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พันธะเคมี (Chemical Bondings)

คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1 ปีการศึกษา 1-2561 1. บทน า
Chemical Bondings

• พันธะเคมี → แรงดึงดูดระหว่างอะตอม โมเลกุล หรือไอออน ท าให้มีความเสถียรเพิ่มขึ้นกว่าเมื่อ
อยู่เป็นอะตอม โมเลกุล หรือไอออนเดี่ยวๆ

• พันธะเคมีเกิดจากการใช้อิเล็กตรอนวงนอก (valence e-) ได้แก่ 
(1) การให-้รับ valence e- หรือ   (2) การใช้ valence e- ร่วมกันระหว่างคู่ที่เกิดพันธะ

• พันธะระหว่างอะตอมหรือไอออน มีความแข็งแรงมากกว่าพันธะระหว่างโมเลกุล

• พันธะเคมี เป็นแรงดึงดูดที่แข็งแรงกว่าแรงทางเคมี

• พันธะเคมีระหว่างอะตอมหรือไอออน ได้แก่ พันธะไอออนิก พันธะโควาเลนต์ และพันธะโลหะ 
→ เกี่ยวข้องกับสมบัติทางเคมีหรือปฏิกิริยาเคมีของธาตุหรือสารประกอบ

• พันธะระหว่างโมเลกุล ได้แก่ พันธะไฮโดรเจนและแรงแวนเดอร์วาลส์ → เกี่ยวข้องกับสมบัติ
ทางกายภาพของสารมากกว่าสมบัติทางเคมี
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• พันธะเคมีระหว่างอะตอม → ระยะระหว่างสองอะตอมจะตอ้งไม่ไกลเกนิไปจนนวิเคลียสของ
สองอะตอมไม่ดึงดูดกัน และไม่ใกล้เกินไปจนเกดิแรงผลักระหว่างอเิล็กตรอนของสองนวิเคลียส
→ ระยะท่ีเหมาะสมนี้ เรียกว่า ความยาวพันธะ

ท าให้พันธะเคมีท่ีเกิดขึ้นมีพลังงานต่ าสุด (เสถียรสุด) เรียกว่า พลังงานพันธะ

ท่ีมา: https://saylordotorg.github.io/text_general-chemistry-principles-patterns-and-applications-
v1.0/section_12/ca0d2b71bb959680f1f040ad574f1ad1.jpg

ความยาวพันธะและพลังงานพันธะใน
โมเลกุล H2

1. บทน า
Chemical Bondings
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1. พันธะไอออนิก (Ionic bond)
- บางครั้งเรียกว่า พันธะอิเล็กโทรเวเลนซ์ (electrovalence bond) หรือพันธะ

ไฟฟ้าสถิตย์ (electrostatic bond)

- เป็นพันธะระหว่างธาตุท่ีมีค่า electronegativity (EN) ต่างกันมาก

- ธาตุท่ีมี EN ต่ า จะให้ e- อยู่ในสภาพไอออนบวก (cation) อีกธาตุหนึ่งที่มี EN สูง 
จะรับ e- อยู่ในสภาพไอออนลบ (anion) และดึงดูดกันด้วยแรงกระท าทางไฟฟ้าสถิตย์ เกิด
เป็นสารประกอบ เรียกว่า สารประกอบไอออนิก (ionic compound)

- ตัวอย่างเช่น การเกิดพันธะของ Na+(g) และ Cl-(g) เกิดเป็น NaCl (s) → จะได้
พลังงานแลตทิซออกมา

11Na (1s2 2s2 2p6 3s1) → Na+ (1s2 2s2 2p6)  +  e- (ให้ e-)

17Cl (1s2 2s2 2p6 3s2 3p5) +  e- → Cl- (1s2 2s2 2p6 3s2 3p6)   (รับ e-)

Na+ (g)  +  Cl- (g)  → NaCl + Lattice energy

2. ประเภทของพันธะเคมี
Chemical Bondings
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1. พันธะไอออนิก (Ionic bond) (ต่อ)

Lattice energy, U → พลังงานที่คายออกมาเม่ือไอออนบวกและไอออนลบใน
สภาวะก๊าซรวมตัวกันเกิดเป็นผลึกของแข็ง 1 โมล

2. พันธะโควาเลนต์ (Covalent bond)

- เป็นพันธะระหว่างธาตุท่ีมีค่า EN เท่ากันหรือต่างกันไม่มาก

- อะตอมจะใช้ valence e- ร่วมกัน → e- ที่มาเกิดพันธะจะไม่เป็นของอะตอมใด
อะตอมหนึ่ง แต่เคลื่อนที่อยู่ระหว่างนิวเคลียสของอะตอมทั้งสอง

- ถือว่า 1 พันธะมี 2 อิเล็กตรอนซ่ึงมีสปินตรงข้ามกัน 

- Covalent bond แบ่งออกเป็น 2 ชนิด ตามลักษณะการใช้อิเล็กตรอนในการเกิด
พันธะ
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2. พันธะโควาเลนต์ (Covalent bond) (ต่อ)

(1) พันธะโควาเลนต์ธรรมดา→ คู่ e- ที่ใช้ร่วมกันมาจากแต่ละอะตอม

- ตัวอย่างเช่น การเกิดพันธะในโมเลกุลฟลูออรีน (F2)

(2) พันธะโควาเลนต์แบบโคออร์ดิเนต (coordinate covalent bond) → คู่ e- ที่
ใช้ร่วมกันมาจากอะตอมใดอะตอมหนึ่งเพียงอะตอมเดียว

- บางครั้งเรียกว่า พันธะเดทีฟ (dative bond)

- ตัวอย่างเช่น การเกิดพันธะในโมเลกุล SO2

covalent bond

Coordinate covalent bond
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2. พันธะโควาเลนต์ (Covalent bond) (ต่อ)

โมเลกุลที่ประกอบด้วยอะตอมต่างชนิดกันมาเกิดพันธะกัน (heteronuclear
molecule) → พบว่าคู่อิเล็กตรอนในพันธะจะเข้าใกล้อะตอมที่มี EN สูงกว่า (โอกาสการพบ
กลุ่มหมอกอิเล็กตรอนในพันธะจะหนาแน่นทางด้านอะตอมที่มี EN มากกว่า)

ตัวอย่าง เช่น โมเลกุล HCl

H +---- Cl - (H และ Cl  มีค่า E.N เท่ากับ 2.1 และ 3.0 ตามล าดับ)

ดังนั้น พันธะ H-Cl จัดเป็นพันธะโควาเลนต์มีขั้ว
เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
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2. พันธะโควาเลนต์ (Covalent bond) (ต่อ)

พันธะโควาเลนต์ จึงแบ่งออกเป็น 2 ชนิด ตามความมีขั้วและไม่มีขั้ว

• พันธะโควาเลนต์ไม่มีขั้ว (nonpolar covalent bond) → พันธะที่เกิดขึ้นระหว่าง
อะตอมธาตุชนิดเดียวกัน (มีค่า EN เท่ากัน) อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะจึงกระจายอยู่
สม่ าเสมอระหว่างอะตอม เช่น พันธะ H-H, O=O

• พันธะโควาเลนต์มีขั้ว (polar covalent bond) → พันธะที่เกิดขึ้นระหว่างอะตอม
ธาตุต่างชนิดกัน (มีค่า EN ไม่เท่ากัน) อิเล็กตรอนที่ใช้ร่วมกันมีการกระจายระหว่าง
สองอะตอมไม่เท่ากัน 
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2. พันธะโควาเลนต์ (Covalent bond) (ต่อ)

- อะตอมท่ีมีค่า EN สูงกว่าจะดึงดูดอิเล็กตรอนได้มากกว่า (สภาพประจุไฟฟ้าเป็นลบ
มากกว่า) → ใช้เครื่องหมาย - ก ากับบนอะตอมนั้น

- อะตอมท่ีมีค่า EN ต่ ากว่า → ใช้เครื่องหมาย + (ดังตัวอย่าง slide หน้า 7)

- อาจใช้เครื่องหมาย    แสดงขั้วของพันธะ โดยปลายลูกศรจะชี้ไปทางอะตอมท่ีมีค่า EN 
สูงกว่า ตัวอย่าง เช่น โมเลกุล NH3

(อะตอม N มีค่า EN สูงกว่า H 
ทิศทางของไดโพลโมเมนต์จึงพุ่งเข้าหา N)

จะได้ว่า - พันธะ N-H มีขั้ว
- ผลรวมของไดโพลโมเมนต์หักล้างกนัไม่หมด → โมเลกุล NH3 จึงมีขั้วด้วย
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2. พันธะโควาเลนต์ (Covalent bond) (ต่อ)

สรุป โมเลกุลโคเวเลนต์แบ่งได้เป็น 3 ชนิด

(1) โมเลกุลที่พันธะไม่มีขั้ว และเป็นโมเลกุลไม่มีขั้ว→ เช่น H2, Cl2, N2, O2

H-H Cl-Cl NN O=O

(2) โมเลกุลที่พันธะมีขั้ว และเป็นโมเลกุลมีขั้ว→ เช่น NH3, CH3Cl, SO2, H2O

(3) โมเลกุลที่พันธะมีขั้ว แต่เป็นโมเลกุลไม่มีขั้ว เช่น CO2, SO3, CCl4, CH4
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3. พันธะโลหะ (Metallic bond)

• เป็นพันธะที่ยึดอะตอมในผลึกโลหะไว้ด้วยกัน โดยที่ 

- valence e- ของแต่ละอะตอมหลุดออกมารวมกันเป็น ทะเลอิเล็กตรอน→ กลุ่ม
อิเล็กตรอนนี้เป็นของส่วนรวม สามารถเคลื่อนที่ไปยังจุดต่างๆ ในผลึกได้ง่าย และดึงดูด
นิวเคลียสของอะตอมเหล่านั้นไว้ด้วยกัน

- แรงดึงดูดระหว่างกลุ่มอิเล็กตรอนกับไอออนบวก → ท าให้พันธะโลหะแข็งแรง

ที่มา: http://www.meta-synthesis.com/webbook/38_laing/metallic_x.jpg เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี

2. ประเภทของพันธะเคมี
Chemical Bondings
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3. พันธะโลหะ (Metallic bond) (ต่อ)

• ทฤษฎีแถบ (Band theory) → ใช้อธิบายการเกิดพันธะโลหะ โดยที่

- เม่ือโลหะ 2 อะตอมเกิดพันธะกัน → โมเลกุล M2→ atomic orbital ของแต่
ละอะตอมจะถูกน ามารวมกัน เกิดเป็น 2 molecular orbitals

- ดังนั้นในผลึกโลหะ จ านวนอะตอมโลหะมีมาก → อันตรกิริยาระหว่างอะตอมมี
จ านวนมากข้ึน → เกิดเป็น molecular orbitals จ านวนมากและมีระดับพลังงานชิด
กันมาก จนกระทั่งเกิดเป็นแถบ (band) ขึ้น

- ใช้อธิบายการน าไฟฟ้า และพลังงานของระยะห่างระหว่าง band (band gap 
energy) ของโลหะที่เป็นตัวน าไฟฟ้า (conductor) สารกึ่งตัวน าไฟฟ้า 
(semiconductor) และฉนวนไฟฟ้า (insulator)

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
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3. พันธะโลหะ (Metallic bond) (ต่อ)

• ทฤษฎีแถบ (Band theory)

ที่มา: http://chemwiki.ucdavis.edu/@api/deki/files/14914/chemwiki.jpeg?revision=1

การเกิด molecular orbitals 
ในพันธะโลหะ
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แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

• การดึงดูดระหว่างโมเลกุลของสารโควาเลนต์ มักมีความแรงน้อยกว่าการดึงดูดระหว่าง
อะตอมภายในโมเลกุล

• แรงระหว่างโมเลกุล ได้แก่

(1) แรงแวนเดอร์วาล์ว (van der Waals force)
- เสนอโดย Johannes Diderik van der Waals
- เรียกอีกอย่างว่า London force หรือ London dispersion force 
- เป็นแรงดึงดูดระหว่างโมเลกุลไม่มีขั้ว
- เกิดจาก e- เคลื่อนที่รอบนิวเคลียสตลอดเวลา → กระจายตัวไม่สม่ าเสมอ (มีความ

หนาแน่นเพียงด้านใดด้านหนึ่งของนิวเคลียส) → เกิดไดโพลชั่วคราว

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
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แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

(1) แรงแวนเดอร์วาล์ว (van der Waals force) (ต่อ)
- ตัวอย่างเช่น แรงดึงดูดระหว่างอะตอม/โมเลกุล He, Ne, Ar, O2, Cl2, N2

- แรงชนิดนี้จะมากหรือน้อยขึน้อยู่กับจ านวน e- และน้ าหนักโมเลกุล→ จ านวน e- มาก
แรงดึงดูดมาก

→ น้ าหนักโมเลกุลมาก (อะตอมมักมีขนาดใหญ่) แรงดึงดูดมาก เนื่องจากเกิดไดโพล
ชั่วคราวได้ง่าย และเหนี่ยวน าโมเลกุลข้างเคียงให้เกิดขั้วที่มีประจุตรงข้ามและดึงดูดกัน

+
โมเลกุลไม่มีข้ัว

โมเลกุลไม่มีข้ัว

+         -+         -+         -

+         -+         -+         -

+ - + -

การเกิดขั้วชั่วคราวในโมเลกุลไม่มีขั้ว
เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1

อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี

3. แรงระหว่างโมเลกุล
Chemical Bondings

15

แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

(2) แรงระหว่างโมเลกุลมีขั้ว (Dipole-dipole force)

- เป็นแรงที่เกิดขึ้นระหว่างโมเลกุลที่มีขั้วไฟฟ้า (พันธะมีขั้วเนื่องจาก EN ต่างกัน
และไดโพลโมเมนต์ของโมเลกุลหักล้างกันไม่หมด)

- แต่ละโมเลกุลจะจัดเรียงตัวเพื่อหันด้านที่มีสภาพไฟฟา้ต่างกันมาดึงดูดกัน เช่น 
โมเลกุลหนึ่งจะหันด้านที่มีสภาพไฟฟ้าลบ (-) อีกโมเลกุลหนึ่งจะหันด้านที่มีสภาพไฟฟ้า
บวก (+)→ ดึงดูดกัน → แรง dipole-dipole

- ตัวอย่างเช่น ICl เป็นโมเลกุลมีข้ัว (Cl มี EN สูงกว่า I) 
→ Cl ของโมเลกุลหนึ่งจะดึงดูดกับ I ของอีกโมเลกุลหนึ่ง

การเกดิข้ัวระหว่างโมเลกุลมีข้ัว

+ -

I    Cl
+ -

I    Cl

3. แรงระหว่างโมเลกุล
Chemical Bondings

16
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แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

(3) แรงระหว่างโมเลกุลมีขั้วเหนี่ยวน าโมเลกุลไม่มีขั้วให้เกิดขั้ว (Dipole-induced 
dipole force)

- โมเลกุลมีขั้วสามารถเหนี่ยวน าโมเลกุลไม่มีขั้วให้เกิดขั้วขึ้นได้ โดยไปรบกวนการ
กระจายอิเล็กตรอนของโมเลกุลไม่มีขั้ว  

- แรงชนิดนี้จัดเป็นแรงดึงดูดที่อ่อน

- ตัวอย่างเช่น แรงระหว่างโมเลกุล CO2 (ไม่มีขั้ว) และ H2O (มีขั้ว)

การเกิดขั้วระหว่างโมเลกุลมีขั้วและโมเลกุลไม่มีขั้ว

+ - - + + -

โมเลกุลไม่มีข้ัว โมเลกุลมีข้ัว เกิดการเหนี่ยวน าข้ัว

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี

3. แรงระหว่างโมเลกุล
Chemical Bondings

17

แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

(4) พันธะไฮโดรเจน (Hydrogen bonding)

- เป็นพันธะระหว่างไฮโดรเจน (+) กับอะตอมที่มีค่า EN สูง (-)

- เรียกอะตอมที่มี EN สูงว่า hydrogen acceptor (A)
เรียกอะตอมที่เกิดพันธะโควาเลนต์กับ H ว่า hydrogen donor (D) 

การเกิด H-bonding

H-bond

D-H----A
- + -

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี

3. แรงระหว่างโมเลกุล
Chemical Bondings

18
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แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

(4) พันธะไฮโดรเจน (Hydrogen bonding) (ต่อ)

พันธะไฮโดรเจนมี 2 ชนิด ได้แก่

- Intramolecular H-bonding → เกิดภายในโมเลกุลเดียวกัน ตัวอย่างเช่น

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี

3. แรงระหว่างโมเลกุล
Chemical Bondings
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แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

(4) พันธะไฮโดรเจน (Hydrogen bonding) (ต่อ)

- Intermolecular H-bonding → เกิดระหว่างโมเลกุล แบ่งเป็น 3 แบบ คือ

- ชนิดของพันธะไฮโดรเจน อาจแบ่งตามความแข็งแรงของพันธะได้ 3 แบบได้แก่ 
แข็งแรง ปานกลาง และอ่อน → ข้ึนอยู่กับความยาวพันธะระหว่างอะตอมท่ีเป็น hydrogen 
donor (D) และ hydrogen acceptor (A) และมุมพันธะ สรุปดังตาราง 1

1 hydrogen donor และ 1 hydrogen acceptor

1 hydrogen donor และ 2 hydrogen acceptor → bifurcated hydrogen bond

1 hydrogen donor และ 3 hydrogen acceptor → trifurcated hydrogen bond

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี

3. แรงระหว่างโมเลกุล
Chemical Bondings

20
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แรงระหว่างโมเลกุล (Intermolecular forces or Intermolecular interaction)

ตาราง 1 ชนิดของพันธะไฮโดรเจน

ชนิดของอันตรกิริยา แข็งแรง (strong) ปานกลาง
(moderate)

อ่อน (weak)

ความยาวพันธะ H--A (Å) 1.2-1.5 1.5-2.2 > 2.2

ความยาวพันธะ D-H (Å) 0.08-0.25 0.02-0.08 < 0.02

D-H เทียบกับ H---A D-H  H---A D-H < H---A D-H << H---A

ระยะห่าง D---A (Å) 2.2-2.5 2.5-3.2 > 3.2

มุมพันธะ D-H---A (o) 170-180 > 130 > 90

พลังงานพันธะ (kcal mol-1) 15-40 4-15 < 4

D-H---A

ที่มา: Angew. Chem. Int. Ed. 2002, 41, 48-76. 

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี

3. แรงระหว่างโมเลกุล
Chemical Bondings
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4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
1. Lewis electron dot structure

- ค.ศ. 1875-1946 → G.N. Lewis เป็นคนแรกท่ีศึกษาพันธะของโมเลกุล

- เสนอสมมติฐานท่ีว่า
“อะตอมอยู่ร่วมกันอย่างเสถียรได้เนื่องจากใช้อิเล็กตรอนร่วมกัน และอิเล็กตรอนเป็น

ตัวเช่ือมให้เกิดพันธะเคมีเพื่อให้แต่ละอะตอมมีเวเลนซ์อิเล็กตรอนครบ 8 ยกเว้นไฮโดรเจนท่ีมี
เวเลนซ์อิเล็กตรอนเพียง 2 อิเล็กตรอน”

- กฎท่ัวไปของ Lewis structure

(1) พันธะเกิดจาก e- 1 คู่
(2) อะตอมใดๆ มีแนวโน้มสร้างพันธะจ านวนหนึ่ง เพื่อให้มี valence e- ครบ 8
(3) โมเลกุลพยายามจัดเรียงให้พลังงานต่ าสุด ท่ีท าให้ → เกิดพันธะมากท่ีสุดแข็งแรง

ท่ีสุด เสถียรท่ีสุด และเกิดแรงผลักน้อยที่สุด
เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1

อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 22
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
1. Lewis electron dot structure (ต่อ)

- สัญลักษณ์พันธะ แทน 1 อิเล็กตรอน
แทน 2 อิเล็กตรอน (1 พันธะ)

- ตัวอย่างเช่น โมเลกุล F2

F เป็นธาตุหมู่ 7 (valence e- = 7) = 1s2 2s2 2p5
→ เมื่อใช้ e- ร่วมกันท าให้ F แต่ละอะตอมมี 

e- ครบ 8 ตาม octet rule

7 e- 7 e- 8 e- 8 e-

พันธะ เกิดจากอิเล็กตรอน 1 คู่ เกิดเป็นพันธะเดี่ยว

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 23

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
1. Lewis electron dot structure (ต่อ)

** octet rule ใช้ได้ดีกับธาตุคาบที่ 2 (Li → Ne) ของตารางธาตุเท่านั้น ไม่สามารถ
อธิบายโครงสร้างของ coordination compounds ได้ **

2. ทฤษฎีการผลักคู่อิเล็กตรอนในวงเวเลนซ์ (Valence Shell Electron Pair Repulsion, VSEPR)
- ค.ศ. 1940 → เสนอโดย Sidgwick และ Powell

- ค.ศ. 1957 → Gillespie และ Nyholm น ามาพัฒนาร่วมกับการใช้ Lewis electron-
dot structure

- ใช้ท านายรูปร่างโมเลกุลโดยอาศัยการผลักกันทางไฟฟ้าของคู่ e-

- VSEPR ใช้ท านายรูปร่างอย่างคร่าวๆ ได้ดี โดยเปรียบเทียบกับการทดลอง ซึ่งเทคนิคท่ีดี
ท่ีสุดในการวิเคราะห์โครงสร้างคือ X-ray diffraction

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 24
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
2. ทฤษฎีการผลักคู่อิเล็กตรอนในวงเวเลนซ์ (Valence Shell Electron Pair Repulsion, 
VSEPR) (ต่อ)

- อิเล็กตรอนแต่ละคู่เกิดแรงผลักกับอิเล็กตรอนคู่อื่นๆ และจัดโครงสร้าง (geometry) 
เพื่อให้ต าแหน่งของคู่ valence e- อยู่ห่างกันเท่าที่จะเป็นไปได้

- เมื่อเปรียบเทียบแรงผลักระหว่างคู่อิเล็กตรอนแต่ละชนิด พบว่า 

lone pair - lone pair >  lone pair - bonding pair >  bonding pair - bonding pair

- จาก VSEPR → ก าหนดให้โมเลกุลมีสูตรท่ัวไปเป็น ABmEn

โดยที่ A = อะตอมกลาง
B = อะตอมหรือกลุ่มอะตอมท่ีอยู่รอบๆ อะตอมกลาง
E = อิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว

จะได้โครงสร้างโมเลกุลแบบต่างๆ ตาม VSEPR model สรุปได้ดังนี้

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 25

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
2. ทฤษฎีการผลักคู่อิเล็กตรอนในวงเวเลนซ์ (Valence Shell Electron Pair Repulsion, 
VSEPR) (ต่อ)

ตาราง 2 โครงสร้างโมเลกุลตาม VSEPR model

C.N. VSEPR model โครงสร้าง ตัวอย่าง

2 AB2

AB2E
AB2E2

AB2E3

Linear
Bent (V-shape)
Bent (V-shape)

Linear

CO2, BeCl2
SO2, SnCl2
H2O, SCl2

XeF2

3 AB3

AB3E
AB3E2

Trigonal planar
Trigonal pyramidal

T-shape

BF3

NH3

ClF3, BrF3

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 26
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
2. ทฤษฎีการผลักคู่อิเล็กตรอนในวงเวเลนซ์ (Valence Shell Electron Pair Repulsion, 
VSEPR) (ต่อ)

ตาราง 2 โครงสร้างโมเลกุลตาม VSEPR model (ต่อ)
C.N. VSEPR model โครงสร้าง ตัวอย่าง

4 AB4

AB4E
AB4E2

Tetrahedral
Distorted tetrahedral (see saw)

Square planar

CH4, SiCl4
SF4

XeF4

5 AB5

AB5E
Trigonal pyramidal
Square pyramidal

PF5, PCl5
IF5, BrF5

6 AB6 Octahedral SF6

จะเห็นว่าทั้งอิเล็กตรอนชนิด lone pair และ bonding pair มีผลต่อรูปร่างโมเลกุล

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 27

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization

W. Heitler และ F. London → เสนอการเกิด covalent bond ของ H2

- เมื่อ H 2 อะตอมเข้าใกล้กัน → 1s orbital ของแต่ละอะตอมจะ overlap กันด้วย
ระยะห่างท่ีท าให้พลังงานต่ าสุดและเสถียรสุด (ความยาวพันธะ) → เกิดเป็น hybrid orbital 
→ สมบัติต่างไปจากเดิมและเหมาะสมกับการเกิด covalent bond มากกว่า

- กระบวนการสร้าง hybrid orbital เรียกว่า hybridization

- e- ท่ีมาเข้าคู่กันเพื่อเกิดพันธะจะมี spin ตรงข้ามกันเพื่อให้อยู่ใน orbital เดียวกันได้

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 28
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

เมื่อ e- เดี่ยวท่ีมาเข้าคู่กันเพื่อเกิดพันธะมาจาก orbital ท่ีมีระดับพลังงานต่างกัน

เกิดกระบวนการ hybridization โดยมีการเลื่อนระดับพลังงานไปอยู่ในสถานะกระตุ้น

ได้ hybrid orbitals ท่ีเหมาะสมในการเกิด covalent bonds

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 29

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

- ชนิดของ hybrid orbitals มีดังนี้
(1) sp3 hybrid orbital → เกิดจากการผสมกันของ s 1 orbital และ p 3 orbitals

s 1 orbital + p 3 orbitals → ได้ 4 hybrid orbitals มีรูปร่างเป็น tetrahedral (มุม
พันธะ 109.5o)
ตัวอย่างสารประกอบท่ีเกิด sp3 hybrid orbitals ได้แก่ CH4 , [Zn(NH3)4]2+

พิจารณา [Zn(NH3)4]2+ 
→ Zn2+ = [Ar] 3d10

_ _ _ _ _   _  _ _ _ _ _ _ _ _  _  _ _ _ _ _ _ _ _  _  _ _  _
3d        4s   4p 3d      sp3 hybridization         3d      sp3 hybrid orbitals      
ground state excited state                        [Zn(NH3)4]2+

4 NH3

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 30
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

(2) sp2 hybrid orbital → เกิดจากการผสมกันของ s 1 orbital และ p 2 orbitals
s 1 orbital + p 2 orbitals → ได้ 3 hybrid orbitals มีรูปร่างเป็น trigonal planar (มุม

พันธะ 120o)
ตัวอย่างสารประกอบท่ีเกิด sp2 hybrid orbitals ได้แก่ C2H4 , BF3 , BCl3

พิจารณา BCl3 → B = [He] 2s2 2p1

_   _ _ _ _   _ _ _  _ _ _ _ BCl3
2s    2p 2s    2p

sp2 hybridization sp2 hybrid orbitals
ground state excited state (จ านวน 3 hybrid orbitals)

3 Cl

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 31

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

(3) sp hybrid orbital → เกิดจากการผสมกันของ s 1 orbital และ p 1 orbital
s 1 orbital + p 1 orbital → ได้ 2 hybrid orbitals มีรูปร่างเป็น linear (มุมพันธะ 

180o)
ตัวอย่างสารประกอบท่ีเกิด sp hybrid orbitals ได้แก่ C2H2 , ZnCl2 , BeH2

พิจารณา BeH2 → Be = [He] 2s2

_   _ _ _ _   _ _ _  _ _ _ _ BeH2
2s    2p 2s    2p

sp hybridization sp hybrid orbitals
ground state excited state (จ านวน 2 hybrid orbitals)

2 H

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 32



พนัธะเคม ีอาจารย ์ดร.เพชรลดา  กนัทาดี 17

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

(4) dsp2 hybrid orbital → เกิดจากการผสมกันของ dx2-y2 (ช้ันใน) 1 orbital 
s 1 orbital และ p 2 orbitals (px, py) 

dx2-y2 (ช้ันใน) 1 orbital + s 1 orbital + p 2 orbitals → ได้ 4 hybrid orbitals มี
รูปร่างเป็น square planar (มุมพันธะ 90o)
ตัวอย่างสารประกอบท่ีเกิด dsp2 hybrid orbitals ได้แก่ [PtCl4]2-, [Ni(CN)4]2-

พิจารณา [Ni(CN)4]2-
→ Ni2+ = [Ar] 3d8

_ _ _ _ _   _   _ _ _ _ _ _ _ _   _   _ _ _  _ _ _ _  __ __ __ __  _    
3d      4s    4p 3d 4s   4p                    3d    

dsp2 hybridization dsp2 hybrid orbitals
ground state excited state 

4 CN-

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 33

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

(5) sp3d hybrid orbital → เกิดจากการผสมกันของ s 1 orbital, p 3 orbitals และ
dz2 1 orbital  

s 1 orbital + p 3 orbitals + dz2 1 orbital → ได้ 5 hybrid orbitals มีรูปร่างเป็น 
trigonal bipyramid (มุมพันธะ 120 และ 90o)

ตัวอย่างสารประกอบท่ีเกิด sp3d hybrid orbitals ได้แก่ PCl5
P = [Ne] 3s2 3p3

_   _ _ _  _ _ _ _ _   _   _ _ _   _ _ _ _ _   _ _ _ _ _   _ _ _  _    
3s    3p         3d      3s     3p         3d 3d

sp3d hybridization              sp3d hybrid orbitals
ground state excited state 

5 Cl-

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 34
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

(6) dsp3 hybrid orbital → เกิดจากการผสมกันของ dx2-y2 (ช้ันใน) 1 orbital 
s 1 orbital และ p 3 orbitals  

dx2-y2 (ช้ันใน) 1 orbital + s 1 orbital + p 3 orbitals → ได้ 5 hybrid orbitals มี
รูปร่างเป็น square pyramid

ตัวอย่างสารประกอบท่ีเกิด dsp3 hybrid orbitals ได้แก่ [Ni(CN)5]3-

พิจารณา [Ni(CN)5]3-
→ Ni2+ = [Ar] 3d8

_ _ _ _ _   _   _ _ _ _ _ _ _ _   _   _ _ _  _ _ _ _  __ __ __ __ __    
3d      4s    4p 3d 4s   4p                    3d    

dsp3 hybridization dsp3 hybrid orbitals
ground state excited state 

5 CN-

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 35

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
3. ทฤษฎีพันธะวาเลนซ์และไฮบริไดเซชัน (Valence Bond Theory, VBT and Hybridization
(ต่อ)

(7) d2sp3 hybrid orbital → เกิดจากการผสมกันของ dx2-y2 , dz2 (ช้ันใน) จ านวน 
2 orbitals, s 1 orbital และ p 3 orbitals  

dx2-y2 , dz2 (ช้ันใน) 2 orbitals + s 1 orbital + p 3 orbitals → ได้ 6 hybrid orbitals มี
รูปร่างเป็น octahedral (มุมพันธะ 90o)

ตัวอย่างสารประกอบท่ีเกิด d2sp3 hybrid orbitals ได้แก่ [Co(NH3)6]3+

พิจารณา [Co(NH3)6]3+
→ Co3+ = [Ar] 3d6

_ _ _ _ _   _   _ _ _ _ _ _ _ _   _   _ _ _  _ _ _ __ __ __ __ __ __    
3d      4s    4p 3d 4s    4p                  3d    

d2sp3 hybridization d2sp3 hybrid orbitals
ground state excited state 

6 NH3

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 36
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
4. ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital Theory, MOT)

- เป็นการรวม atomic orbital, AO ของแต่ละอะตอมท่ีมาเกิดพันธะกัน → เกิดเป็น 
molecular orbital, MO

โดยที่    จ านวน MO ที่เกิดขึ้น = จ านวน AO ทั้งหมดที่มารวมกัน

- การรวมกันของ AO แบบเชิงเส้น (linear combination of atomic orbital, LCAO) 
→ จะได้ BMO และ AMO

BMO = bonding molecular orbital (เกิดจาก AO มีเคร่ืองหมาย lobe เหมือนกันมารวมกัน 
→ มีความหนาแน่นอิเล็กตรอนมากที่สุดระหว่างนิวเคลียสของอะตอม (เสถียร, E ต่ า)

AMO = bonding molecular orbital (เกิดจาก AO มีเคร่ืองหมาย lobe ต่างกันมารวมกัน 
→ ไม่พบอิเล็กตรอนระหว่างนิวเคลียสของอะตอม (ไม่เสถียร, E สูง และสูงกว่า AO ก่อนมารวมกัน)

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 37

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
4. ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital Theory, MOT) (ต่อ)

AO 1 orbital  +  AO 1 orbital  =   MO 2 orbitals

พันธะท่ีเกิดจากการรวมกันของ AO เกิดเป็น MO → มี 2 ชนิด คือ -bond และ -bond

- ถ้ารวมกันตามแนวแกนระหว่างนิวเคลียส หรือหัวชนหัว (head-to-head) จะได้ -bond เช่น 
s-s,  pz-pz

- ถ้ารวมกันตามแนวข้าง หรือข้างชนข้าง (side-to-side) จะได้ -bond เช่น px-px,  py-py

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 38
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ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
4. ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital Theory, MOT) (ต่อ)

s + s     เกิดเป็น 𝝈𝒔 และ 𝝈𝒔
∗

pz + pz เกิดเป็น 𝝈𝒛 และ 𝝈𝒛
∗

px + px เกิดเป็น 𝝅x และ 𝝅x
∗

py + py เกิดเป็น 𝝅𝒚 และ 𝝅𝒚
∗

- อันดับพันธะ (bond order) 

อันดับพันธะ (bond order)   =    
e− ใน BMO – e− ใน AMO

𝟐

โมเลกุลที่มอีันดับพันธะสูง→ เสถียรมาก

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 39

AO        MO       AO 
N          N2 N AO         MO     AO

O O2        O
N2 : (σ2s)2 (σ2s*)2 (2px)2 (2py)2 (σ2pz)2 

→ e-เข้าคู่กันหมด → diamagnetic

O2 : (σ2s)2 (σ2s*)2 (σ2pz)2 (2px)2 (2py)2 (2px*)1 (2py*)1
→ มี e- เดี่ยว → paramagnetic

2s 2s
σ2s



σ2s
2s 2s

σ2pz


2px


2py


2p 2p

σ2pz

2px 2py

2p 2p

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
4. ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital Theory, MOT) (ต่อ)

diamagnetic paramagnetic

σ2pz


2px


2py


σ2pz

2px 2py

σ2s


σ2s

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี 40
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AO        MO       AO 
N          N2 N AO         MO     AO

O O2        O

อันดับพันธะของ N2 =   
𝟖−𝟐

𝟐
=  3   อันดับพันธะของ O2 =   

𝟖−𝟒

𝟐
=   2   

2s 2s
σ2s



σ2s
2s 2s

σ2pz


2px


2py


2p 2p

σ2pz

2px 2py

2p 2p

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
4. ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital Theory, MOT) (ต่อ)

σ2pz


2px


2py


σ2pz

2px 2py

σ2s


σ2s

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
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AO        MO       AO 
N          N2 N AO         MO     AO

O O2        O

HOMO = highest occupied molecular orbital (MO ชั้นสูงสุดที่มี e- บรรจุอยู่)

LUMO = lowest unoccupied molecular orbital (MO ต่่ำสุดที่ไม่มี e- บรรจุอยู่)

2s 2s
σ2s



σ2s
2s 2s

σ2pz


2px


2py


2p 2p

σ2pz

2px 2py

2p 2p

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
4. ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital Theory, MOT) (ต่อ)

LUMO

HOMO

σ2pz


2px


2py


σ2pz

2px 2py

σ2s


σ2s

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

42
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AO        MO       AO 
N          N2 N AO         MO     AO

O O2        O

** จะเห็นว่า σ2pz และ 2px , 2py สลับกัน → N2 : σ2pz สูงกว่า 2px , 2py

O2 : σ2pz ต่่ากว่า 2px , 2py  (พบใน F2 ด้วย)

2s 2s
σ2s



σ2s
2s 2s

σ2pz


2px


2py


2p 2p

σ2pz

2px 2py

2p 2p

ทฤษฎีท่ีใช้อธิบายพันธะเคมี
4. ทฤษฎีออร์บิทัลเชิงโมเลกุล (Molecular Orbital Theory, MOT) (ต่อ)

σ2pz


2px


2py


σ2pz

2px 2py

σ2s


σ2s

4. ทฤษฎีพันธะเคมี
Chemical Bondings

43

E แคบ E กว้าง
2s และ 2p ใกล้กัน เกิด
แรงผลักระหว่างอิเล็กตรอน
ท าให้ 2pz สูงขึ้น 

2s และ 2p 
ไกลกัน ไม่มีผล
ต่อ 2pz

เรโซแนนซ์ (Resonance)
- เกิดกับโมเลกุลที่มีพันธะคู่หรือพันธะสาม
- ต.ย. เช่น CO3

2-
→ เขียน Lewis structure ได้ 3 แบบ (1 พันธะคู่, 2 พันธะเดี่ยว)

- แต่จากผลการทดลอง, พันธะ C-O ทั้งสามยาวเท่ากัน = 129 pm (ปกติพันธะคู่ C=O ยาว 
116 pm ส่วนพันธะเด่ียว C-O ยาว 143 pm)

- แสดงว่าโครงสร้างที่ตรงกับผลการทดลองมากที่สุดจะเกิดจากการผสมกันระหว่างโครงสร้างทั้ง
สาม → เกิด resonance ของ CO3

2- ดังรูป

5. เรโซแนนซ์ (Resonance)
Chemical Bondings

44
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ประจุฟอร์มอล (Formal charge)
- ช่วยในการเขียนโครงสร้าง resonance ให้ใกล้เคียงกับโครงสร้างท่ีถูกต้องมากท่ีสุด
- การหาประจุฟอร์มอลต้องเร่ิมจากการเขียน Lewis structure (electron-dot structure)

- ค านวณ formal charge ได้จากสูตร   

Formal charge =  จ.น. valence e- อะตอมอิสระ – จ านวน non-bonding valence e- - จ านวนพันธะของอะตอม

โดยที่ - formal charge บนอะตอมแต่ละอะตอมไม่ควรมีค่าสูง
- formal charge ควรเป็น – บนอะตอมที่มีค่า EN สูงสุดในโมเลกุล/ไอออน
- ผลรวมของ formal charge ในโครงสร้างจะเท่ากับประจุของโมเลกุล/ไอออนนั้น
- อะตอมที่อยู่ติดกันต้องมี formal charge ไม่เหมือนกัน

- ตัวอย่างเช่น SCN-
→ เสนอ resonance structure ให้เป็นไปตาม octet rule ได้ 3 แบบ

** แบบ A เป็นไปได้มากท่ีสุด (ประจุลบ
ควรอยู่บนอะตอม N ซึ่งมี EN สูงสุด)

6. ประจุฟอร์มอล (Formal charge)
Chemical Bondings

45

ประจุฟอร์มอล (Formal charge) (ต่อ)

Formal charge =  จ.น. valence e- อะตอมอิสระ – จ านวน non-bonding valence e- - จ านวนพันธะของอะตอม

อะตอม S, formal charge = 6-4-2 = 0
อะตอม C, formal charge = 4-0-4 = 0
อะตอม N, formal charge = 5-4-2 = -1

กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule)
- ใช้หาลักษณะและท านายความเสถียรของสารประกอบเชิงซ้อนของโลหะ
- โดยท่ัวไปมักใช้อธิบายการเกิดพันธะใน organometallic compounds
- 18 e- เกิดจากการเติม e- ใน valence shell ของโลหะทรานสิชัน → s-orbital (2 e-) + p-

orbital (6 e-) + d-orbital (10 e-)
- สารประกอบเชิงซ้อนท่ีมี valence e- = 18  จะมีการจัดเรียง e- เสถียรคล้าย Ar (ก๊าซเฉื่อย)

6. ประจุฟอร์มอล (Formal charge)
Chemical Bondings

46
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กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule) (ต่อ)
• ligand ท่ี coordinate กับโลหะมีได้ท้ัง 

ligand ที่มีประจุเป็นกลาง (neutral) และมี lone pair e- เช่น CO, PR3 หรือ

ligand ที่มีประจุเป็นลบ เช่น halide, H-

• ลักษณะการ coordinate กับโลหะ แบ่งได้ดังนี้
(1) Terminal ligand → ligand เกิดพันธะกับโลหะกลางเพียงตัวเดียว (M-L)

(2) Bridging ligand () → ligand จับกับโลหะกลางที่แตกต่างกันสองตัว (M-L-M)

(3) Hapticity () → ligand หลายอะตอมจับกับโลหะกลาง เช่น 5-C5H5

(cyclopentadienyl), 6-C6H6 (benzene), 7-C7H7 (cycloheptatrienyl)

5 6
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กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule) (ต่อ)
- วิธีนับจ านวนอิเล็กตรอนในสารประกอบเชิงซ้อนมี 2 วิธี ได้แก่

1. แบบไอออนิก
จ านวนอิเล็กตรอน = จ านวน e- ของโลหะ (dn) + จ านวน e- ของ ligand

(จ านวน e- ของโลหะ = หมู่ของโลหะ-ประจุของโลหะ)          (ดูตารางหน้าถัดไป)

2. แบบโควาเลนต์
จ านวนอิเล็กตรอน = จ านวน e- ของโลหะ (dn) + จ านวน e- ของ ligand – ประจุของ complex

(จ านวน e- ของโลหะ = หมู่ของโลหะ)       (ดูตารางหน้าถัดไป)
เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
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7. กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule)
Chemical Bondings

48



พนัธะเคม ีอาจารย ์ดร.เพชรลดา  กนัทาดี 25

กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule) (ต่อ)
ตาราง 3 การนับจ่านวนอิเล็กตรอนของ ligand ต่างๆ

ligand แบบไอออนิก แบบโควาเลนต์

H
Cl, Br, I
OH, OR
CN
CH3, CR3

CO, PR3

NH3, H2O
=CRR
H2C=CH2 (ethylene)
CNR
=O, =S
3-C3H5 (-allyl)

2 (H-)
2 (X-)
2 (OH-, OR-)
2 (CN-)
2 (CH3

-, CR3
-)

2
2
2
2
2
4 (O2-, S2-)
2 (C3H5

+)

1
1
1
1
1
2
2
2
2
2
2
3
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กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule) (ต่อ)

ตาราง 3 การนับจ่านวนอิเล็กตรอนของ ligand ต่างๆ (ต่อ)

ligand แบบไอออนิก แบบโควาเลนต์

 CR 
 N
ethylenediamine (en)
bipyridine (bipy)
butadiene
5-C5H5 (cyclopentadienyl)
6-C6H6 (benzene)
7-C7H7 (cycloheptatrienyl)

3
6 (N3-)
4 (2 per nitrogen)
4 (2 per nitrogen)
4 
6 (C5H5)
6
6 (C7H7

+)

3
3
4
4
4
5
6
7

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี
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กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule) (ต่อ)

ตัวอย่างการนับจ านวนอิเล็กตรอน

แบบไอออนิก แบบโคเวเลนต์

Mn(CO)5Cl Mn(I) 7-1 = 6  e- Mn (หมู่ VIIB) 7  e-

Cl- 2  e- Cl 1  e-

5 CO 10  e- 5 CO 10  e-

18  e- 18  e-

ดังนั้น Mn(CO)5Cl เป็นไปตามกฎ 18 อิเล็กตรอน

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี
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กฎ 18 อิเล็กตรอน (The 18-electron rule) (ต่อ)

ตัวอย่างการนับจ านวนอิเล็กตรอน

แบบไอออนิก แบบโคเวเลนต์

(5-C5H5)2Fe Fe(II) 8-2 = 6  e- Fe (หมู่ VIIIB) 8  e-

2 5-C5H5 (2x6) 12  e- 2 5-C5H5 (2x5) 10  e-

18  e- 18  e-

ดังนั้น (5-C5H5)2Fe เป็นไปตามกฎ 18 อิเล็กตรอนเช่นกัน

เนื้อหาบรรยาย รายวิชา คม 331 เคมีอนินทรีย์ 1
อ.ดร.เพชรลดา กันทาดี
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Three-center two-electron bond (3c-2e bond)

- เป็นพันธะท่ีพบในโมเลกุลท่ีขาดอิเล็กตรอน → electron-deficient chemical bond

- เกิดจาก 3 อะตอมใช้ 2 อิเล็กตรอนร่วมกัน

- มักพบในสารประกอบ hydrides ของ Be, B → valence e- น้อย ไม่สามารถอธิบายการเกิด
พันธะตาม octet rule เหมือนโมเลกุลท่ัวไปได้

- ตัวอย่างเช่น BH3 พบได้แต่เป็นรูปท่ีไม่เสถียร จะเกิด B2H6 (diborane) ซึ่งเป็นโครงสร้างท่ีเสถียร
มากกว่า → เกิดการสร้างพันธะท่ีเป็นสะพานระหว่างโบรอนกับโบรอนด้วยไฮโดรเจน → 3c-2e 
bond

8. Three-center two-electron bond
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Hydrogen 1s orbital

Boron sp3 hybrid orbital

3c-2e bond

diborane (B2H6)


