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หัวข้อหัวข้อ

�พันธะเคมีชนดิต่าง ๆ 15

•การเกิดพันธะเคมีประเภทต่าง ๆ

•พลังงานพันธะและความร้อนของการเกิดปฏิกิริยา 8

•ความยาวและมุมพันธะ สภาพขั้วของพันธะ 7

�แบบจําลองของลิวอสิ (Lewis Structure) 10

•ทฤษฎี VSEPR และรูปร่างโมเลกุล 15

�ทฤษฎีออร์บิทัลเชงิโมเลกลุ (Molecular Orbital Theory) 5

•แผนผังระดับพลังงานของออร์บิทัลเชิงโมเลกล 10
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•แผนผงระดบพลงงานของออรบทลเชงโมเลกลุ 10

�ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์ (Valence Bond Theory) 5

•ไฮบริดออร์บิทัลกับการเกิดพันธะ 10

�แรงระหว่างโมเลกุล 10
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อะตอมอะตอม--โมเลกลุโมเลกลุ

� อะตอม: อนุภาคพื้นฐานประกอบด้วยนิวเคลียสและอิเล็กตรอน
� โมเลกุล: อะตอมหรือกลุ่มอะตอมซึ่งยึดเหนี่ยวกันด้วยพันธะเคมี

เสถียรและเป็นอนภาคที่เลก็ท่ีสดที่ยังคงลักษณะทางกายภาพและเคมีเสถยรและเปนอนุภาคทเลกทสุดทยงคงลกษณะทางกายภาพและเคม
ของสสาร

� สสาร

H2O CH3OH

O2Ar
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H2O(l)

น้ําครึ่งแกว 180 ml (10 โมล) 
เทากับ H2O ≈6 ลานลานลานลาน โมเลกุล
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พันธะเคมีพันธะเคมี

� พันธะเคมี คือแรงดึงดูดที่ยึดอะตอมเขา้ด้วยกันใน
โมเลกลุ

ั ี ิ ึ ไฟฟ้ ่ ใ• พนธะเคมเกดจากแรงดงดูดทางไฟฟาระหวางอะตอมใน
โมเลกุลเกิดเนื่องจากประจุในอะตอมหรือไอออน
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อะตอม               อะตอมมีขั้ว           ไอออนบวก            ไอออนลบ
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ชนิดของพันธะเคมีชนิดของพันธะเคมี

� พันธะไอออนิก
พันธะระหว่างไอออนบวก (EN ตํ่า) และ
ไ  (  ) ่

-1
+1

ไอออนลบ (EN สูง)

� พันธะโควาเลนต์
พันธะระหว่างอะตอมที่มี EN สูง
มีการใชอ้ิเล็กตรอนร่วมกัน

IE ต่ํา EA สูง
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� พันธะโลหะ
พันธะระหว่างอะตอมโลหะ( EN ตํ่า)
อิเล็กตรอนเคลื่อนที่ได้อย่างอิสระ

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
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พันธะไอออนิก พันธะไอออนิก ((Ionic BondIonic Bond))

� พันธะไอออนิก เป็นพันธะทีเ่กดิขึ้นระหว่างธาตุที่มค่ีา EN 
ต่างกันมาก ทําใหเ้กดิแรงดึงดูดทางไฟฟา้ระหวา่งไอออน
บวกและไอออนลบบวกและไอออนลบ
• อะตอม EN ตํ่า: ให้อิเล็กตรอน → ไอออนบวก (โลหะ)
• อะตอม EN สูง: รับอิเล็กตรอน → ไอออนลบ (อโลหะ)

� M+ (g)  +  X- (g) → MX(s) + lattice energy
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พันธะโควาเลนต ์พันธะโควาเลนต ์((Covalent BondCovalent Bond))

� พันธะโควาเลนต์ คือแรงยึดเหนี่ยวระหวา่งธาตุที่มค่ีา EN 
มาก อะตอมคู่ทีเ่กิดพันธะจะใช้วาเลนซอ์ิเล็กตรอน
ร่วมกันเพือ่ให้มีจาํนวนวาเลนซ์อเิลก็ตรอนครบ 8รวมกนเพอใหมจานวนวาเลนซอเลกตรอนครบ 8
• อะตอม EN สูง: ไม่มีอะตอมใดยอมเสียอิเล็กตรอน

+ +

-
-

-
--
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+ +
-

-

-
-

-

การใชอิเล็กตรอนรวมกันจะทาํใหเปนไปตามกฏออกเตท
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พันธะโลหะ พันธะโลหะ ((Metallic BondMetallic Bond))

� พันธะโลหะ คือแรงทีย่ึดอะตอมโลหะไว้ด้วยกันในผลกึ 
(ระหว่างอะตอมที่มีค่า EN ตํ่า)

์ ิ ็ โ ื่ ี่ไ ้ ่ ิ  • วาเลนซอเลกตรอนของโลหะเคลอนทไดอยางอสระ และจะ
ดึงดูดนิวเคลียสของอะตอมต่าง ๆ เข้าด้วยกัน

- -
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Electronsอิเล็กตรอนอิสระ 
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เวเลนซอิเล็กตรอนมาก Æ พันธะแข็งแรงมาก

อเลกตรอนอสระ 
(วาเลนซอิเล็กตรอน)
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พันธะในโมเลกลุพันธะในโมเลกลุ

� แบบจําลองโมเลกุล (ลูกบอลแทนอะตอม ท่อแทนพันธะ)

ส ้ ั  ั  ( ั ี ่ ป็ )

การเกิดปฏิกิริยาเคมี คือการทําลายพันธะเดิม
และสรางพันธะใหม เพ่ือใหเกิดสารชนิดใหม
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• สรางพนธะ คายพลงงาน (พลงงานมคาเปนลบ)
• ทําลายพันธะ ดูดพลังงาน (พลงังานมีค่าเป็นบวก)



6

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
พลังงานพันธะพลังงานพันธะ

� พลังงานพันธะ (Dissociation Energy; D) คือ พลังงานที่ใช้
ในการสลายพันธะเคมีแต่ละพันธะในโมเลกุล (มีค่าบวก) 
• พันธะแข็งแรงมาก พลังงานพันธะมีค่าสง• พนธะแขงแรงมาก พลงงานพนธะมคาสูง
• พันธะชนิดเดียวกันในโมเลกุลต่างชนิดกัน มีค่าไม่เท่ากัน

CH4 → CH3 + H  D(C-H)CH4
= 436 kJ/mol

CH3 → CH2 + H  D(C-H)CH3
= 368 kJ/mol

พลังงานพันธะเฉลีย่ เปนคาเฉล่ีย

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 12

ของพลังงานพันธะแบบเดียวกันใน
โมเลกุลตาง ๆ (เปนคาโดยประมาณ)

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
ความร้อนของปฏิกิริยา ความร้อนของปฏิกิริยา ((Heat of Reaction)Heat of Reaction)
ความร้อนของปฏิกิริยา (ΔHrxn) คือพลังงานที่เกี่ยวข้องกับการสร้างและ

ทําลายพันธะเพื่อให้เกิดการเปลี่ยนแปลงในปฏิกิริยาเคมี

+

• ทําลายพันธะ ดูดความร้อน (เป็นบวก) +ΣDreactant

• สร้างพันธะ คายความร้อน (เป็นลบ) –ΣDproduct

� ΔHrxn เท่ากบัผลรวมของพลังงานทําลายและสร้างพันธะในปฏกิิริยา
หาไดจากคาพลังงานพันธะเฉลี่ย

+

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 13

∑∑ −=Δ
productsreactants

DDHrxn

หาไดจากคาพลงงานพนธะเฉลย

บวก: ดูดความรอน 
ลบ: คายความรอน



7

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

CH4(g) + Cl2 (g) → CH3Cl (g) + HCl(g) ΔHrxn= ?

ั ั ี่

ตัวอย่าง ตัวอย่าง ความร้อนของปฏิกิริยาความร้อนของปฏิกิริยา

พลงงานพนธะเฉลย

สลาย                       สร้าง
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� ΔHrxn = 4D(C-H) + D(Cl-Cl)─[D(C-Cl) + 3D(C-H) + D(Cl-H)]

= [(4×414 + 243) ─ (339 + 3×414 + 431)] kJ/mol

= –104 kJ (คายความร้อน)
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ความยาวพันธะ ความยาวพันธะ (Bond Length) (Bond Length) 

ความยาวพันธะ คือระยะห่างระหว่างอะตอมคูท่ี่สร้างพันธะ โดย
เป็นตําแหน่งที่อะตอมทั้งสองดึงดูดกันได้ดีที่สุดและเสถียรที่สุด
� ความยาวของพันธะโควาเลนต์สัมพันธ์กับพลงังานพันธะ � ความยาวของพนธะโควาเลนตสมพนธกบพลงงานพนธะ 

•ความยาวพนัธะ เดี่ยว > พันธะคู ่> พันธะสาม
•พลังงานพันธะ   เดี่ยว < พันธะคู่ < พันธะสาม
(เมื่อเปรียบเทียบระหว่างอะตอมคู่เดียวกัน)

Type Bond Bond 

15

Type Bond 
Length

Bond 
Energy

C–C 154 347
C=C 134 611
C ≡C 120 837
O=O 121 498
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มุมพนัธะ มุมพนัธะ ((Bond AngleBond Angle))

� มุมพันธะ คือมุมท่ีเกิดขึ้น เมื่อลากเส้นผ่านพนัธะ 2 พันธะมา
ตัดท่ีนิวเคลียสของอะตอมกลาง
• สามารถใช้มมพันธะอธิบายสมบัติอิเล็กทรอนิกส์ของโมเลกลได้• สามารถใชมุมพนธะอธบายสมบตอเลกทรอนกสของโมเลกุลได
• โมเลกุลที่มีสูตรเคมีคล้ายกัน มุมพันธะอาจไม่เท่ากนั 

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 16

120°
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สภาพขัว้ของพนัธะ สภาพขัว้ของพนัธะ (Bond Polarity)(Bond Polarity)

สภาพขั้วของพันธะ คือการอธิบายทิศทางการกระจายตัวของ
อิเล็กตรอนที่ใช้ในการสร้างพันธะระหว่างอะตอมในแนวพันธะ

• ถ้าอะตอมที่สร้างพันธะมีค่า EN ต่างกัน การกระจายตัวของ• ถาอะตอมทสรางพนธะมคา EN ตางกน การกระจายตวของ
อิเล็กตรอนในบริเวณระหว่างอะตอมทั้งสองจะไม่สมํ่าเสมอ 
� ขั้วบวก (δ+) มีความหนาแน่นอิเล็กตรอนน้อยกว่าปกติ
� ขั้วลบ (δ–) มีความหนาแน่นอิเล็กตรอนมากกว่าปกติ

�พันธะโควาเลนต์แบบมีขั้วและไม่มีขั้ว

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 17

พันธะโควาเลนตแบบมีขั้ว พันธะโควาเลนตแบบไมมีขั้ว

δ+ δ–

EN(H) < EN(Br)
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สภาพขัว้ของโมเลกลุสภาพขัว้ของโมเลกลุ

สภาพขัว้ของโมเลกุล เกดิจากการกระจายอิเล็กตรอนในโมเลกลุแบบไม่
สมมาตร เนื่องจาก
• ความแตกต่างของ EN ของอะตอม

δ +
δ -δ -

• ความไม่สมมาตรของโมเลกุล
� สภาพขั้วของโมเลกุลหาได้โดยการรวมสภาพขั้วของพันธะทุกพันธะ

แบบเวคเตอร์

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 18

δ -

δ +

δ +

δ + δ +

δ +
δ -

δ +

δ +

δ +
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ตัวอย่างสภาพขัว้ของโมเลกลุตัวอย่างสภาพขัว้ของโมเลกลุ

� BCl3

� NHNH3

� CHCl3

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 19

� SF5

� HCN
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ทฤษฎีที่อธิบายพันธะโควาเลนต์ทฤษฎีที่อธิบายพันธะโควาเลนต์

1. แบบจําลองของลิวอิส (Lewis Structure)
อะตอมจะเสถียรขึ้นถ้ามีอิเล็กตรอนวงนอกครบแปด (octet rule)

2  ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกล (Molecular Orbital  MO)2. ทฤษฎออรบทลเชงโมเลกุล (Molecular Orbital, MO)
สมบัติของโมเลกุลกําหนดโดยการกระจายของอิเล็กตรอนในออร์
บิทัลของโมเลกุล

3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์ (Valence Bond, VB)
พันธะโควาเลนต์เกิดจากการใชอ้ิเล็กตรอนรว่มกันของออร์บิทัลที่มี

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 20

อิเล็กตรอนเดี่ยว

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
กฎออกเตท กฎออกเตท ((Octet RuleOctet Rule))

� กฎออกเตท อะตอมมีแนวโน้มท่ีจะให้หรือรับอิเล็กตรอน
เพื่อให้มีอิเล็กตรอนวงนอกครบแปดคล้ายของธาตุเฉื่อยซึ่งมี
ความเสถียรมากเป็นพิเศษความเสถยรมากเปนพเศษ
• อิเล็กตรอนอาจเป็นของอะตอมเองหรือมาจากการใช้อเิล็กตรอน

ร่วมกับอะตอมอื่น(พันธะโควาเลนต์)
• H และ He จะเสถียรเมื่อมวีาเลนซ์อิเล็กตรอนครบสอง
• ใช้ได้ดีกับธาตุใน s และ p block 

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 21

Noble Gas (8A) valence e− < 8 valence e− = 8
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แบบจําลองของลิวอสิแบบจําลองของลิวอสิ (Lewis Structure)(Lewis Structure)
� G.N. Lewis เสนอว่า อะตอมมีแนวโน้มที่จะสร้างพันธะ

เพื่อให้ตัวมันมีวาเลนซ์อิเล็กตรอนครบแปด เพื่อที่จะมีการ
จัดเรียงอิเล็กตรอนเหมือนแก๊สเฉื่อยในหม่ (8A) ซึ่งทําให้ท้ังจดเรยงอเลกตรอนเหมอนแกสเฉอยในหมู (8A) ซงทาใหทง
โมเลกุลมีความเสถียรมากท่ีสุด ตามกฎออกเตท
• สนใจเฉพาะวาเลนซ์อิเล็กตรอน
• ใช้ได้ดีกับธาตุใน s และ p block

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 22

Carbon Hydrogen CH4
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� โครงสร้างลิวอิสหรอืโครงสร้างแบบจุดอิเล็กตรอน
(Lewis’s dot structure) ใช้จดุแทนวาเลนซ์อเิลก็ตรอน
เพื่อแสดงการสร้างพนัธะโควาเลนต์ระหว่างอะตอมใน

โครงสรา้งแบบจุดอิเล็กตรอนโครงสรา้งแบบจุดอิเล็กตรอน

เพอแสดงการสรางพนธะโควาเลนตระหวางอะตอมใน
โมเลกลุ
• โครงสร้างลิวอิสของอะตอม (ยังไม่มีการสร้างพันธะ)

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 23
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Valence
Electrons

11 22 33 44 55 66 77 88
Electrons

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 24
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โครงสรา้งลิวอสิของโมเลกลุโครงสรา้งลิวอสิของโมเลกลุ

อธิบายการกระจายของวาเลนซ์อเิลก็ตรอนในโมเลกุล
� พันธะโควาเลนต์เกิดจากการใชอ้ิเล็กตรอนรว่มกัน (electron 

sharing) ระหว่างสองอะตอมsharing) ระหวางสองอะตอม
• การใชอ้ิเล็กตรอนรว่มกัน 1 คู ่แทนด้วยสองจุด : หรือ หนึ่งเส้น −
• e- ที่ใช้สร้างพันธะ เรยีกวา่ bonding electron
• e- ที่ไม่สร้างพันธะเรยีกวา่ non-bonding electron 

Bonding electrons

Core electrons
Bonding electrons

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 25

H
H C H

H

H
H−C−H

H

N  N

N≡N

Non-bonding electrons

Core electrons
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การเขียนโครงสร้างลิวอสิการเขียนโครงสร้างลิวอสิ

1. กําหนด อะตอมกลาง (ต้องการ Ve- มาก/EN ตํ่า) และอะตอมปลาย
2. นับจํานวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของทุกอะตอม

• ไอออนลบ เพิ่มจํานวน e- เท่ากับจํานวนประจุลบุ
• ไอออนบวก ลดจํานวน e- เท่ากับจํานวนประจุบวก

3. เชื่อมอะตอมกลางกับอะตอมปลายด้วยพันธะเดี่ยว (ใช้ 2 e-/พันธะ)
4. เติมวาเลนซ์อิเล็กตรอนให้กับอะตอมปลายให้ครบ 8 (ยกเว้น H = 2)
5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือทั้งหมดให้กับอะตอมกลาง (อาจมากกวา่ 8)
6 ้ ํ  l  - ี่ ไ ่  8 ใ ้ ํ ิ ็ ี่ไ ่

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 26

6. ถาจานวน valence e- ทีอะตอมกลางไมครบ 8 ใหนาอิเลกตรอนทีไม
สร้างพันธะของอะตอมปลายมาใช้สร้างพันธะคู่หรือพันธะสาม

7. จํานวนวาเลนซ์อิเล็กตรอนรวมต้องเทา่กับที่ได้จากข้อ 2

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

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

(จํานวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ N = 5     F = 7) 
ี ั ี ่ ่ ั ป

ตัวอย่างตัวอย่าง NFNF33

3. เขียนพันธะเดียวระหว่างอะตอมกลางกับอะตอมปลาย

4. เขียนอิเล็กตรอนของอะตอมปลายให้ครบ 8

F     N     F

F

F     N     F

F

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 27

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือให้กับอะตอมกลาง (26-24 = 2 e-)

F     N     F

F

ทุกอะตอมมี Ve- ครบ 8
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1. อะตอมกลางคือ C
2. จํานวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ HCN  1 + 4 + 5 =10 อิเล็กตรอน
3. เขียนพันธะเดี่ยวระหว่างอะตอมกลางกับอะตอมที่มีพันธะ

ตัวอย่างตัวอย่าง HCNHCN

4. เขียนอิเล็กตรอนของอะตอมปลายให้ครบ 8 (กรณ ีH ให้ครบ 2 )

5. เติมอิเล็กตรอนที่เหลือให้กับอะตอมกลาง (10-10 = 0)
ยังไม่เป็นไปตามกฎออกเตท

็ ่ไ ้

H   C   N

H   C   N

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 28

6. นําอิเล็กตรอนทีไม่ร่วมพนัธะของอะตอมรอบๆ (N)  มาสร้างพันธะคู่
หรือพันธะสาม จนอะตอมกลางมีอิเล็กตรอนครบแปด

H−C≡N:H   C   N

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

1.โมเลกุลที่มีวาเลนซ์อิเล็กตรอนเป็นเลขคี่  เช่น  
• ClO2 มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนรวม เท่ากับ 19
• NO มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนรวม เท่ากับ 11
• NO มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนรวม เท่ากับ 17

ข้อยกเว้นของกฎออกเตตข้อยกเว้นของกฎออกเตต

• NO2 มเวเลนซอเลกตรอนรวม เทากบ 17
2.โมเลกุลที่อะตอมกลางมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนน้อยกว่า 8 

• BF3 B มีวาเลนซ์อิเล็กตรอน เท่ากับ 6
• BeH2 Be มีวาเลนซ์อิเล็กตรอน เท่ากับ 6

3.โมเลกุลที่อะตอมกลางมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนมากกวา่ 8 
8 8 8

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 29

• PCl5 มีวาเลนซ์อิเล็กตรอน เท่ากับ 10
• XeF4 มีวาเลนซ์อิเล็กตรอน เท่ากับ 12
• SF4 มีวาเลนซ์อิเล็กตรอน เท่ากับ 10

 F
F   S   F

 F
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แบบฝึกหัด แบบฝึกหัด 

เขียนโครงสร้างลิวอสิของโมเลกุลและไอออนต่อไปนี้
• PH3

• H2S

• CH2Cl2
• PO4

3-

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 30

• BrO3
-

• NO+

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

ประจุฟอร์มาล เป็นความแตกต่างระหว่างจํานวนเวเลนซ์
อิเล็กตรอนของอะตอมเดี่ยวกับของอะตอมในโครงสร้างลิวอิส
เป็นการทํานายการสภาพขั้วของโมเลกลอย่างคร่าว ๆ 

ประจุฟอร์มาลประจุฟอร์มาล (Formal charge)(Formal charge)

ุ ๆ
การคํานวณประจุฟอร์มาลของอะตอม

• Ve   เวเลนซ์อิเล็กตรอนของอะตอมเดี่ยว

eee BNV 2
1charge formal −−=

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 31

e
• Ne   เวเลนซ์อิเล็กตรอนที่ไม่ได้สร้างพันธะ
• Be   เวเลนซ์อิเล็กตรอนทั้งหมดที่สร้างพันธะรอบอะตอมนั้น 

ผลรวมของประจุฟอรมาลของทั้งโมเลกุลตองเทากับประจุของโมเลกุลนั้น
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� [ClO3]
–

ตัวอย่างตัวอย่าง  การหาประจุฟอรม์าลการหาประจุฟอรม์าล

O–Cl–O
l
O

+2−1 −1

−1

O–Cl–O
l
O

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

ประจุรวม = +2 – 1 – 1 – 1 =  -1
� [NH3CH2COO]–

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 32

H   H       O

H−N−C−C
H   H       O

[NH3CH2COO]

+
–

จํานวนพันธะ > # Valence e– ที่ตองการ �  +
จํานวนพันธะ < # Valence e– ที่ตองการ �  –
ใช้ได้กรณีที่สูตรลิวอิสเป็นไปตามกฏออกเตท

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
เรโซแนนซ์ เรโซแนนซ์ (Resonance)(Resonance)

� บางโมเลกุลหรือไอออน สามารถเขียนแบบจําลองของลิวอิสได้หลาย
แบบ 

O≡C−O O = C = O O − C ≡ Oตางกัน O≡C−O O = C = O O − C ≡ O

N≡N−O N = O = N N − O ≡ N

S
O  O

S
O  O

S
O  O

Resonance

=คลายกัน

ตางกน

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 33

� แบบจําลองลิวอิสที่มีการจัดเรียงลําดับของอะตอมเหมือนกันแต่ 
ต่างกันแต่ที่การกระจายอเิล็กตรอนในพันธะเรยีกว่า ปรากฏการณ์เร
โซแนนซ์
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โครงสร้างที่เป็นไปได้มากท่ีสุด มีหลักการพิจารณาดังนี้
1. เป็นไปตามกฎออกเตตมากที่สุด
2 โครงสร้างที่มีประจฟอร์มาลตํ่าท่ีสด (ใกล้ศนย์)

โครงสรา้งโครงสรา้ง Lewis Lewis ที่เป็นไปได้ที่เป็นไปได้

2. โครงสรางทมประจุฟอรมาลตาทสุด (ใกลศูนย)
3. อะตอมชนิดเดียวกันและมีสภาพแวดล้อมคล้ายกนัไม่ควรมี

ประจุฟอร์มาลตรงข้ามกัน
4. ประจุฟอร์มาลของอะตอมที่มีค่า EN สูงเป็นลบ

N3
− N≡N−N N = N = N N − N ≡ N9

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 34

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

N2O 0        +1       -1 -1        +2       -1 -2        +2        0
9N≡N−O N = O = N N − O ≡ N

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 35
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Valence Shell Electron Pair Repulsion (VSEPR) คือ
ทฤษฎีท่ีใช้ทํานายรูปร่างโมเลกุลหรือไอออนที่ยึดกันด้วยพันธะ
โควาเลนซ์: รูปร่างของโมเลกุลขึ้นกับจํานวนกลุ่มอิเล็กตรอน

ทฤษฎีการผลักคู่อิเล็กตรอนในวงวาเลนซ์ทฤษฎีการผลักคู่อิเล็กตรอนในวงวาเลนซ์

ู ุ ุ
สร้างพันธะและอิเล็กตรอนโดดเดี่ยวรอบอะตอมกลาง 

• พิจารณาเฉพาะวาเลนซ์อิเล็กตรอนเท่านั้น
• วาเลนซ์อิเล็กตรอน รอบอะตอมกลาง แบ่งออกเป็นกลุ่มต่าง ๆ
� e– สร้างพันธะ (พันธะเดี่ยว 2 e–, พันธะคู่ 4 e–, พันธะสาม 6 e– )

ี่ไ ่ ้ ั ็ ่ ็ ่

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 36

� e– ทีไม่สร้างพันธะ (อิเล็กตรอนคู่โดดเดียว/อิเล็กตรอนโดดเดียว)
• อิเล็กตรอนแต่ละกลุ่มจะจัดตัวรอบอะตอมกลางให้ห่างกันที่สุด

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
การผลักกันของคู่อิเล็กตรอนการผลักกันของคู่อิเล็กตรอน

�การผลักกันของกลุ่มอิเล็กตรอนรอบอะตอมกลางเป็นตัวกําหนด
ทิศทางของพันธะ 

•รูปร่างของโมเลกุลคือการแสดงทิศทางของพันธะรอบอะตอมกลางู ุ
•ขนาดของกลุ่มอิเล็กตรอน (ขนาดใหญ่จะผลักกลุ่มอื่นได้ดี)

AX Y

e– คูโดดเดี่ยว > พันธะสาม> พันธะคู > พันธะเดี่ยว > e– เด่ียว

AX Y
A A มุมงอ

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 37

• อิเล็กตรอนคู่โดดเด่ียว และ อิเล็กตรอนโดดเดี่ยวมองไม่เห็น
•ขนาดของพันธะจะลดลงเมื่อ EN ของอะตอมปลายเพิ่มขึ้น

AX Y
?

AX Y
X Y<120º X Y
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การจัดตําแหน่งของคู่อิเล็กตรอนการจัดตําแหน่งของคู่อิเล็กตรอน

ทิศทางการจัดเรียงตําแหน่งของคู่อิเล็กตรอน (พิจารณาทุกกลุ่ม)
� รูปรา่งของโมเลกุลดูจากตําแหน่งอิเล็กตรอนที่สร้างพันธะเท่านั้น

180°

120°

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 38

90,120°

90°

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
การทํานายรูปร่างของโมเลกลุการทํานายรูปร่างของโมเลกลุ

� เขียนสูตรลิวอิสและพิจารณา
• จํานวนพันธะ (n) ได้แก่ พันธะเดี่ยว พันธะคู่ หรือ พันธะสาม
• จํานวนกล่มอิเล็กตรอนที่ไม่ได้สร้างพันธะ (m) ได้แก่ อิเล็กตรอน• จานวนกลุมอเลกตรอนทไมไดสรางพนธะ (m) ไดแก อเลกตรอน

คู่โดดเด่ียว และ อิเล็กตรอนโดยเดี่ยว
• เขียนเป็นสูตร คือ 

AXnEm
�A คืออะตอมกลาง � X คือพันธะ

่

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 39

�E คือกลุ่มอิเล็กตรอนที่ไมไ่ด้สร้างพันธะ
• พิจารณาการจัดตําแหน่งของกลุ่มอิเล็กตรอนทั้งหมด
• รูปร่างของโมเลกุลดูจากตําแหน่งของอิเล็กตรอนสร้างพันธะ
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รูปร่างของโมเลกุลรูปร่างของโมเลกุล

n+m AXnEm รูปราง ตัวอยาง

2 AX2

3
AX3

เสนตรง

่

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 40

3

AX2E

สามเหลี่ยมแบนราบ

มุมงอ (<120°)

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

n+m AXnEm รูปราง ตัวอยาง

รูปร่างของโมเลกุลรูปร่างของโมเลกุล

4

AX4

AX3E

ทรงสีห่นา

พีระมิดฐาน
่

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 41

AX2E2 มุมงอ 
(<109.5°)

ฐ
สามเหลี่ยม
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n+m AXnEm รูปราง ตัวอยาง

AX

รูปร่างของโมเลกุลรูปร่างของโมเลกุล

5

AX5

AX4E

AX E

กระดานหก

พีระมิดคูฐาน
สามเหลี่ยม

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 42

AX3E2

AX2E3
เสนตรง

ตัวที

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

n+m AXnEm รูปราง ตัวอยาง

AX

รูปร่างของโมเลกุลรูปร่างของโมเลกุล

6

AX6

AX5E

AX E

พีระมิดฐาน
ส่ีเหลี่ยม

ทรงแปดหนา

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 43

AX4E2

AX3E3 ? ?

ส่ีเหลี่ยม
แบนราบ
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ตัวอย่างตัวอย่าง

� ClF3
• Cl = 7 F−Cl−F

|
F

AX3E2
• Fx3 = 7 x 3

� CH2O
• C = 4

F 3 2

H−C−H

รูปตัวที

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 46

• C = 4
• Hx2 = 1 x 2
• O = 6

H C H
||
O

AX3

สามเหลี่ยมแบนราบ

>120°

<120°

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
มุมพนัธะที่เปลี่ยนไปมุมพนัธะที่เปลี่ยนไป

120° >120° >120°

<120° <120°

>109.5°

<109.5°

Cl

H

H

H

<109.5°

>109.5°

>>109.5°

<<109.5°

H

H

H

H

109.5°

ป ี่  ีEN 

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 47

90°

120°

>90°

>120°

<90°

อะตอมปลายทม EN 
สูงจะดึงอิเล็กตรอนเขา
หาตัวเองไดดี พนัธะจะ
ตองการที่นอยลง
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ผลของค่า ผลของค่า EN EN ต่อมุมพนัธะต่อมุมพนัธะ**

� ค่า EN ของอะตอมปลาย (EN มาก มุมแคบ)
PI3 PBr3 PCl3 PF3

� ค่า EN ของอะตอมกลาง (EN มาก มุมกว้าง)

EN(X) 2.66 2.96 3.16 3.98
angle 102.0 101.5 100.3 97.8

AsH PH NH

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 48

AsH3 PH3 NH3

EN(A) 2.17 2.19 3.04
angle 91.6 93.8 107.0

A
X

X

X

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

H

H

F

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 49

F
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การทํานายการทํานายรูปร่างโมเลกลุรูปร่างโมเลกลุ

� โมเลกลุทีม่ีอะตอมกลางมากกว่า 1 อะตอม ให้พจิารณา
อะตอมกลางทีละอะตอม

H

H C O H

H
 ∼109.5°

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 50

AX4 AX2E2
ทรงส่ีหนา       มุมงอ

 ∼104.5°
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การทํานายสูตรลวิอิสจากโครงสร้างการทํานายสูตรลวิอิสจากโครงสร้าง

� เราสามารถทํานายสูตรลิวอิสได้จากมุมพันธะของโมเลกุล

104 5 90°104.5°
107°

90

AX2E? AX3E? AX4E?

H  OAX4 AX E

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 51

| ||
H–C–C–O–H

|
H

110°
118°

104°
AX4

AX3

AX2E2
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แบบฝึกหัดแบบฝึกหัด

� H2S
� PO4

3-

� N2O
� NO2

� NH3

� PCl5
� CH2O
� CH3OH

� BrF3

� PF5

� SF6

� XeF4

53

� BeCl2
� SO3

� BrO2

� CH3CH2OH 

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt

ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital 
Theory,MO) อธิบายการเกิดพันธะโควาเลนต์โดยใช้ออร์บิทัล
เชิงโมเลกล

ทฤษฎีออร์บิทัทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุลลเชิงโมเลกุล (MO Theory)(MO Theory)

เชงโมเลกุล

• Atomic Orbital (AO) บริเวณที่จะพบอิเล็กตรอนในอะตอม

อะตอม
AO

อะตอม
AO

โมเลกุล
MO+

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 54

• Atomic Orbital (AO) บรเวณทจะพบอเลกตรอนในอะตอม
• Molecular Orbital (MO) บริเวณทีจ่ะพบอิเล็กตรอนในโมเลกลุ

� MO เกิดจากผลรวมของ AO
� จํานวน MO ท่ีเกิดขึ้นเท่ากับจํานวน AO ท้ังหมดที่รวมกัน
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Atomic Orbitals (AOs)Atomic Orbitals (AOs)

� ชนิดของออร์บิทัลในอะตอม

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 55
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� การรวมกันของ AO ของสองอะตอมจะเกิดขึ้นได้เมื่อ
• AO มีพลังงานใกล้เคียงกัน มรีูปร่างและทิศทางที่เหมาสม

� ประเภทของการรวม AO เพื่อสร้าง MO

การสร้างออร์บิทัลเชิงโมเลกุลการสร้างออร์บิทัลเชิงโมเลกุล

• รวมแบบ Bonding : รวม AO ด้านที่มีสีเหมือนกันออร์บิทัลจะมีขนาด
ใหญ่ขึ้นในแนวเชื่อมระหว่างอะตอม เสถียรเพิ่มขึ้น

• รวมแบบ Antibonding : รวม AO ด้านที่มีสีต่างกัน ออร์บิทัลจะมี
1sA + 1sB Bonding

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 56

รวมแบบ Antibonding : รวม AO ดานทมสตางกน ออรบทลจะม
ขนาดเล็กลงในแนวเชื่อมระหว่างอะตอม เสถียรลดลง

1sA − 1sB Antibonding
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ชนิดของออร์บิทัลเชิงโมเลกุลชนิดของออร์บิทัลเชิงโมเลกุล

ชนิดของ MO ข้ึนกับรูปแบบการซ้อนเหลื่อม (รวมตัว) ของ AO
� Sigma bond (σ,σ*): ซ้อนเหลื่อมกันแบบ 1-lobe ของ Aos (head-

on overlap)p

� Pi-bond (π,π*): ซ้อนเหลื่อมกันแบบ 2-lobe ของ AOs (side-on 
overlap)

(δ δ*)  ้ ื่ ั 4 l b   AO

σ antibonding

π bonding π antibonding π bonding

σ bonding

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 57

� Delta-bond (δ,δ*): ซอนเหลอมกนแบบ 4-lobe ของ AOs

δ bonding

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
แผนผังระดับพลังงานออร์บิทัลเชิงโมเลกุลแผนผังระดับพลังงานออร์บิทัลเชิงโมเลกุล
� Molecular Orbital Diagram คือแผนผังแสดงระดับพลังงาน

ของ MO เทียบกับระดับพลังงานของ AO

•พลังงาน:  EAMO > EAO > EBMO

•ความสามารถในการซอนเหลื่อม
                σ > π > δ

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 58

Molecular orbital 
ของโมเลกุล AB

Atomic orbital 
ของอะตอม A

Atomic orbital 
ของอะตอม B
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แผนผังระดับพลังงานออร์บิทัลเชิงโมเลกุลแผนผังระดับพลังงานออร์บิทัลเชิงโมเลกุล

g 
y

Molecular Orbital
E

 n
 e

 r
 g

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 62

E-configuration: (σ2s)2(σ2s*)2 (σ2px)2 (π2p)4(π 2p*)4(σ2px*)2

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
การบรรจุอิเล็กตรอนใน การบรรจุอิเล็กตรอนใน MOsMOs

1. สนใจเฉพาะเวเลนซ์อิเล็กตรอน (รวม)
2. จัดอิเล็กตรอนใสใ่น MO ท่ีมีพลังงานต่ําท่ีสุดก่อน

่ ี ิ ็ ไ ้ไ ่ ิ ั ี ิ ่ ั3. แต่ละ MO มีอิเล็กตรอนได้ไม่เกิน 2 ตัวและมีสปินต่างกัน
4. ถ้า MO มีพลังงานเท่ากันให้จัดตามกฎของฮุนด์
5. จํานวนอิเลก็ตรอนใน MO เท่ากับผลรวมจํานวนอิเล็กตรอน

ท่ีมาจากอะตอมที่สร้างพันธะ

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 63

6. การเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนทําเช่นเดียวกับของอะตอมแต่
เปลี่ยนชนิดของออร์บิทัลเป็นแบบ σ, π, δ, σ*, π*, δ* 
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การบรรจุอิเล็กตรอนใน การบรรจุอิเล็กตรอนใน MOsMOs

� H2 molecule � He2 molecule

Antibonding Antibonding

H1s H1s

Antibonding

He1s He1s

64

Bonding Bonding

H2 = (σ1s)
2 He2 = (σ1s)

2(σ1s*)
2

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
อันดับพันธะอันดับพันธะ((Bond orderBond order))

� อันดับพันธะคือการทํานายความแข็งแรงของพันธะโควาเลนต์ หรือ
ความเสถียรของโมเลกุลโดยดูจากจํานวนอเิล็กตรอนใน BMO และ 
AMO
• อันดับพันธะ = ½(อิเล็กตรอนใน BMO – อิเล็กตรอนใน AMO)
• โมเลกุลที่มีอันดับพันธะสูงจะมีความเสถียรมาก

� ตัวอย่าง
H2 H2

+ H2
–

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 65

อันดับพันธะ : 1 0.5 0.5
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MO Diagram of LiMO Diagram of Li22 & Be& Be22

� Li2 (2 x 3 electrons)
• Li = 1s2 2s1

• Bond order = 1

� Be2 (2 x 4 electrons)
• Be = 1s2 2s2

• Bond order = 0 (no bond)• Bond order = 1

E
 n

 e
 r

 g
 y

66

MO of Li2 MO of Be2(σ1s)
2(σ1s*)

2 (σ2s)
2 (σ1s)

2(σ1s*)
2 (σ2s)

2 (σ2s*)
2

www.pirun.ku.ac.th/~faasptt
MO Diagram of NMO Diagram of N22 & O& O22

� O2 (2 x 6 valence electrons)
• O = 1s2 2s2 2p4

• มีลําดับของ MO แบบปกติ

�N2 (2 x 5 valence electrons)
• N = 1s2 2s2 2p3

• มีการสลับท่ีของออร์บิทัล (σp, πp) 
• เป็นข้อยกเว้น คล้าย B และ C

E
 n

 e
 r

 g
 y

• เปนขอยกเวน คลาย B2 และ C2

67

MO of O2 (σ2s)
2(σ2s*)

2(σ2px)
2(π2p)

4(π2p*)
2 MO of N2 (σ2s)

2(σ2s*)
2 (π2p)

4(σ2px)
2
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สมบัติทางแม่เหล็กของโมเลกุลสมบัติทางแม่เหล็กของโมเลกุล

� สารไดอะแมกเนติก(Diamagnetic)สารที่มีจํานวนอิเล็กตรอนสปินขึ้นและ
สปินลงเท่ากันสนามแม่เหล็ก ที่กระทําต่อโมเลกุลเป็นศูนย์
� สารพาราแมกเนติก(Paramagnetic) สารที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว ทําให้มี

แรงดึงดูดกับสนามแม่เหล็กทีก่ระทํา
ออกซิเจนเหลวผานขั้วแมเหล็ก

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 70
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� ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์ (Valence Bond Theory) ใช้ในการ
อธิบายการเกิดพันธะโควาเลนต์ในอะตอมโดยพิจารณาว่าการซ้อน
เหลื่อมระหวา่ง AO ที่มีอเิล็กตรอนเดี่ยวของอะตอมแต่ละคู่ก่อให้เกิด

ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์ ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์ ((VB)VB)

ู
พันธะโควาเลนต์ และบริเวณที่มีพันธะเคมีคือบรเิวณที่มีอเิล็กตรอน
หนาแน่น
• การรวม AO เป็นแบบสร้างพันธะ (Bonding) 
• ชนิดของ MO ที่เกิดข้ินคือ σ, π, δ

ใช้ ์ ิ ั ี่ ี ิ ็ ี่ ใ ส ้ ั
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• ใชเฉพาะออรบทลทมอเลกตรอนเดยวในการสรางพนธะ
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� พิจารณาการจัดเรียงอิเล็กตรอนในอะตอม

• H  = − − − − − มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 1 AO จะเกิด 1 พันธะ

ี ็ ี่

1s      2s    2px 2py 2pz

การเกิดพันธะเนื่องจากอิเล็กตรอนเดี่ยวการเกิดพันธะเนื่องจากอิเล็กตรอนเดี่ยว

• N  = − − − − − มีอิเล็กตรอนเดียว 3 AO จะเกิด 3 พันธะ

• F   = − − − − − มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 1 AO จะเกิด 1 พันธะ

� การเกิดพันธะโควาเลนต์โดยการซ้อนเหลื่อมของ AO
• H2 • N2                                       H− H N≡ N
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• HF

• F2

H− F

F− F
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� อะตอมคาร์บอนสามารถเกิดพันธะได้เพียง 2 พันธะแต่ถ้าอิเล็กตรอนถูก
กระตุ้นขึ้นไปที่ 2p ทําใหม้ีจํานวน AO เด่ียวมากขึ้น

• C  =  − − − − − มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 2 AO จะเกิด 2 พันธะ
1s      2s    2px 2py 2pz

การผสมออร์บิทัลในอะตอมการผสมออร์บิทัลในอะตอม

• C    มอเลกตรอนเดยว 2 AO จะเกด 2 พนธะ

• C  = − − − − − มีอิเล็กตรอนเดี่ยว 4 AO จะเกิด 4 พันธะ
ไฮบริดไดเซชัน
� ออร์บิทัลทั้งสี่ (s px py pz) จะผสมรวมกันเกิดเป็นออร์บิทัลใหม่ที่เรียกว่า 

sp3ไฮบริดออรบิ์ทัล จํานวน 4 ออร์บิทัลทีม่พีลังงานเท่ากันซึ่งชี้ไปในทิศทาง
ต่างกัน
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ตางกน

• C  = − − − − −
1s                  sp3

CH4
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ไฮบริไดเซชันไฮบริไดเซชัน (Hybridization)(Hybridization)

� กระบวนการสร้างไฮบริดออร์บิทัล คือ การผสมอะตอมิก
ออร์บิทัลในอะตอมเพื่อสร้างออร์บิทัลชุดใหม่ทีม่รีูปร่างและระดับพลังงาน
เท่ากัน เพื่อใหส้ามารถอธิบายการสร้างพันธะได้ดีขึ้น

ไ ิไ ั ิ ไ ้ ็ ่ ื่ ั  ั ี ่ ใ ้ ี• ไฮบริไดเซชันจะเกิดได้ก็ต่อเมือระดับ พลงังานของ AO มีค่าใกลเ้คียง
กัน

• ออร์บิทัลใหม่  เรียกว่า  ไฮบรดิออร์บิทัล (Hybrid orbital) 
� มีรูปร่างและระดับพลังงานเท่ากันแต่มีทิศทางแตกต่างกัน

• จํานวนไฮบริดออร์บิทัล= อะตอมิกออร์บิทลัเดิม
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s

p
sp3

Hybridization

ออรบิทัลของอะตอม ไฮบริดออรบิทัลของอะตอม
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ชนิดของไฮบริดออร์บิทัลชนิดของไฮบริดออร์บิทัล

ชนิดไฮบริดออร์บิทัลขึ้นกับชนิดและจํานวนของ AO ทีม่าผสมกัน
• sp มี 2 ออร์บิทัล (Linear)

• sp2 มี 3 ออร์บิทัล (Trigonal planar)
รูปรางของไฮบริด
ออรบิทัลจะตางจาก 

 ิ ั
• sp3 มี 4 ออร์บิทัล (Tetrahedral)

• sp3d มี 5 ออร์บิทัล (Trigonal bipyramidal)

• sp3d2 มี 6 ออร์บิทัล (Octahedral)

� จํานวนพันธะที่อะตอมมีได้เท่ากับจํานวน AO ทั้งหมดทีม่ีอิเล็กตรอนเดี่ยว 
้

p ออรบิทัล
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(ทั้งออร์บิทัลปกติและไฮบริดออร์บิทัล)
� ไฮบริดออร์บิทัล (sp, sp2, …) สามารถเกิดพันธะซิกมาเท่านั้นในขณะที่ออร์

บิทัลปกติ (s,p,d …) สามารถเกิดพันธะซิกมา ไพ เดลต้า ...
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spsp ไฮบริดออร์บทิัลไฮบริดออร์บทิัล

sp-Hybridization คือการผสมระหว่าง
s-orbital และ p-orbital
ไ ้ h b id bit l 2 ์ ิ ั� ได sp-hybrid orbital 2 ออรบทล
จัดเรียงกันเป็นเส้นตรง
� p-orbital ที่เหลืออาจเกิดพันธะ π 

1 หรือ 2 พันธะ
เติมอิเล็กตรอนกระจาย
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s

px py pz

sp
Hybridization

py pz

เกิด 2 σ-bond เกิด 2 π-bond
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spsp22 ไฮบริดออรบ์ิทัลไฮบริดออรบ์ิทัล

sp2-Hybridization คือการผสม
ระหว่าง s-orbital และ 2 p-orbitals
ไ ้ ์� ได้ sp2-hybrid orbital รวม 3 ออร์บิทัล
จัดเรียงกันเป็นแบบสามเหลี่ยมระนาบ
� p-orbital ที่เหลืออาจเกิดพันธะ π 

p
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s

px py pz

sp2
Hybridization

 pz 

เกิด 3 σ-bond เกิด 1 π-bond p-orbital
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spsp33 ไฮบริดออรบ์ิทัลไฮบริดออรบ์ิทัล

sp3-Hybridization เกิดจาก s-
orbital และ 3 p-orbitals
ไ ้ ์� ได้ sp3-hybrid orbital รวม 4 ออร-์
บิทัลจัดเรียงกันเป็นแบบทรงสี่หน้า
� ไม่มี p orbital เหลือให้สร้างพันธะ π

p p p
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s

px py pz

sp3
Hybridization

เกิด 4 σ-bond (หรือตามจํานวน
ออรบิทัลที่มีอิเล็กตรอนเดี่ยว)
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spsp33dd และและ spsp33dd22  ไฮบริดออรบ์ิทัลไฮบริดออรบ์ิทัล

ธาตุในคาบที่ 3 ขึ้นไป อาจใช้ d ออร์บิทัลในการไฮบริดเพราะ
ระดับพลังงานไม่แตกต่างจาก p มากนัก
� sp3d Hybridization� sp d Hybridization

• 5 sp3d hybrid orbitals
• จัดเรียงเป็นพีระมิดคู่ฐานสามเหลี่ยม

� sp3d2 Hybridization
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• 6 sp3d2 hybrid orbitals
• จัดเรียงเป็นทรงแปดหน้า
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� Be (1s22s2)

2p 2p 2p
Linear

ตัวอย่างการสร้างพันธะโดยไฮบริดออร์บิทลัตัวอย่างการสร้างพันธะโดยไฮบริดออร์บิทลั

HH

� C (1s22s22p2)

2s

2px 2py 2pz

sp
Hybridization 2py 2pz Be

BeH2

H

Tetrahedral

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 82

H

CH3Cl

C

H2s

2px 2py 2pz

sp3
Hybridization

Cl
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� N (1s22s22p3)

N

Trigonal 
Pyramidal

ตัวอย่างการสร้างพันธะโดยไฮบริดออร์บิทลัตัวอย่างการสร้างพันธะโดยไฮบริดออร์บิทลั

H

� O (1s22s22p2)
NH3

H
2s

2px 2py 2pz

sp3
Hybridization

N

H

H

Bent
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H2O

2s

2px 2py 2pz

sp3
Hybridization O

H
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พันธะคู่ พันธะคู่ (Double Bond)(Double Bond)

� พันธะคู่ ประกอบด้วย
• พันธะ sigma (σ) จาก hybrid orbital

ั   ( )  b l• พันธะ pi (π) จาก p-orbital
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พันธะคู่ใน พันธะคู่ใน HH22C=CHC=CH22

� พันธะคู่ใน H2C=CH2 ประกอบด้วย
• พันธะ sigma จาก sp-orbital ของคาร์บอน

ั  i  bit l ์• พนธะ pi จาก p-orbital ของคารบอน

+

-

+

-

+

-
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+

-

+

-

+
-
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พันธะสามพันธะสาม (Triple Bond)(Triple Bond)

� พันธะสาม ประกอบด้วย
• พันธะ sigma (σ) จาก hybrid orbital หรือ p-orbital

ั   ( )  ั    b l• พันธะ pi (π) 2 พันธะ จาก 2 p-orbital
� N≡N (3 พันธะเกดิจาก px py pz)
� HC≡CH (3 พันธะเกิดจาก sp px py)

+ + +
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+ +

- -

- - -
+

-
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โลหะมีจุดหลอมเหลวสูง นําไฟฟ้าและความร้อนได้ดี รีดให้เป็น
แผ่นบางได้ มีความมันวาวเมื่อขัดถูและสะท้อนแสงได้ดี 

•สมบัติเหล่านี้เป็นผลจากพันธะโลหะ 

พันธะโลหะและแบบจําลองทะเลอิเล็กตรอนพันธะโลหะและแบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน

•แบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน และ ทฤษฎีแถบพลังงาน
แบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน (Electron sea model)

นิวเคลียสซึง่มีประจุบวกอยู่ท่ีจุดแลททิซ 
ส่วนวาเลนซ์อิเล็กตรอนเคลื่อนที่ได้อย่าง
ิ

+ + + +

ทะเลของวาเลนซอิเล็กตรอน
ที่เคลื่อนที่อยางอิสระ
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อิสระ
•พันธะโลหะเกิดจากแรงดึงดูดระหว่าง
อิเล็กตรอนอสิระและประจุบวกท่ีนวิเคลียส

+ + + +
+ + + +
ไอออนบวกในผลึกโลหะ 

(นิวเคลียส+อิเล็กตรอนวง
ใน)
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ทฤษฎีแถบพลังงาน (Energy band theory) 
การรวม AO จะได้ MO แบบมีพันธะ (bonding) และแบบต้าน

พันธะ (anti-bonding) AO AO
AMO

BMO

• เมื่อมีอะตอมมากขึ้น ระดับพลังงานจะใกล้ชิดกันมากจนเหมือนเป็น
แถบต่อเนื่องเรียกว่าแถบพลังงาน (energy band) 

• โลหะนําไฟฟ้าได้เนื่องจากอิเล็กตรอนสามารถเคลื่อนที่ได้อย่างอิสระใน
โลหะเมื่อถูกกระตุ้นไปยังแถบนําไฟฟ้า(แถบวาเลนซ์)ที่ว่างอยู่

ออรบิทัลท่ีวาง
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ออรบิทัลบรรจุเต็ม

x
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� แรงระหวา่งโมเลกลุ คือ แรงยึดเหนี่ยวระหว่างโมเลกุลหรือสารประกอบใน
สสารเนื่องจากแรงทางไฟฟ้า

Type of Intermolecular Forces Relative strength

Ionic bonds Ions 1000

แรงระหวา่งโมเลกุล แรงระหวา่งโมเลกุล ((Intermolecular ForceIntermolecular Force))

� แรงแวนเดอร์วาลส์คือแรงยึดเหนี่ยวแบบอ่อน ระหว่างโมเลกุล
• Dipole-dipole interaction ระหว่างโมเลกลมี

Ionic bonds Ions 1000
Hydrogen bonds Strong dipoles 100

Dipole-Dipole Permanent 
dipoles

10

London Induced dipoles 1

คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร ม.เกษตรศาสตร กําแพงแสน 89

Dipole dipole interaction ร หวางโมเลกุลม
ขั้วแบบถาวร

• Dipole-induced dipole interaction ระหว่าง
โมเลกุลที่มีขั้วและโมเลกุลอ่ืนที่ไมม่ีขั้ว

• London Force ระหว่างโมเลกุลที่ไมม่ีขั้ว
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� เป็นแรงระหว่างโมเลกุลแบบมีข้ัวซ่ึงเกิดระหว่างโมเลกุลซ่ึง
ประกอบด้วย H และ อะตอมอื่นที่มีค่า EN สูงมาก ๆ และมีขนาดเล็ก 
เช่น F O หรือ N ทําให้โมเลกุลมีสภาพขั้วสูงกว่าโมเลกุลปกติ

พันธะไฮโดรเจน พันธะไฮโดรเจน (Hydrogen bond)(Hydrogen bond)

ุ ู ุ
• พันธะไฮโดรเจนนี้มีค่ามากกว่าแรงที่เกิดจาก dipole-dipole ปกติ
• สารที่มพัีนธะไฮโดรเจนมีจุดเดือดและจุดหลอมเหลวสูงกว่าปกติเนื่องจาก

แรงดึงดูดระหว่างโมเลกุลสูงเป็นพิเศษ
� Boiling Point (°C) 

• H2O  100.0 • HF    19.5 δ+

δ+δ –

δ –
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2

• NH3 -33.3 • H2S   -60.7 
• HCl   -85.1 • CH4 -161.6 δ+ δ+

δ+
δ –

δ –

δ –
δ –
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แบบฝึกหัด แบบฝึกหัด 

เขียนโครงสร้างลิวอสิของโมเลกุลและไอออนต่อไปนี้
• PH3

• H2S

• CH2Cl2

• PO4
3-
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• BrO3
-

• NO+


