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#แผนกำรเรียนรู้และกำรประเมินผลกำรเรียนรู้

พ้ืนฐานเคมี

1.1 บอกความรู้ท่ัวไปเกี่ยวกับเคมี

บอกตารางธาตุและการประยุกต์ใช้

อธิบายสมบัติพีริออดิก

อธิบายพันธะเคมีเบื้องต้น



อะตอมเป็นอนุภาคที่เล็กที่สุด
ของธาตุที่รักษาสมบัติทาง
เคมีของธาตุน้ันอย่าง

สมบูรณ์

อนุภาคภายในอะตอม C 
ประกอบด้วย โปรตอน 
นิวตรอนและอิเล็กตรอน

อะตอม
คืออะไร?
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ค้นพบ
อนุภาค
ประจุบวก

ท าการ
ทดลองหา
ประจุของ
อิเล็กตรอน

หลักความไม่
แน่นอนของ   
ไฮเซนเบิร์ก

อนุภาค
แสดง
สมบัติเป็น
คล่ืนได้

“สสารท้ังปวงประกอบ
ขึ้นจากอะตอม”

• แบ่งแยกไม่ได้และ
ท าลายไม่ได้

• สารประกอบเกิดจาก
การรวมตัวของสอง
อะตอม

• อะตอมของธาตุเดียว
จะเหมือนกัน และ
แตกต่างจากธาตุอื่น

ท าการทดลอง
ยิงรังสีแอลฟาใส่
แผ่นทองค า

“ผลการทดลอง
ไม่สอดคล้องกับ
แบบจ าลอง
อะตอมของทอม
สัน”

Crookes
1879

พัฒนา
หลอดรังสี
แคโทด

ค้นพบ
อนุภาค
รังสีBecquerel

1896

“ค้นพบ อิเล็กตรอน”
ท าการศึกษา

ธรรมชาติของรังสีที่
ปล่อยจากหลอดรังสี

แคโทด

“อิเล็กตรอน
เคลื่อนที่รอบ

นิวเคลียสคล้ายวง
โคจรของดาว
เคราะห์รอบดวง

อาทิตย์”

“ค้นพบนิวตรอน”

อนุภาคท่ีเป็น
กลางรวมตัวอยู่
ในนิวเคลียส ซึ่ง
ท าให้มวลของ

นิวเคลียสตรงกับ
ความเป็นจริง

“สมการคล่ืน” บอก
บริเวณท่ีมีโอกาสพบ
อิเล็กตรอนได้สูงสุด
เรียกว่า ออร์บิทลั

DeBroglie
1924

Heisenberg
1925

แบบจ าลองอะตอม
เหมือน “กลุ่มหมอก

อิเล็กตรอน” 



แบบจ าลองอะตอม
ของ Bohr

(1913)

แบบจ าลองอะตอมของ 
Rutherford 

(1910)

แบบจ าลองอะตอมของ 
Thomson

(1897)
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โปรตอน
(Proton)

นิวตรอน
(Neutron)

อิเล็กตรอน
(Electron)

อนุภาค น ้าหนกั (กรัม) ประจ ุ(คูลอมบ)์ ประจุ

อิเล็กตรอน 9.10x10-28  1.60x10-19 -1

โปรตอน 1.67x10-24 1.60x10-19 +1

นิวตรอน 1.67x10-24 0 0

• มีประจุเป็นบวก
• ธาตุแต่ละธาตุมีจ านวนโปรตอนเฉพาะตัว 
(จ านวนโปรตอนเป็นตัวก าหนดธาต)ุ

• มีจ านวน = เลขอะตอม
• มีมวลมากกว่าอิเลก็ตรอน (1800 เท่า)
• รวมตัวนิวตรอนอยู่ในนิวเคลียส
• น ้าหนักนิวเคลียส คือ น ้าหนักอะตอม

• มีประจุเป็นลบ
• มีจ านวน = โปรตอน (สภาพเป็นกลาง)
• จ านวนอาจเปลี่ยนแปลงได ้(เพ่ิมหรือลด)
• มีมวลเบาบางกว่าโปรตอน
• โคจรรอบนิวเคลียส
• อยู่ในแต่ละระดับชัน้พลังงาน

• ไม่มีประจุ 
• จ านวนอาจเปลี่ยนแปลงได ้(เพ่ิมหรือลด)
• มีมวลใกล้เคียงโปรตอน
• รวมตัวกับโปรตอนอยู่ในนิวเคลียส



X
A

Z

เลขอะตอม = จ านวน P

น า้หนักอะตอม = จ านวน P + จ านวน N

สัญลักษณธ์าตุ

Na
23

11

+ F
19

9

-

Z = P = e-

A = P+N 
N = A-Z

แอนไอออน (anion)

สภาวะที่สภาพประจลบ
มากกว่าประจุบวก

Na
23

11
F

19

9

P = 11
e = 11

P = 9
e = 9

P = 11
e = 10

P = 9
e = 10

สัญลักษณน์วิเคลียร์ ไอออน (ion)

อะตอมมีสภาพที่เป็นกลางทางไฟฟา้
จึงท าใหม้ี

จ านวนโปรตอน = จ านวนอเิลก็ตรอน 

“ “
อะตอมมี
สภาพไม่
เป็น
กลาง
ทาง
ไฟฟา้

แคตไอออน (cation)

สภาวะที่สภาพประจุลบ
น้อยกว่าประจุบวก



ธาตุชนิดเดียวกัน แต่มี
น ้าหนักอะตอม
ไม่เท่ากัน

(ธาตุชนิดเดียวกัน 
จ านวนนิวตรอนไม่เท่ากัน)

ไอโซโทป
(isotope)

ธาตุต่างชนิดกัน
ที่มีจ านวนนิวตรอน

เท่ากัน

ไอโซโทน
(isotone)

ธาตุต่างชนิดกัน
ท่ีมีน ้าหนักอะตอมเท่ากัน

ไอโซบำร์
(isobar)

14C ใช้ค านวณหาอายุของวัตถุโบราณ
หรือซากดึกด าบรรพ์

60Co ให้รังสีแกมมาซึ่งใช้ในการถนอม
อาหารและรักษาโรคมะเร็ง

125I ใช้รักษามะเร็งต่อมลูกหมาก
131I ใช้ตรวจสอบความผิดปกติของต่อม

ไทรอยด์
32P ใช้ศึกษาความต้องการปุย๋ของพืช
238U ใช้ค านวณอายุแร่

ประโยชน์ของไอโซโทปธาตุบางชนิด

1H  2H  3H

12C  13C  14C

16O  17O 18O p=1                 p=1                  p=1
n=0                n=1                  n=2

O
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C
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การบรรจอุเิล็กตรอนในออร์บิทลัเชงิอะตอมที่
สัมพันธ์กับเลขควอนตัม 4 ชนิด

โครงแบบอเิลก็ตรอนจะช่วยอธบิายบริเวณหรอื
ต าแหนง่ของอเิลก็ตรอนที่ครอบครองภายใน

อะตอมนั้น ๆ 

(1) การจัดเรียงอเิลก็ตรอนในระดับพลงังานหลกั

(2) การจัดเรียงอเิล็กตรอนในระดับพลังงานย่อย 

โครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอม
(Electron configuration)

“ จ านวนอิเล็กตรอนมีได้มาก
ที่สุดในแต่ละระดับพลังงานไม่
เกิน 2n2 

+

n=5
n=4
n=3
n=2
n=1

ระดับพลังงานหลักมีระดับพลังงานย่อยตามเลขควอนตัม
โมเมนตัมเชิงมุมที่เรียกว่าระดับ s, p, d และ f
อิเล็กตรอนจัดเรียงล าดับจากค่าระดับพลังงานต ่าไป
พลังงานสูง s, p, d และ f ตามล าดับ

He = 1s2

จ านวนอิเล็กตรอน

ออร์บิทัลท่ีครอบครองอิเล็กตรอน

ระดับชั้นพลังงาน

C = 2 4



1s
2s2p

3s
3p3d

2     2  6       2 6 10 26101432    18       8    2 

4s
4p
4d
4f

n=1
n=2

n=3
n=4

ระดับพลังงานหลกั ระดับพลังงานยอ่ย

1) ในแต่ละระดับพลังงานมีอิเล็กตรอนได้ไม่เกิน 2n2

2) ระดับพลังงานสุดท้ายบรรจุอิเล็กตรอนได้ไม่เกิน 8 ตัว
3) ระดับพลังงานรองสุดท้ายบรรจุอิเล็กตรอนได้ไม่เกิน 

18 ตัว

หลักของเอาฟบาว >>
“ต้องบรรจุอิเล็กตรอนในออร์บิทัลที่มีระดับพลังงาน
ต ่าให้เต็มก่อน แล้วจึงบรรจุในระดับพลังงานที่สูงขึ้น
ไป"

1s 2s 2p 3s 3p 4s 3d 4p 5s …

s   p   d   f



ตารางธาตุ



ธาตุเรพรีเซนเททีฟ ธาตุเรพรีเซนเททีฟธาตุหมู่หลกั หรือ ธาตุหมู่ A

ธาตุแทรนซิชัน หรือ ธาตุหมู่ B
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คาบ สัญลักษณ์ธาตุ การจัดเรียงอิเล็กตรอน

1 1H 1s1

2He 1s2

2 3Li 1s2 2s1

4Be 1s2 2s2

5B 1s2 2s2 2p1

6C 1s2 2s2 2p2

7N 1s2 2s2 2p3

8O 1s2 2s2 2p4

9F 1s2 2s2 2p5

10Ne 1s2 2s2 2p6

3 11Na 1s2 2s2 2p6 3s1

12Mg 1s2 2s2 2p6 3s2

13Al 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1

14Si 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2

15P 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3

16S 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4

17Cl 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5

18Ar 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6

แบ่งกลุ่มตามการจัดเรียงอิเล็กตรอนเป็น ดังนี้
s-block ธาตุหมู่ 1A-2A
p-block ธาตุหมู่ 3A-8A
d-block ธาตุหมู่ แทรนซิชัน
f-block อนุกรมแลนทาไนด์และแอกทิไนด์



ธาตุอโลหะธาตโุลหะ

ธาตุกึ่งโลหะ
(ยกเว้น H)

(H เป็นอโลหะ)



ธาตุอโลหะธาตุโลหะ

ธาตุกึ่งโลหะ
• สถำนะของแขง็ (ยกเว้น Hg เป็นของเหลว) 
• มีผิวท่ีมันวำว
• น ำควำมร้อนและไฟฟำ้ได้ดี
• มีจุดเดือดและจุดหลอมเหลวสูง (ช่วงอุณหภูมริะหว่ำง

จุดหลอมเหลวกับจุดเดือดจะต่ำงกันมำก)
• โลหะมีควำมแขง็ เหนียว สำมำรถรีดใหเ้ป็นแผ่นบำง

หรือดึงเป็นเส้น ได้โดยไมแ่ตกหัก
• โลหะท่ีมีควำมหนำแน่นมำก จะเรียกว่ำ โลหะหนัก เช่น 

เหล็ก (Fe) ทองแดง (Cu) ตะกั่ว (Pb) ส่วนโลหะท่ีมี
ควำมหนำแน่นน้อยจะเรียกว่ำ โลหะเบำ เช่น 
อะลูมิเนียม (Al) แมกนีเซยีม (Mg)

• โลหะส่วนใหญเ่ม่ือวำงท้ิงไว้ให้สัมผัสอำกำศและ
ควำมชื้นจะเกดิสนิม

• โลหะส่วนใหญส่ำมำรถท ำปฏกิิริยำกับกรด ท ำให้เกิด
กำรสึกกร่อนได้

• มีท้ังสำมสถำนะ
• สมบัติส่วนใหญ่จะตรง
ข้ำมกับโลหะ

• มีจุดเดือดและจุด
หลอมเหลวต ่ำ 

• เปรำะแตกง่ำย 
• ตีเป็นแผน่หรือดึงเป็น
เส้นไม่ได้

• ไม่น ำไฟฟำ้และควำม
ร้อน 

• เคำะไม่มีเสียงกงัวำน
• ส่วนใหญ่มีผิวด้ำน ไม่
เป็นมันวำว

• มีควำมหนำแน่นต ่ำ
• มีค่ำ EN สูง จึงรับ
อิเล็กตรอนได้ง่ำย 
ชอบเกิดเป็นแอน
ไอออน

• มีสถำนะของแข็ง 
แต่เปรำะคล้ำย
อโลหะ

• บำงชนิดมีผิวมัน
วำว คล้ำยโลหะ

• มีจุดหลอมเหลว
และจุดเดือด
ค่อนข้ำงสูง คล้ำย
โลหะ

• น ำไฟฟำ้ได้เล็กน้อย
ที่อุณหภูมิปกตแิต่
ที่อุณหภูมิสูงขึ้นจะ
น ำไฟฟำ้ได้มำกขึ้น



ขนาดอะตอม

อิเล็กตรอนที่อยู่รอบนิวเคลียส
• จะเคลื่อนที่ตลอดเวลาด้วยความเร็วสูง 
• ไม่สามารถบอกต าแหน่งที่แน่นอน 
• ไม่สามารถก าหนดขอบเขตที่แน่นอนของอิเล็กตรอนได้
• สามารถเกิดแรงยึดเหนี่ยวได้หลายแบบ (ไอออน โคเวเลนซ์ 
โลหะ และแวนเดอร์วาลส์)

การวัดขนาดอะตอมจะก าหนดให้อะตอมมีรูปร่างเป็นทรงกลม

และบอกขนาดเป็นรัศมอีะตอมตามแรงที่เกดิขึ้นของพันธะ “

“

รัศมอีะตอม เท่ากับ ครึ่งหนึ่งของระยะหว่างนิวเคลียส

ของอะตอมท้ังสองท่ีมีแรงยึดเหน่ียวระหว่างอะตอมไว้ด้วยกัน

รัศมีโคเวเลนซ์  - ครึ่งของความยาวพันธะ
รัศมีแวนเดอร์วาลส์ - ครึ่งหนึ่งของระยะระหว่างนิวเคลียส

ของอะตอมที่อยู่ใกล้ท่ีสุด
รัศมีไอออน         - ระยะห่างระหว่างนิวเคลียสของ

ไอออนคู่หน่ึง ๆ ที่มีแรงยึดเหนี่ยว
ซึ่งกันและกันในโครงผลึก

รัศมีโคเวเลนซ์
รัศมีโลหะ 

รัศมีแวนเดอร์วาลส์
รัศมีไอออน



/แนวโน้มขนาดรัศมีอะตอม (หน่วย pm)

ที่มา: https://saylordotorg.github.io/text_general-chemistry-principles-patterns-and-applications-v1.0/s11-02-sizes-of-atoms-and-ions.html

190 pm

167 pm

•ชั้นระดับพลังงานของ
อิเล็กตรอนเพ่ิมขึ้นคาบละ

1 ชั้น

•การเพ่ิมจ านวนระดับ
พลังงาน (n) เป็นปัจจัยที่

ส าคัญกว่าการเพ่ิมประจุ

บวกที่นิวเคลียส

มีจ านวนประจุบวกในนิวเคลียสเพ่ิมขึ้น ท าให้
นิวเคลียสมีแรงดึงดูดอิเล็กตรอนมาก จึง
ท าให้รัศมีวงโคจรของอิเล็กตรอนลดลง

ธาตุแทรนซิชันในคาบเดียวกันมีขนาดอะตอมใกล้เคียง
กัน เนื่องจาก e เพ่ิมวงในท่ีละหน่ึงตัว

5+ 6+

https://saylordotorg.github.io/text_general-chemistry-principles-patterns-and-applications-v1.0/s11-02-sizes-of-atoms-and-ions.html


พลังงานไอออไนเซชัน (Ionization energy, IE)
พลังงานแตกตวัเป็นไอออน

อะตอมในสภาวะแก๊สสูญเสียเวเลนซ์อิเล็กตรอน 

พลังงานน้อยสุดที่ต้องใช้ในการดึงเวเลนซ์อิเล็กตรอนของ
อะตอมในสภาวะแก๊ส“

“

Na

ถ้าจะท าให้อิเล็กตรอนตัว
นี้หลุดต้องใช้พลังงาน
เท่าไรนะ?

498 kJ/mol

อะตอม Na จะ
กลายเป็น Na+

Na+

เรียกว่า IE 

M   →   M+ + e- IE1

M+ →   M2+ + e- IE2

M2+ →   M3+ + e- IE3

IE เป็นค่าบอกแนวโน้มของอะตอมทีช่อบเกิดเป็น
แคตไอออน

อะตอมที่มีค่า IE น้อย มีแนวโน้มชอบเกิดเป็น
แคตไอออนได้ดีกว่าอะตอมที่มีค่า IE สูง

Mn+ →   M(n-1)+ + e- IE(n-1)

“



รัศมีวงโคจรของอิเล็กตรอนลดลง
จึงท าให้ระยะห่างระหว่างนิวเคลียส
กับอิเล็กตรอนมีค่าน้อยลง

รัศมีวงโคจรของ
อิเล็กตรอนเพ่ิมขึ้นตาม
ระดับชั้นพลังงาน ท าให้
ระยะห่างระหว่างนิวเคลียส
กับอิเล็กตรอนมีค่ามากขึน้

▪ IE มาก แรงดึงดูดมีมาก

▪ IE น้อย แรงดึงดูดมีน้อย

IE บอกถึงแรงดึงดูดทีน่ิวเคลียสมีต่อ
เวเลนซ์อิเล็กตรอน

/แนวโน้มพลังงานไอออไนเซชันอันดับที่ 1 (IE1)



เพราะเหตุใด P จึง

มีค่า IE สูงกว่า S

เพราะเหตุใด Mg จึง

มีค่า IE สูงกว่า Al

แนวโนม้พลังงาน IE1

เพราะเหตุใด Na ถึงมี IE2 มากกว่า IE1 เกือบ 10 เท่า ?

Na → Na+ + e- IE1=498 kJ/mol
Na+ → Na2+ + 2e- IE2=4560 
kJ/mol

Na     Mg     Al     Si      P       S      Cl     Ar

ธาตุ IE1 IE2 IE3 IE4 IE5 IE6 IE7

Na 498 4560 6910 9540 13400 16600 20100

Mg 736 1445 7730 10600 13600 18000 21700

Al 577 1815 2740 11600 15000 18310 23290

Si 787 1575 3220 4350 16100 19800 23800

P 1063 1890 2905 4950 6270 21200 25400

S 1000 2260 3375 4565 6950 8490 27000

Cl 1255 2295 3850 5160 6560 9360 11000

Ar 1519 2665 3945 5770 7230 8780 12000



สัมพรรคภาพอิเล็กตรอน (Electron affinity, EA)

อะตอมในสภาวะแก๊สรับอิเล็กตรอนเข้ามาในวงเวเลนซ์

พลังงานที่ปลดปล่อยออกมาจากการรับอิเล็กตรอนของ

อะตอม แล้วเกิดเป็น แอนไอออน“ “

X + e- →   X- F

9+

F-

9+

1s2 2s2 2p5 1s2 2s2 2p6

รับอิเล็กตรอนเข้ามา 1 ตัว

ในระดับพลังงานสุดท้าย

-328 kJ/mol

n=2 n=2

EA เป็นค่าบอกแนวโน้มของอะตอมชอบเป็น
แอนไอออน

อะตอมที่มี EA มาก มีแนวโน้มชอบเกิดเป็น
anion ได้ดีกว่าอะตอมที่มี EA น้อย

“• ค่า EA บอกความยากง่ายท่ีอะตอมจะรับอิเล็กตรอนเข้ามาเพ่ิม
ในวงเวเลนซ์
• ก าหนดให้ค่า EA มีเครื่องหมายเป็นลบ (เนื่องจากเป็นการคาย
พลังงาน)
• ค่า EA เป็นเลขลบค่ามาก แสดงว่าอะตอมน้ันสามารถรับ
อิเล็กตรอนได้ดีหรือชอบรับอิเล็กตรอน เกิดเป็นแอนไอออนได้
ง่าย



หมายเหตุ เครื่องหมายลบ หมายถึง การคายพลังงาน

/แนวโน้มพลังงานสัมพรรคภาพอิเล็กตรอน 



สภาพไฟฟา้ลบ (Electronegativity, EN)

ค่าแสดงความสามารถของอะตอมในการดงึ
อิเล็กตรอนเข้าหาตวัเอง“

“

Linus Pauling 
(Nobel Prize in 
chemistry, 1954) 

ถ้าเช่นน้ัน… 
ธาตุที่มีค่า EN สูงกว่าจะดึง
อิเล็กตรอนได้ดีกว่า…นะซิ

ความแตกต่างความสามารถของอะตอมในการดงึอิเล็กตรอนของแตล่ะ
ธาตุ ท าให้เกิดผลที่แตกต่างกัน 

• ดึงอิเล็กตรอนอย่างสมบูรณ์ เกิดเป็น แคตไอออนและแอนไอออน
• ดึงอิเล็กตรอนไม่สมบูรณ์ เกิดเป็น เสมือนแคตไอออน (+) และ

เสมือนแอนไอออน (+)
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This figure was created by Dr.Woravith Chansuvarn



พันธะเคมี : แรงยึดเหนี่ยว

พันธะไอออน (ionic bond)

พันธะโคเวเลนซ์ (covalent bond)

พันธะไฮโดรเจน (hydrogen bond)

พันธะโลหะ (metallic bond)

▪ พันธะมีข้ัว (polar covalent)
▪ พันธะไม่มีข้ัว (non-polar covalent)
▪ โคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์

แรงแวนเดอร์วำลส์
▪ ไดโพล-ไดโพล
▪ ไดโพลอินดิวซ์ไดโพล



แรงยึดเหนี่ยวท่ีเกิดระหว่างอะตอมกับอะตอม
ภายในโมเลกุล ท าให้เกิดเป็นโมเลกุลหรือ
สารประกอบ

▪ พันธะไอออน (ionic bond)

▪ พันธะโคเวเลนซ์ (covalent bond)

แรงยึดเหนีย่วภายในโมเลกลุ
(intramolecular force) 

แรงยึดเหนีย่วระหวา่งโมเลกลุ
(intermolecular force) 

แรงยึดเหนี่ยวท่ีเกิดขึ้นระหว่างโมเลกุล โดยจะเป็น
โมเลกุลชนิดเดียวกันหรือโมเลกุลต่างชนิดกันก็ได้
▪ แรงแวนเดอร์วาลส์

▪ ไดโพล-ไดโพล (Dipole-dipole)
▪ ไดโพลอินดิวซไ์ดโพล (Dipole induced 

dipole)
▪ ลอนดอน (London)

▪ พันธะไฮโดรเจน

ประเภทพันธะเคมี

NEXT

intramolecular force

intermolecular force

intramolecular force



แรงยึดเหนี่ยวระหว่างแคตไอออน (+) และแอนไอออน (-)

▪ ธาตุโลหะกับอโลหะที่มีค่า EN 
แตกต่างกันมากกว่า 2 หน่วย

▪ เกิดการถ่ายโอนอิเล็กตรอน
อย่างสมบูรณ์

▪ เกิดแรงดึงดูดทางไฟฟา้สถิต

พันธะโคเวเลนซ์

อะตอมตั้งแต่ 2 อะตอม น าเวเลนซ์อิเล็กตรอนมาใช้
ร่วมกันในจ านวนเท่าๆ กัน

เกิดแรงผลักระหว่างอิเลก็ตรอน
แรงผลักระหว่างนิวเคลียส

แรงดึงดูดระหว่างนิวเคลียสกับอเิลก็ตรอน
การเกิดพันธะไอออนระหว่าง Na  กับ Cl

NEXT

พันธะไอออน

F
2,7

EN=3.98

Na
2,8,1

EN=0.98

Na+

2,8
F-

2,8

+ -

Sodium fluoride (NaF)



พันธะไอออน

Na
2,8,1

EN=0.98

F
2,7

EN=3.98

Na+

2,8
F-

2,8

+ -

Na+

2,8

+

F-

2,8

-

Na+

F-



+

-

+ - +-

พันธะโคเวเลนซ์

+ - +- +
-

+-

+ -- -

-

-

- -

อิเล็กตรอนคู่ร่วมพันธะ
(paired electron)

อิเล็กตรอนคู่โดดเดี่ยว
(lone paired electron)



พลังงานในการเกิดพันธะโคเวเลนซ์

0
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0                      74          100                                   200     

++ ++++++
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ระยะห่างระหว่างนิวเคลียส (pm)

-432

ความยาวพันธะ H2

+ +

แรงดึงดูดระหว่างนิวเคลียสกับอิเล็กตรอน

แรงดึงดูดระหว่างนิวเคลียสกับอิเล็กตรอน

แรงผลักระหว่างนิวเคลียส

แรงผลักระหว่างอิเล็กตรอน



พันธะโคเวเลนซ์

พันธะที่เกิด
จากใช้

อิเล็กตรอนคู่
ร่วมพันธะ 1 คู่ 

พันธะที่เกิดจาก
ใช้อิเล็กตรอนคู่
ร่วมพันธะ 2 คู่ 

พันธะท่ีเกิดจากใช้
อิเล็กตรอนคู่ร่วม

พันธะ 3 คู่ 

e
e

ความยาวพันธะ (bond length) เป็นระยะทาง
ระหว่างนิวเคลียสของอะตอมสองอะตอมขณะ
เข้าใกล้กันได้มากที่สุดด้วยแรงยึดเหนี่ยวเกิด
เป็นพันธะโคเวเลนซ์

ชนิดพันธะ



พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์

อะตอมของธาตุหนึ่งเป็นผู้ให้คู่อิเล็กตรอนแก่อีก
อะตอมหนึ่งที่สามารถรับคู่อิเล็กตรอนได้ 

H

H  N:

H

ระหว่าง NH3 กับ BF3 จะเกิด
พันธะโคเวเลนซ์ได้หรือไม่

B ใช้เวเลนซ์
อิเล็กตรอนสร้าง

พันธะโคเวเลนซ์กับ F 
หมดแล้ว

F

B  F

F

F

B  F

F

H

H  N

H

แต่เกิดพันธะระหว่าง 
B กับ N ได้ มันเกิด

ได้ยังไงน๊า...

อะตอม N มี
อิเล็กตรอนคู่โดด
เดี่ยวเหลือ 1 คู่ 

อะตอม B ไม่มีอิเล็กตรอนที่จะ
สามารถสร้างพันธะได้ แต่ B มี
ออร์บิทัลว่าง (ออร์บิทัล-2p) จึง
สามารถรับคู่อิเล็กตรอนจาก N 
ได้

F

B  F

F

H

H  N

H

F

B  F

F

H

H  N

H

:

พันธะโคออร์ดิเนตโคเวเลนซ์

พันธะโคเวเลนซ์



ไดโพลโมเมนต์

ไดโพลโมเมนต์ (dipole moment) คือ
สภาพประจุไฟฟา้ทีเ่กิดขึ้นอนัเนื่องจากการ
กระจายตัวของอเิลก็ตรอน โดยประจุไฟฟา้
จะอยู่ด้วยกันเป็นคู่ๆ (โดยใช้ + และ -) 
และประจุไฟฟา้ทัง้สองจะอยู่ตรงขา้มกนั

เสมอ EN=3.5                     EN=2.1



สภาพข้ัวของพันธะ

เกิดขึ้นเนือ่งจากกลุม่หมอกอเิลก็ตรอนกระจายตัวไม่เทา่กนั
ระหว่างอะตอมทีเ่กิดพันธะโคเวเลนซ์ 

▪ พันธะไม่มีขั้ว (non-polar bond) คือพันธะที่มี
ไดโพลโมเมนต์เป็นศูนย ์เช่น H2, Cl2

▪ พันธะมีขั้ว (polar bond) คือสภาพขั้วของ
พันธะโคเวเลนซ์ที่เกดิขึน้เมือ่อเิล็กตรอนทีใ่ช้
ร่วมกันกระจายระหวา่ง 2 อะตอมไมเ่ทา่กนั 

สภาพข้ัวของโมเลกุล

ขึ้นอยู่กบัผลรวมเวกเตอรข์องไดโพลโมเมนตข์องทุกพันธะในโมเลกลุ 

▪ โมเลกลุทีไ่ม่มขีัว้ (non-polar) โมเลกุลที่
ผลรวมเวกเตอรข์องไดโพลโมเมนต์เทา่กับศูนย ์

▪ โมเลกลุทีม่ข้ัีว (polar) โมเลกลุที่ผลรวม
เวกเตอร์ของไดโพลโมเมนต์ไมเ่ทา่กับศูนย ์

BF3 CCl4

HCl         NH3 CH3Cl





#กิจกรรม work@class

แบ่งกลุม่ท ากจิกรรม 1.1

มอบหมายโจทย์ให้แต่ละกลุ่ม
ระดมสมองแก้ไขโดยวิธีการ
ร่วมแสดงความคิดเห็น 

ให้แต่ละกลุ่มน าเสนอ วิธีการแก้ไขโจทย์ปัญหา 

1) หลักการส าคัญหรือหลักพ้ืนฐานที่ถูกต้อง

2) วิธีการค านวณค่าที่ถูกต้อง

3) วิธีอธิบายเชิงพฤติกรรม (วิธีปฏิบัต)ิ ที่ถูกต้อง

โดยให้กลุม่อื่น ๆ รับฟงั และซักถามในข้อทีส่งสัย


	HCAT-Chem
	Slide 1: พื้นฐานเคมี และ ปริมาณสัมพันธ์
	Slide 2: #แผนการเรียนรู้และการประเมินผลการเรียนรู้
	Slide 3
	Slide 4
	Slide 5
	Slide 6
	Slide 7
	Slide 8
	Slide 9
	Slide 10
	Slide 11: ตารางธาตุ
	Slide 12
	Slide 13
	Slide 14
	Slide 15
	Slide 16
	Slide 17
	Slide 18
	Slide 19
	Slide 20
	Slide 21
	Slide 22
	Slide 23
	Slide 24
	Slide 25
	Slide 26
	Slide 27
	Slide 28
	Slide 29
	Slide 30
	Slide 31
	Slide 32
	Slide 33
	Slide 34
	Slide 35
	Slide 36


