิดแรงแวนเดอร์วาลส์

19. จงอธิบายการเกิดพันธะพันธะไฮโดรเจน

20. จงอธิบายพันธะไฮโดรเจน มีผลต่อสมบัติกายภาพของน้ำอย่างไร
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