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บทที่ 4 พันธะเคมี

สอนโดย

ผูชวยศาสตราจารย ดร.ภัทรนันท ทวดอาจ

1.  พันธะไอออนิก (Ionic Bond)

electrostatic attraction between ions : cation and anion

 ตัวอยาง พันธะที่เกิดในสารประกอบ NaCl

 สารประกอบไอออนิกมักเปนของแข็ง เปราะ ไมนําไฟฟา แตเมื่อหลอมเหลวหรืออยูในรูป

สารละลายในน้ํา จะนําไฟฟาได มีจุดเดือดและจุดหลอมเหลวสูง

Na (1s2 2s2 2p6 3s1 ) Na  Na+ + e-

Cl (1s2 2s2 2p6 3s23p5 ) Cl + e-  Cl-

Na+(g) + Cl-(g)  NaCl (s) + H (lattice energy)

ที่มา : Mark Bishop. (n.d. : 77)
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สมบัติของสารประกอบไอออนิก

1. ไมมีสูตรโมเลกลุและมวลโมเลกุล มีแตสูตรอยางงาย

และมวลสูตร

2. เปนโมเลกุลไมมีข้ัว

3. เปนของแข็งจะไมนําไฟฟา แตจะนําไดเม่ือหลอมเหลว

หรือเปนสารละลายเพราะมีการแตกตัวเปนไอออน

4. มีความดันไอต่ํา ระเหยยาก 

5. มีจุดหลอมเหลวและจดุเดือดสูง เพราะพันธะไอออนิก

แข็งแรงมาก เชน NaCl มีจุดหลอมเหลว 801 องศา

เซลเซียส
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พันธะท่ีเกิดจากอะตอม 2 อะตอมใชอเิล็กตรอนรวมกัน (share)  

โดยท่ีอะตอมทั้ง 2  มีคา EN ใกลเคียงกัน

พันธะโคเวเลนต (Covalent bond)     (อโลหะ – อโลหะ)

นิยาม

พันธะโคเวเลนต ( Covalent bond ) หมายถึง 

พันธะท่ีเกิดจากอะตอมคูหน่ึงใชอิเล็กตรอน

รวมกัน โดยเกิดแรงดึงดูดระหวางอิเล็กตรอนกับ

โปรตอนในนิวเคลียสของอะตอมท้ังสอง 

IE สูง กับ IE สูง  หรือ อโลหะ กับ อโลหะ
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2.  พันธะโคเวเลนต (Covalent Bond)

 Chemical bonding by electron sharing

 ตัวอยางเชน พันธะที่เกิดในโมเลกุล H2

2H(g)  H2(g) H = -436 kJ

 Bond dissociation energy

H2(g) 2H(g) H = +436 kJ

สารประกอบโคเวเลนต สวนใหญมีจุดเดือด จุดหลอมเหลวต่ํา 

และอยูในสถานะของเหลวและไอ

สมบัติของสารประกอบโควาเลนต

• แรงดึงดูดภายในมีนอย ทําใหสารมีสถานะเปนแกส ของเหลว 

ของแข็งที่อุณหภูมิปกติ

• มีจดุเดือด จุดหลอมเหลวต่ํา เพราะใชพลังงานนอยในการทําลาย

แรงระหวางโมเลกุล

• ไมละลายนํ้า แตละลายในตัวทําละลายอินทรีย

• ใสลงในน้ํา ไมแตกตัวเปนไอออนจึงไมนําไฟฟา แตบางชนิดละลาย

น้ําแลวนําไฟฟาได เชน HCl

8
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ขอแตกตางของพันธะโคเวเลนต กับพันธะอิออนิก

พันธะโคเวเลนต             พันธะอิออนิก

1. ใชอิเล็กตรอนรวมกัน           1. เกิดการแลกเปลี่ยนอเิล็กตรอน
(Elcetrons equally shared) (Electron transferred)

2. อะตอมทั้งสองมีคา EN 

ใกลเคียงกัน 

2. อะตอมทั้งสองมีคา EN แตกตาง

กันมาก

เชน H2, Cl2, CH4

เชน LiF, MgO

พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนต
(Coordinate Covalent bond หรือ Dative Covalent bond)

O OO

พันธะโคออรดิเนตโคเวเลนต พันธะโคเวเลนต

O O O

O O O O3
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นิยาม

พันธะที่เกิดขึ้นโดยอิเล็กตรอนคูรวมพันธะมาจากอะตอม

ของธาตุเดียว สวนอีกธาตหุน่ึงไมไดสงอิเล็กตรอนมารวม

พันธะแตมาใชอิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยวของธาตุอ่ืน เพ่ือให

จํานวนเวเลนตอิเล็กตรอนครบ 8 ตามกฎออกเตต

การเขียนสูตรแบบเสนและแบบจุด

1.  หาอะตอมกลาง

2.  วางตําแหนงของอะตอมของธาตุทั้งหมด

3.  เขียนสูตรแบบเสนและแบบจุด ตามลําดับ
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Lewis structures
Ionic compounds

โครงสรางแบบจุดอิเล็กตรอน

• การเขียนโครงสรางลวิอสิหรือโครงสรางแบบจุดอิเล็กตรอน (Lewis’s dot 

structure) เปนวิธีการเขียนเพื่อแสดงวาเลนซอิเลก็ตรอนและการสรางพนัธะโควา

เลนตระหวางอะตอมในโมเลกุล โครงสรางลิวอิสของอะตอม

– ใชจุดแทนวาเลนซอิเล็กตรอน 

ที่มา : Mark Bishop. (n.d. : 83)
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โครงสรางลิวอสิของโมเลกุล

• โครงสรางลิวอิสของโมเลกลุ

– พนัธะโควาเลนตคือการใชอิเล็กตรอนรวมกันของสองอะตอม

– หนึ่งพันธะประกอบดวยสองอิเล็กตรอน (2 shared electrons)

– แตละพันธะแทนดวยจุด 2 จุด (:) หรือ หนึ่งเสน ()

• อิเล็กตรอนที่ใชในการสรางพันธะ เรียกวา bonding electron

• อิเล็กตรอนที่ไมเกี่ยวของกับการสรางพันธะเรียกวา non-bonding electron 

H
H C H

H

H

HCH

H

N  N NN

1. อะตอมของธาตุในโมเลกุลที่มีเวเลนตอิเล็กตรอนนอยกวา 8 

ไดแก สารประกอบธาตุคูของ Be  B  และ Al เชน

BeCl2

AlF3

โมเลกลุที่ไมเปนไปตามกฎออกเตต

Be ClCl

Al FF
F
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2. อะตอมของธาตุในโมเลกุลที่มีเวเลนตอิเล็กตรอนมากกวา 8 ไดแก 

สารประกอบธาตุคูท่ีมีอะตอมกลางของธาตุต้ังแตหมู 4 ขึ้นไป เชน

PF5

SCl6

P
F F

F F
F

S
Cl Cl

Cl Cl
Cl

Cl

3. ออกไซดของธาตุบางชนิด เชน

NO2

ClO2

N OO

Cl OO
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โครงสรางของ covalent compounds

single bond

double bond

triple bond
lone pair electronbonding electrons

ความยาวพันธะ

หมายถึง ระยะทางระหวางนิวเคลียสของอะตอมสอง

อะตอมที่สรางพันธะกันในโมเลกลุ

อะตอมแตละชนิดอาจเกิดพันธะมากกวา 1 ชนิด เชน C 

กับ C , N กับ N และพันธะแตละชนิดจะมีพลังงานพันธะ

และความยาวพันธะแตกตางกัน

พันธะเดี่ยว > พันธะคู > พันธะสาม
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     หมายถึง การใชโครงสรางลิวอิสตั้งแต 2 โครงสรางข้ึนไปแทน

โมเลกุลใดโมเลกุลหน่ึง

ขอควรระวัง คือ การจะเปนโครงสรางเรโซแนนซไดสารตองมีการ

จัดเรียงตัวของอะตอมเหมือนกัน ตางเพียงการกระจาย

อเิล็กตรอนในพันธะเทาน้ัน เชน SO2

S

O

O
.. ..

..

S
O

O.. ..

..

เรโซแนนซ (Resonance) :

เรโซแนนซ (Resonance) : หมายถึง การใชโครงสรางลิวอิสต้ังแต 2 โครงสรางขึ้น

ไปแทนโมเลกุลใดโมเลกุลหน่ึง

ขอควรระวัง คือ การจะเปนโครงสรางเรโซแนนซไดสารตองมีการจัดเรยีงตัวของ

อะตอมเหมือนกัน ตางเพียงการกระจายอิเล็กตรอนในพันธะเทานั้น เชน SO2

S

O

O.. ..

..

S

O

O.. ..

..
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พลังงานพันธะ

หมายถึง  พลังงานที่ใชไปเพ่ือสลายพันธะระหวาง

อะตอมภายในโมเลกุลซ่ึงอยูในสถานะแกสใหแยก

ออกเปนอะตอมในสถานะแกส

พลังงานพันธะใชบอกความแข็งแรงของ

พันธะ

พันธะสาม > พันธะคู > พันธะเด่ียว

CH4 (g)  +   423 kJ CH3(g) + H (g) 

CH3 (g)  +   368 kJ CH2(g) + H (g)

CH2 (g)  +   519 kJ CH (g) + H (g)

CH (g)  +   335 kJ C (g) + H (g)

การสลายพันธะชนิดเดียวกันในโมเลกุลท่ีมีหลายพันธะ ตองมีการสลาย

พันธะหลายขั้นตอน แตละขั้นตอนใชพลังงานไมเทากัน ดังนั้นพลังงาน

พันธะจึงใชคาเฉล่ียแทน เรียกวา พลังงานพันธะเฉลี่ย
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พลังงานพันธะเฉล่ีย (Average Bond Energy)

         พลงังานพันธะเฉลี่ย เปนคาเฉล่ียของพลังงานสลายพันธะสําหรับ

พันธะแตละชนดิในโมเลกุลตาง ๆ (เปนคาโดยประมาณ)

26

ความยาวพันธะ (Bond length)/พลังงานพันธะ (Bond energy)

เปนผลที่มาจากแรงดูด/แรงผลักระหวางอะตอม (EN)
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Bond energies (kJ/ mol)

วิเคราะหขอมูลเชิงเปรียบ

ขนาดของแรงระหวางอะตอม

สภาพข้ัวของพันธะ (Bond Polarity)

สภาพข้ัวของพันธะ คือ  การอธบิายการกระจายตัวของอิเล็กตรอนที่ใชในการ

สรางพันธะระหวางอะตอม

• สภาพขั้วของพันธะโควาเลนตขึ้นอยูกับ คา EN ของอะตอมทั้งสอง ถาคา EN 

ของอะตอมทั้งสองตางกัน การกระจายตัวของอิเล็กตรอนในบรเิวณระหวาง

อะตอมทั้งสองจะไมสมํ่าเสมอ ซ่ึงจะเรียกวา พันธะโควาเลนตแบบมีข้ัว

X+Y- เมืÉอ EN ของ Y  X

+ -

H F+ H F
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สภาพข้ัวของโมเลกลุคือสภาพข้ัวสุทธิ(net dipole)ของพันธะทุกพันธะใน

โมเลกุล

• สภาพข้ัวของโมเลกุลหาไดโดยการรวมสภาพข้ัวของพันธะทุกพันธะแบบเวคเตอร

สภาพข้ัวของโมเลกุล (Polarity of Molecule) 

ตัวอยางสภาพข้ัวของโมเลกุล

• BCl3

• NH3

• CHCl3

• SF5

• HCN
ที่มา : R. Thomas Myers et al., (2006 : 194)
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โมเมนตข้ัวคู (Dipole  Moments)
ภายในโมเลกุลของสารประกอบ ถาอะตอมมีคา EN ตางกัน มีการดึง

อิเล็กตรอนทําใหเกิดขั้วขึ้น

ตัวอยาง แสดงทิศทางการดึงของ e-

แสดงข้ัว (polar bond)
+ -

อเิลคโทรเนกาติวิตี

ที่มา : David W. Oxatoxy  et al., (2008 : 72)
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HH
O....

OO C

HH

CC

Cl Cl

H

H
CC

Cl

Cl

dipole  moment  สุทธิ  =  
1. 87

(เปน polar molecule)

Cis (polar)
 =  1. 89 Trans  =  0

โมเลกุล H2O

โมเลกุล CO2

โมเลกุล C2H2Cl2

ข้ัวของโมเลกุล คํานวณจากผลรวมแบบ vector ของขั้วของพันธะ

เปน non-polar  molecule
 =  0

สภาพข้ัวของโมเลกุลโคเวเลนต

หมายถึง  โมเลกุลโคเวเลนตที่เกิดจากพนัธะโคเวเลนตที่มีอะตอม

ของธาตุทั้งสองมีผลตางของคา EN มาก ขั้วนั้นมีอํานาจไฟฟามาก 

สภาพขั้วแรง แตถา EN ตางกันนอย ขั้วนั้นมอีาํนาจไฟฟานอย 

สภาพขั้วต่ํา
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พันธะมีข้ัวและพันธะไมมีข้ัว

พันธะมีขั้ว

คือ พันธะที่เกิดจากอะตอมของธาตุตางชนิดกัน มีคา EN ไมเทากัน 

มายึดกันดวยพันธะโคเวเลนต เปนโมเลกุลมีขั้วหรือไมมีข้ัวก็ได

ขึ้นกับรูปรางโมเลกุล

พันธะไมมีขั้ว

คือ พันธะที่เกิดจากอะตอมของธาตุชนิดเดียวกัน มีคา EN 

เทากัน มายึดกันดวยพันธะโคเวเลนต เปนโมเลกุลไมมีข้ัว

โมเลกลุมีข้ัวและโมเลกุลไมมีข้ัว

โมเลกุลไมมีขั้ว

1. โมเลกุลของธาตุชนิดเดียวกัน เชน H2 Cl2  P4

2. โมเลกุลของสารประกอบท่ีเกิดจากธาตุ 2 ชนิด โดยมี

อะตอมหนึ่งเปนอะตอมกลาง และอะตอมอีกธาตุหนึ่งอยู

โดยรอบ โดยมีรูปรางโมเลกุลท่ีสมมาตร ทําใหสภาพขั้วของ

พันธะหักลางกันหมด เชน BeCl2 BF3 CH4 PCl5 SF6

3. โมเลกุลของสารประกอบไฮโดรคารบอนทั้งหมด
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โมเลกุลมีขัÊว

1. โมเลกุลที่มี 2 อะตอม ของธาตุตางชนิดกัน เชน HCl NO  

CO  HF 

2. โมเลกุลที่อะตอมกลางเกิดพันธะโคเวเลนตกับอะตอม

ขางเคียงชนิดเดียวกัน และมีอิเล็กตรอนคูโดดเด่ียวเหลืออยู 

เชน NH3 H2O  PCl3

3. โมเลกุลที่อะตอมกลางเกิดพันธะโคเวเลนตกับอะตอม

ขางเคียงตางชนิดกัน เชน HCN  CHCl3  HCHO

แรงยึดเหนี่ยว

- แรงยึดเหน่ียวระหวางอะตอม (ภายในโมเลกุล)

- แรงยึดเหน่ียวระหวางโมเลกุล

แรงยึดเหนี่ยวภายในโมเลกุล

พันธะโคเวเลนต              พันธะโลหะ พันธะไอออนิก

แรงยึดเหนี่ยวระหวางโมเลกุล

แรงลอนดอน     พันธะไฮโดรเจน   แรงดึงดูดระหวางขั้ว
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พันธะโลหะ : อะตอมของสารประกอบที่ยดึกันดวยพันธะโลหะ ทําให         

                       สารประกอบน้ัน

1. นําไฟฟาและความรอนไดด ี

2. มีลักษณะเปนเงาและมีความวาวเมื่อถกูแสง 

3. สามารถดงึเปนเสน ตีเปนแผน หรือบิดงอได

โลหะโดยทั่วไปจะมีจํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนนอย โดยทั่วไปมีเพียง 1,2 

หรือ 3 อิเล็กตรอน แตจะมีจํานวนอะตอมขางเคียงเปนจํานวนมาก ทําให

จํานวนเวเลนซอิเล็กตรอนโดยรวมมีจํานวนมากดวย และดวยเหตุท่ีอะตอม

มีขนาดเล็กอยูติดกนัเปนจํานวนมาก พันธะโคเวเลนตประจําที่ (localized 

covalent bond) ไมนาจะเกิดในโลหะ แตนาจะเปนพันธะท่ีอิเล็กตรอน

เคลื่อนที่ไปยังอะตอมตางๆ ได

ทฤษฎีที่นิยมนํามาใชอธิบายการเกิดพันธะโลหะไดแก

1. ทฤษฎีแบบจาํลองทะเลอิเล็กตรอน (electron sea 

model) และ 2. ทฤษฎีแถบพลังงาน (bond theory)

1. ทฤษฎีแบบจําลองทะเลอิเล็กตรอน

ทฤษฎีน้ีอาศัยพ้ืนฐานท่ีวาอเิล็กตรอนวงนอกของโลหะไมอยูคงท่ี

เฉพาะกับอะตอมใดอะตอมหน่ึง แตจะสามารถเคลื่อนท่ีไปยังอะตอม

อ่ืนๆ ได โดยอาจจินตนาการไดวาโลหะเปนกลุมของไอออนบวกจม

อยูในทะเลของอิเล็กตรอนวงนอกท่ีเคลื่อนที่ได

ที่มา : Phillp Manning. (2008 : 101)
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1. แรงดึงดูดระหวางโมเลกุลที่ไมมีขั้ว เรียกวาแรงลอนดอน หรือแรงแผกระจาย

- แรงแผกระจายจะเพ่ิมขึ้นตามขนาดของโมเลกุล (นํ้าหนกัโมเลกุล)

- แรงแผกระจายจะขึ้นอยูกับการจัดเรียงตัวของโมเลกุล

2. แรงดึงดูดระหวางโมเลกุลที่มขีั้ว

- เกิดจากโมเลกุลที่มสีภาพขั้ว เชน CO, SO2

* อะตอมหรือโมเลกุลท่ีมีขนาดใหญจะมีความสามารถในการเกิดเปน

โมเลกุลมีขั้วสูงกวาโมเลกุลขนาดเล็ก

42

พันธะไฮโดรเจน  (Hydrogen  bond)

- เปนพันธะแบบพิเศษของ dipole-dipole  forces

- เกิดระหวางอะตอม H ใน polar bond กับอะตอมลบ 

(คา EN > H) เชน    N-H    O-H    F-H

- เปนพันธะที่แข็งแรง (40  kJ/mol)

- เชน H2O กับ NH3

ที่มา : Phillp Manning. (2008 : 86)ที่มา : Mark Bishop. (n.d. : 89)
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แรงวนัเดอรวาลส

เปนแรงดึงดูดเนื่องจากประจุไฟฟาชนิดหนึ่ง มีคาพลังงานนอยมาก 

เม่ือเปรียบเทียบกับพันธะชนิดอ่ืนๆ 

แรงแวนเดอรวาลส 0.1-10  kjmol-1

พันธะไฮโดรเจน 10-40   kjmol-1

พันธะเชิงไอออน 100-1000    kjmol-1

พันธะโควาเลนต 100-1000    kjmol-1

43

44

1.  แรงข้ัวคู - ข้ัวคู    (dipole–dipole  forces)     

- เกิดระหวาง polar molecules

- เรียก permanent dipole bond  ก็ได

- ทําใหโมเลกุลจัดตัวเพ่ือมแีรงดึงดูดสูงสุด

- polar molecule ที่มี dipole  moment  สูง   

(แรง d-d มาก) เชน HCl   HBr   HI   H2S   NH3



23

45

2.  แรงข้ัวคู-ข้ัวคูเหน่ียวนํา  (dipole- induced dipole forces)

- เกิดระหวาง polar molecule  กับ  non-polar molecule

  เชน   H2O กบั I2

3.  แรงแผกระจาย   (dispersion  forces)

- เกิดระหวางโมเลกุล ที่เปน non-polar  molecules  

  เชน   H2  กับ I2
- ถามีขนาดของโมเลกุลใหญ (จํานวนอิเล็กตรอนมาก) 

กจ็ะยิ่งมีแรงชนิดนี้มากขึ้นดวย เชน CH3F มีจุดหลอมเหลว –141.8 oC

แต CCl4 กลับมีจุดหลอมเหลว –23 oC ท้ังๆ ที่  CCl4 เปนโมเลกุล

ที่ไมมีขั้ว แต CH3F เปนโมเลกุลท่ีมขีั้ว


