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این حال  با  از اهمیت بسیاری برخوردار است،  اتم  الکترونی  اگرچه درک ساختار 

بیشتر شیمی دان ها علاقۀ زیادی به یک اتم تنها ندارند. آنها به مطالعۀ گروه های دوتایی یا 

چندتایی از اتم ها و نیروهایی علاقه مند هستند که آنها را کنار هم نگاه می دارد. نوعی از 

این نیروها که پیوند کووالانسی نامیده می شود، نیرویی است که اتم ها را به یکدیگر محکم 

درک  پیوندها  نوع  این  ویژگی های  مطالعۀ  می آورد.  به وجود  را  مولکول ها  کرده،  متصل 

از دنیای شگفت انگیز  پرده  و  آسان می کند  را  مواد شیمیایی  از  بسیاری  رفتار  و  ساختار 

مولکول ها برمی دارد.

پیوند کووالانسی و ترکیب های مولکولی

4بخش
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به داده های جدول 1 با دقت نگاه کنید. همان طور که در این جدول مشاهده می شود 

میان خواص فیزیکی سدیم کلرید و یُد تفاوت های چشم گیری وجود دارد. این تفاوت ها که 

در میان بسیاری از اجسام دیگر نیز دیده می شود، از وجود تفاوتی چشم گیر در ساختار 

ذره های سازندۀ آنها حکایت می کند. یون های سدیم و یون های کلرید ذره های سازندۀ نمک 

خوراکی هستند، اما مولکول های دو اتمی یُد )I2( را به وجود آورده اند. بنابراین آشنایی با 

ویژگی ها و چگونگی تشکیل مولکول ها می تواند ما را در درک خواص این دسته از ترکیب ها 

یاری دهد. 

جدول 1 مقایسۀ برخی از خواص فیزیکی نمک خوراکی و  یُد 

جسم
حالت فیزیکی 
)در دمای اتاق(

)°C( نقطۀ ذوب)°C( رسانایی الکتریکینقطۀ جوش

NaClزیاد )به صورت مذاب یا محلول در آب(زیاد )1413(زیاد )801(جامد

I2نارساناکم )184/3(کم )113/5(جامد

همان طور که گفته شد برای توضیح خواص ترکیب هایی مانند یُد به الگوی تازه ای 

برای تشکیل پیوند نیاز داریم. در این الگو برخلاف تشکیل پیوند یونی، اتم ها برای رسیدن 

به آرایش گاز نجیب )آرایش هشتایی( به جای ازدست دادن یا پذیرفتن الکترون، آنها را میان 

خود به اشتراک می گذارند. در این حالت میان دو اتم پیوندی به وجود می آید که پیوند 

کووالانسی گفته می شود. 

نیرویی که دو اتم را در یک پیوند کووالانسی به هم متّصل نگه می دارد، ممکن است 

از نیروی موجود میان یک جفت کاتیون و آنیون قوی تر باشد. اما، در مولکولی مانند مولکول 

یُد، تنها دو اتم یُد با پیوند کووالانسی به یک  دیگر متّصل شده اند و با دیگر اتم های یُد پیوندی 

ندارند. اگر به ساختار سدیم کلرید و یُد به دقت نگاه کنید، شکل 1، خواهید دید که اگرچه 

کــــووالانــســی  پــیـونـد 
می شود  تشکیل  هنگامی 
برابر  تعداد  به  اتم ها  که 
بــــه  اشتراک  الــکــتــرون 

بگذارند.

آ( در بلور سدیم کلرید)NaCl( ، هر یون دست کم به شش یون با بار ناهم نام متصل 
است و در مجموع شبکۀ به هم پیوسته ای از یون ها ایجاد شده است. 

ب( در یُد)I2(، ذره های سازندۀ بلور، مولکول های بدون بار و مستقل I2 هستند.      

یون های به هم پیوسته 
در یک شبکۀ بلوری مولکول های جدا از هم یُد

 سدیم کلریدیُد

)آ()ب(

شکل 1 
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یُد و نمک خوراکی هر دو جامدند امّا، یُد از گردهم آیی مولکول های دو اتمی و جدا از هم 

I2 تشکیل شده است، درحالی که NaCl از تجمع تعداد برابری از یون های سدیم و کلرید 

ساخته شده است. از آن جا که ترکیب هایی مانند یُد اغلب از مولکول های جدا از هم تشکیل 

شده اند، آنها را ترکیب های مولکولی می نامند. 

تشکیل پیوند کووالانسی
اما چرا اتم ها با پیوند کووالانسی به یکدیگر متّصل می شوند و مولکول ها را ایجاد 

اتم  دو  بین  ساده  کووالانسی  پیوند  تشکیل  پرسش،  این  به  دادن  پاسخ  برای  می کنند؟ 

هیدروژن را در نظر بگیرید. با نزدیک شدن اتم های هیدروژن به یک دیگر میان الکترون 

یک اتم هیدروژن و هستۀ اتم هیدروژن دیگر، یک نیروی جاذبه ای قوی ایجاد می شود. از 

طرف دیگر، بین الکترون ها و همچنین بین هسته های آنها نیز یک نیروی دافعه ای قدرتمند 

به وجود می آید. در ابتدا ممکن است تصوّر کنید که این نیروهای جاذبه ای و دافعه ای یکدیگر 

را خنثی می کنند و موجب می شوند که این دو اتم همچنان جدا از هم باقی بمانند. امّا 

می دانیم که هیدروژن از مولکول های دو اتمی H2 تشکیل شده است.

جاذبه
دافعه

در هنگام تشکیل پیوند کووالانسی، اثر نیروهای جاذبه ای بسیار بیشتر از مجموع 

نیروهای دافعه ای میان دو هسته و بین دو الکترون است. این نیروی جاذبۀ اضافی دو اتم 

هیدروژن را به سوی یکدیگر می کشاند و اساس تشکیل پیوند کووالانسی بین آنها به شمار 

می آید. اگرچه پس از تشکیل پیوند کووالانسی نیروهای دافعه و جاذبه برابر می شوند و 

اتم ها در فاصله ای تعادلی نسبت به هم قرار می گیرند. 

پیوند کووالانسی را می توان به صورت یک فنر درنظر گرفت، شکل 3. هنگامی که دو 

اتم هیدروژن از یکدیگر دور می شوند، نیروهای جاذبه ای موجود بین الکترون ها و هسته ها، 

این اتم ها را به حالت اول باز می گردانند. از سوی دیگر، در اثر نزدیک شدن اتم ها به یکدیگر، 

بــا افزایش نیروهــای دافعه میان هسته هــا و همچنین الکترون هــا، اتم هــای هیدروژن از  یک 

شکل 2 وقتی دو اتم هیدروژن در تماس با یکدیگر 
اتم  یک  در  موجود  ذرّه های  بین  می گیرند،  قرار 
دافعه ای  و  جاذبه ای  اثرهای  دیگر  اتم  ذرّه های  و 
به وجود می آید. تشکیل پیوند نتیجۀ تأثیر این نیروها 

بر یکدیگر است.
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دیگر دور می شوند. در واقع، اتم های هیدروژن در امتداد محور پیوند نوسان می کنند، امّا 

نوسان آنها به گونه ای است که همواره هسته های آنها در یک فاصلۀ تعادلی از یکدیگر قرار 

می گیرند. به فاصلۀ تعادلی میان هسته های دو اتم درگیر در پیوند طول پیوند می گویند. 

شکل 3  طول پیوند کووالانسی بین دو اتم حول فاصلۀ تعادلی کم و زیاد می شود.

طول پیوند با انرژی پیوند نسبت عکس دارد
راه دیگری برای مطالعۀ پیوند کووالانسی، بررسی سطح انرژی دو اتم هیدروژن   پیش 

و پس از تشکیل پیوند است. با دقت به شکل 4 نگاه کنید. در کدام نقطه روی منحنی این دو 

اتم در کنار هم کمترین انرژی را دارند؟ این نقطه نمایان گر پایین ترین سطح انرژی است و 

فاصلۀ بین هستۀ دو اتم هیدروژن را   ،    پس از تشکیل پیوند کووالانسی نشان می دهد. این 

فاصله  همان فاصلۀ تعادلی یا طول پیوند است. اتم های هیدروژن در فاصله ای  دورتر از 

فـاصلۀ تعادلی ـــ بـه علت نیروهای جـاذبـه ـــ تمایل دارند بـه یکـدیگر نــزدیک شوند. امـا، در 

طول  پیوند نشان دهندۀ 
جایگاه اتم ها در پایین ترین 
پایدارترین  یا  انرژی  سطح 

_حالت است.
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)pm( فاصلۀ موجود بین هستۀ اتم های هیدروژن

شکل 4 وقتی اتم ها در فاصلۀ معیّنی از یک دیگر قرار می گیرند، بین آنها پیوند تشکیل می شود. 
در این فاصله ، اتم ها در مولکول در پایین ترین سطح انرژی قرار دارند. اگر اتم ها از این فاصله به 

یکدیگر نزدیک تر یا دورتر شوند، در وضعیتی ناپایدار قرار خواهند گرفت.

دو اتم هیدروژن جدا از هم 

مولکول هیدروژن 
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فاصله ای کمتر از فاصلۀ تعادلی ــ به علت قوی تر شدن نیروهای دافعه ــ تمایل دارند از هم 

دور شوند و به    وضع تعادلی برگردند.

دو اتم متّصل به یکدیگر به طور دایم نوسان می کنند، امّا تا زمانی که انرژی آنها در 

پایین ترین سطح خود قرار دارد، با پیوند کووالانسی به یکدیگر متّصل باقی خواهند ماند.

از این مشاهده ها می توان نتیجه گرفت که اتم های هیدروژن متّصل به یکدیگر پایدارتر 

از اتم های هیدروژن جدا از هم هستند. به عبارت دیگر سطح انرژی مولکول های هیدروژن 

پایین تر از سطح انرژی اتم های جدا از هم هیدروژن است. بنابراین هنگامی که بین آنها 

پیوندی به وجود می آید، انرژی آزاد می شود. جدول 2 طول و انرژی برخی از پیوندهای 

کووالانسی را نشان می دهد. توجه کنید که با افزایش طول پیوند از انرژی پیوندها کاسته 

می شود. در واقع انرژی پیوند، انرژی لازم برای شکستن پیوند کووالانسی و تولید اتم های 

جدا از هم است و همان طوری که ملاحظه شد اغلب با طول پیوند رابطه ای وارونه دارد.

جدول 2 طول و انرژی برخی پیوندهای کووالانسی

انرژی پیوند )kJ.mol-1( طول پیوند )pm(پیوند

H ــ H 75436

H  ــ C109412

H ــ Cl127432

H ــ Br142366

C ــ O143360

C ــ C154348

H ــ I161298

C ــ Cl177338

C ــ Br194276

Cl ــ Cl199243

Br ــ Br229193

 I ــ I266151

پیوندهای کووالانسی قطبی و ناقطبی
اگر چه رسانایی الکتریکی آب خالص بسیار کم است، امّا شباهت برخی از خواص 

آن، با ترکیب های یونی بیشتر از ترکیب های مولکولی مانند متان، CH4،  است،  جدول 3. 
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جدول 3  مقایسۀ خواص آب و متان

رفتار در  میدان الکتریکی       نقطۀ جوش  )C°(   نقطۀ ذوب )C°(فرمول مولکولیمدل فضا پرُکنماده

جهت گیری می کندH2O0/0  10 0/0آب

جهت گیری نمی کندCH4 -182/6-161/4متان

آب مانند جسمی که دارای ذرهّ های باردار است، در میدان الکتریکی عکس العمل نشان 

می دهد و برخلاف ترکیب های مولکولی با جرم مولی مشابه مانند متان که دارای نقطۀ ذوب و 

جوش پایینی است، در گسترۀ دمایی بزرگی همچنان به حالت مایع باقی می ماند، جدول 3. این 

خواص را می توان در ادامۀ همین بخش با گسترش الگوی پیوند کووالانسی توضیح داد. 

مولکول H2 را درنظر بگیرید. در مولکول هیدروژن هر دو اتم درگیر پیوند یکسانند، 

از این رو به یک اندازه تمایل دارند که جفت الکترون به اشتراک گذاشته شده را به سوی 

خود بکشند. بنابراین، این دو الکترون به طور یکنواخت روی دو اتم هیدروژن و در واقع روی 

مولکول هیدروژن پخش شده اند. چنین پیوندی را پیوند کووالانسی ناقطبی می گویند. زیرا 

با توزیع یکنواخت الکترون ها روی کل مولکول در هیچ جا تراکم یا کمبود الکترون مشاهده 

نمی شود و به این ترتیب دو قطب مثبت و منفی روی مولکول به وجود نمی آید. همواره پیوند 

میان دو اتم یکسان، کووالانسی ناقطبی خواهد بود. 

کاملًا  یونی    یا  کاملًا  پیوندهای  که  هستند  شیمیایی  ترکیب های  از  کمی  تعداد 

یک  انتهای  دو  در  واقع  ویژگی  دو  این  دارند.  اشاره شد،  آنچه  مانند  ناقطبی  کووالانسی 

گستره از انواع پیوند به شمار می آیند. پیوندهای موجود در بسیاری از ترکیب ها، مانند آب، 

تا حدودی ویژگی هایی از هردو نوع پیوند را دربر  دارند. برای مثال، اگرچه در مولکول آب 

الکترون ها بین اتم های اکسیژن و هیدروژن به اشتراک گذاشته شده اند، امّا مشاهده ها نشان 

می دهد که توزیع  آنها بین این دو اتم یکسان نیست. در هر یک از این پیوندها، اتم اکسیژن 

خیلی بیشتر از اتم هیدروژن جفت الکترون پیوندی را به سوی خود جذب می کند. به این 

دلیل انتظار می رود که اتم اکسیژن دارای مقدار اندکی بار منفی و اتم هیدروژن نیز دارای 

مقدار اندکی بار مثبت باشد. چون در این جا یک اتم به قطب منفی و اتم دیگر به قطب مثبت 

تبدیل می شود، پیوند میان آن دو را پیوند کووالانسی قطبی می گویند.  

میزان قطبی بودن یک پیوند به توانایی نسبی اتم ها در کشیدن جفت الکترون اشتراکی 

به سوی خود بستگی دارد. پیش از این آموختید که به این ویژگی الکترونگاتیوی می گویند.

با اتصال دو اتم با الکترونگاتیوی متفاوت، یک پیوند کووالانسی قطبی به وجود می آید. 

به طوری که قطب منفی این پیوند را اتم الکترونگاتیوتر تشکیل می دهد. 

بــه جـفــت الـکـترون بـــه 
اشتراک گـــذاشته شده در 
پیونـدکـــــــووالانســی  یک 
پـیـونــدی  الکـتـرون  جفت 

می گویند.
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میزان قطبی بودن یک پیوند کووالانسی قطبی را تفاوت الکترونگاتیوی اتم های درگیر 

در آن پیوند تعیین می کند. 

همان گونه که به یاد دارید اتم هایی مانند فلوئور، نیتروژن و اکسیژن بسیار الکترونگاتیو 

هستند، به عبارت دیگر جفت الکترون  پیوندی را بیش از اتم هایی مانند سدیم، منیزیم و 

لیتیم به سوی خود جذب می کنند. هر اندازه تفاوت الکترونگاتیوی بین دو اتم بیشتر باشد، 

یا به عبارت دیگر خصلت یونی پیوندی که تشکیل می دهند نیز  میزان قطبی بودن پیوند 

بیشتر خواهد بود.

و   0 /7 سزیم،  الکترونگاتیوی  بگیرید.  درنظر  را   ،CsF فلوئورید،  سزیم  مثال،  برای 

الکترونگاتیوی فلوئور، 0 /4 است، شکل 9 از بخش 2. تفاوت الکترونگاتیوی در این مورد 3/3 

است. شکل 5 نشان می دهد که شباهت خواص این پیوند به خواص پیوندهای یونی بسیار بیشتر 

از خواص پیوندهای کووالانسی ناقطبی است. به طور کلّی وقتی تفاوت الکترونگاتیوی دو اتم 

در یک پیوند بزرگ تر از 1/7 باشد، اغلب آن را در گروه پیوندهای یونی دسته بندی می کنند.

پیونـد کـــووالانسی قـطـبـی 

نـوعی پـیـونـد کـووالانسـی 

است کـه در آن الکترون های 

از  یـکـی  بـه وسیلۀ  پیوندی 

پیوند  در  درگیر  اتم هـای 

بیشتر جذب مـی شوند.

شکل 5    برای پیش بینی خواص پیوند، می توان از تفاوت الکترونگاتیوی اتم ها استفاده کرد. به طور 
کلّی، هر اندازه تفاوت الکترونگاتیوی بیشتر باشد، خصلت یونی پیوند نیز بیشتر خواهد بود.

بین  الکترونگاتیوی  تفاوت  اگر 
دو اتم کمتر از 0/4 باشد، پیوند 
کــووالانسـی نــاقــطبــی تشکیل 

می دهند.

اگر تفاوت الکترونگاتیوی بین دو 
اتم در گسترۀ 0/4 تا 1/7 باشد، 
پیوند بین آنها کووالانسی قطبی 

درنظر گرفته می شود.

بین  لکترونگاتیوی  ا تفاوت  اگر 
پیوند  1/7باشد،  بیش از  اتم  دو 
طبـقـه بـنـدی  یـونــی  بـه عنوان 

می شود.

اتم دارای 
اندکی بار  

مثبت

یون مثبتیون منفی

اتم دارای اندکی بار منفی

تفاوت الکترونگاتیوی
 برابر با 0/0 

تفاوت الکترونگاتیوی
 برابر با 0/4 

تفاوت الکترونگاتیوی
 برابر با 1/7

تفاوت الکترونگاتیوی
 نزدیک به 3/3
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حال پیوندی را که بین سیلیسیم و اکسیژن به وجود می آید، در  نظر بگیرید. در این 

مورد، الکترونگاتیوی اکسیژن 3/5 و الکترونگاتیوی سیلیسیم 1/8 و تفاوت آنها 1/7 است. 

این تفاوت، پیوند سیلیسیم با اکسیژن را در آستانۀ پیوندهای یونی قرار می دهد. 

هنگامی که یک پیوند کووالانسی بین دو اتم با الکترونگاتیوی یکسان به وجود می آید، 

پیوند بین آنها را پیوند کووالانسی ناقطبی می گویند.

گفتنی است که گاهی پیوند با اختلاف الکترونگاتیوی برابر 0/٤ نیز پیوند ناقطبی 

درنظر گرفته می شود. برای نمونه اغلب از قطبی بودن پیوند C – H که پیوند مهمی در 

مطالعۀ ترکیب های آلی به شمار می آید، چشم پوشی می شود.

مولکول ها را چگونه نمایش می دهند؟
می دانید که از اتصال اتم ها به یکدیگر مولکول ها به وجود می آیند.  برای نشان دادن 

چگونگی اتصال اتم ها به یکدیگر و نمایش مولکول حاصل، می توان الکترون های ظرفیتی 

شرکت کننده در تشکیل پیوند را با استفاده از نقطه نشان داد.

هر اتم هیدروژن با آرایش الکترونی 1s1، تنها یک الکترون دارد. الکترون ظرفیّت اتم 

هیدروژن را به وسیلۀ یک نقطه نشان می دهند، شکل 6.

H .

پیوند کووالانسی ناقطبی  
کووالانسی  پیوند  نوعی 
است که در آن الکترون های 
پیوندی به طور یکسان بین 
دو اتم متصل به هم توزیع 

شده است.

شکل 6    اتم هیدروژن و تنها الکترون ظرفیت آن را می توان با 
حرف H و یک نقطه در کنار آن نمایش داد.

اگر برای نمایش جفت الکترون مشترک بین دو اتم از دو نقطه استفاده کنیم، مولکول 

هیدروژن به شکل زیر نشان داده می شود.

H : H

این دو نقطه را بین دو اتم هیدروژن قرار می دهند تا معلوم باشد که این الکترون ها 

بین دو اتم به  اشتراک گذاشته شده اند. هیدروژن نمی تواند بیش از دو الکترون مشترک 

داشته باشد.

اکنون بــه اتم کلر بــا آرایش الکترونــی 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 توجه کنید. اتم کلر 

17الکترون دارد. دو الکترون در لایۀ اوّل  ، 8 الکترون در لایۀ دوم و  7 الکترون موجود در 

بیرونی ترین لایه )لایۀ سوم( که الکترون های ظرفیّت هستند. بنابراین، ساختار الکترونی 

اتم کلر را می توان به صورت نمایش داده شده در شکل 7 نشان داد.

لینوس پاولینگ

)1994ــــ1901(

معرفی مقیاسی  نسبی برای 
انــدازه گیری الکترونگــاتیوی 
مهم ترین  جملـه  از  عـنصرهـا 

کارهای او بود.
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آن  الکترون   7 دارد.  الکترون   17 کلر  اتم  یک    7 شکل 
10  الکترون  و  کـلـر  اتم  هستۀ  هستند.  ظرفیت  الکترون هـــای 
درونی آن را می توان با نشانۀ Cl نمایش داد. 7 الکترون ظرفیّت 
را می توان با قراردادن هفت نقطه پیرامون  نشانۀ Cl مشخص 

کرد.

اگر دو اتم کلر داشته باشید، هر اتم کلر برای تبعیت از قاعدۀ هشتایی تنها به  یک 
الکترون دیگر نیاز دارد. هیچ یک از اتم های کلر نمی تواند از دیگری الکترون بگیرد. بنابراین، 
برای دست یابی به آرایش هشتایی حاضرند الکترون تکی خود را به اشتراک بگذارند. این 
اتم ها، آن طور که نشان داده شده است، با به اشتراک گذاشتن یک جفت الکترون و تشکیل 

یک پیوند کووالانسی تا حدود زیادی پایدار می شوند.

 
افزون بر   این هر اتم کلر الکترون هایی دارد که در تشکیل پیوند شرکت نکرده اند. این 
جفت الکترون ها را جفت الکترون های ناپیوندی می نامند. در مولکول Cl2 هر اتم کلر 

چند جفت الکترون ناپیوندی دارد؟
کاربرد این جفت نقطه ها برای نشان دادن جفت الکترون های پیوندی و ناپیوندی، 
تشخیص آرایش هشتایی پایدار را برای هر اتم، آسان می کند. اگر سمت چپ، بالا، سمت 
راست و پایینِ نشانۀ هر اتم به وسیلۀ یک جفت الکترون پیوندی یا ناپیوندی احاطه شده 

باشد، اتم مورد نظر )به استثنای هیدروژن( دارای آرایش هشتایی پایدار است.
هنگام رسم ساختارهای الکترون ــ نقطه ای می توان جفت نقطه ای را که نمایان گر 
جفت الکترون پیوندی یا پیوند کووالانسی است با یک خط کوتاه نشان داد. این خط کوتاه 

نمایان گر یک پیوند ساده )یگانه( است.

  H : H        یا        H   ـــ  H                                             

 
به این شیوۀ نمایش مدل الکترون ــ نقطه یا ساختار لوویس می گویند. همان گونه 
که گفته شد در ساختارهای لوویس هسته و الکترون های لایه های درونی به وسیلۀ نماد 
شیمیایی عنصر و پیوندهای کووالانسی به وسیلۀ جفت نقطه ها یا خط های کوتاه نشان داده 
می شوند. جفت الکترون های ناپیوندی را به وسیلۀ جفت نقطه هایی در کنار نشانۀ شیمیایی 

عنصر نمایش می دهند. 
برای رسم ساختارهای لوویس باید:

1ــ تعداد کل الکترون های ظرفیت را بشمارید. برای این کار الکترون های ظرفیت 

اتم ها را با هم جمع کنید. 

ناپیوندی   الکترون  جفت 
جفت الکترونی است که در 
کووالانسی  پیوند  تشکیل 
به  فقط  و  نمی کند  شرکت 

یکی از اتم ها تعلق دارد.

)یگـــانـــه(  ساده  پیونــد 
نتیجۀ به اشتراک گذاشتن 
یک جفت الکترون بین دو 

اتم است.
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الکترون ظرفیت دارد. کلر  تنها یک  بگیرید. هیدروژن  را درنظر   HCl برای مثال، 

دارای 7 الکترون ظرفیت است. 

تعداد کل الکترون های ظرفیت:          8=1+7

2ــ نشانۀ شیمیایی اتم ها را به ترتیبی بنویسید که نشان دهد چگونه به یک دیگر 

متّصل شده اند. الکترون های ظرفیت را با نقطه نشان دهید. جفت نقطه ها را به گونه ای 

از قاعدۀ هشتایی تبعیّت شده باشد، مگر در مورد هیدروژن که می تواند  توزیع کنید که 

حداکثر دو الکترون داشته باشد.

3ــ تعداد الکترون های به کار رفته در ساختار لوویس را با تعداد الکترون های موجود 

در مرحلۀ 1مقایسه کنید.

تعداد کل الکترون های نشان داده شده:        8=2+6

4ــ هر جفت نقطه ای را که نمایان گر یک پیوند هستند با یک خطّ کوتاه عوض کنید.

5 ــ اطمینان حاصل کنید که بجز هیدروژن در رسم آرایش الکترونی تمام اتم های 

مولکول یاد شده از قاعدۀ هشتایی تبعیت شده است.

ساختارهای لوویس برای مولکول های چند اتمی
وقتی ساختار لوویس مولکولی را رسم می کنیم که بیش از دو اتم دارد، ابتدا باید 

دربارۀ چگونگی آرایش اتم های آن تصمیم بگیریم. برای این کار همواره راهنمایی های زیر 

را درنظر داشته باشید:

 اتم های هیدروژن و هالوژن تنها با یک اتم دیگر پیوند می دهند و معمولًا در پیرامون 

اتم مرکزی قرار می گیرند.

 معمولًا اتمی که الکترونگاتیوی  آن از  همه کمتر است اتم   مرکزی درنظر گرفته می شود.

 وقتی در مولکولی از یک عنصر بیش از یک اتم وجود داشته باشد، این اتم ها اغلب 

در اطراف اتم مرکزی قرار می گیرند.

نمونۀ حل شده
ساختار لوویس یدومتان ،  CH3I  ، را رسم کنید.

1ــ تعداد کل الکترون های ظرفیّت را حساب کنید.

1×4=4 1 اتم C با 4 الکترون 

3×1=3 3 اتم H با 1 الکترون 
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1×7=7 1 اتم I با 7 الکترون 

در مجموع:    14 الکترون ظرفیّت

  2ــ اتم ها را در جای خود بچینید:
 

 

3ــ تعداد الکترون های به کار رفته را با تعداد الکترون های ظرفیّت مقایسه کنید.

هر 14 الکترون ظرفیّت به کار رفته است.

الکترون 14=2×7  

4ــ هر دو نقطۀ مشترک بین دو اتم را با خطی کوتاه نمایش دهید.

 

 

 

5  ــ مطمئن شوید که به جز برای هیدروژن برای اتم های دیگر قاعدۀ هشتایی رعایت 

شده است.

خود را بیازمایید

 ،CH3OH، ؛ و متانولCH2Cl2،؛ دی کلرومتانHBr ،ساختار لوویس هیدروژن برمید

را رسم کنید.

دو اتم می توانند بیش از یک جفت الکترون به اشتراک بگذارند
از آن جا که کربن در بیرونی ترین لایۀ الکترونی خود چهار الکترون ظرفیت دارد، با 

اتان،  رعایت قاعدۀ هشتایی، حداکثر می تواند با چهار اتم پیوند تشکیل دهد. در مولکول 

C2H6، هر اتم کربن به یک اتم کربن دیگر و سه اتم هیدروژن متّصل است، شکل 8. بین 

هر اتم هیدروژن و کربن و همچنین بین دو اتم کربن یک جفت الکترون مشترک وجود دارد. 

گمان  ستاره شناسان    8 شکل 
می کنند که سطح  بزرگ ترین ماه 
سیارۀ کیوان )زحل(  از اتان مایع، 

C2H6، پوشیده شده است.

H C C H

H H

H H
 اتان

پیونــد دوگــانــه پــیــونــد 

کـــــووالانـسـی تشکیل شده 

دو  گذاشتن  بـه اشتراک  از 

اتم  بین دو  الکترون  جفت 

است.
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اتم های کربن، نیتروژن، اکسیژن و گاهی گوگرد می توانند با خود یا اتم های دیگر، با 

رعایت قاعدۀ هشتایی، بیش از یک جفت الکترون به اشتراک بگذارند. برای مثال، اگر دو 

اتم کربن بین خود به جای یک جفت الکترون دو جفت الکترون )در کل چهار الکترون( به 

اشتراک بگذارند، یک پیوند کووالانسی دوگانه یا پیوند دوگانه تشکیل می شود. مولکول 

اِتِن شامل دو اتم کربن و چهار اتم هیدروژن است. در این مولکول دو اتم کربن با پیوند 

دوگانه به یک  دیگر متّصل شده اند، شکل 9.

پـیـونــد  پـیـونـــد سه گـــانـه 

شده  تشکیل  کـــووالانسی 

از به اشتراک گذاشتن سه 

جفت الکترون بین دو اتم 

است.

دو اتم کربن همچنین می توانند سه جفت الکترون به اشتراک بگذارند. مولکولی که 

از دو اتم کربن با پیوند سه گانه و دو اتم هیدروژن تشکیل شده است، اِتین نامیده می شود 

شکل 10. 

شکل 10 غار شناس ها اغلب از چراغ های کاربیدی استفاده می کنند. 
در این چراغ ها کلسیم کاربید، CaC2، با آب واکنش می دهد و گاز اتین 

)استیلن( تولید می کند.

C C HH

شکل 9 ساختار لوویس مولکول اتن

C C

H H

H H

اگر چه نام های اتان، اِتِن و اِتین چندان متفاوت به نظر نمی رسد، ولی ساختار لوویس، 

خواص و کاربردهای آنها متفاوت است. نیتروژن نیز می تواند پیوند سه گانه تشکیل دهد.  

در مولکول های دو اتمی سازندۀ گاز نیتروژن، N2 ،  میان دو اتم نیتروژن پیوند سه گانه وجود 

دارد.
: N N :≡

در هنگام رسم ساختارهای لوویس اگر متّصل کردن اتم ها به یکدیگر با پیوندهای یگانه، 

ساختار لوویس مناسبی به دست ندهد، مولکول باید پیوندهای چندگانه داشته باشد.
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نمونۀ حل شده

ساختار لوویس فرمالدهید،  CH2O  ، را رسم کنید.

1ــ تعداد کل  الکترون های ظرفیت را حساب کنید:

2 اتم H با 1 الکترون     =2    

1 اتم C با 4 الکترون     =4   

1 اتم O با 6 الکترون     =6

12 الکترون ظرفیّت در مجموع: 

2ــ اتم ها را کنار هم قرار دهید. برای این کار از روشی استفاده کنید که پیش از این 

برای تعیین اتم مرکزی داده شده است . 

کربن در میانۀ ساختار قرار می گیرد. اتم های دیگر را در اطراف اتم کربن قرار دهید. 

به نظر می رسد که قراردادن الکترون های پیوندی و ناپیوندی کار ساده ای باشد. زیرا در این 

ساختار لوویس، برای هریک از دو اتم O و C قاعدۀ هشتایی رعایت شده است. اما لازم است 

که درستی این ساختار را بررسی کنیم.

3ــ تعداد الکترون های به کار رفته را با تعداد الکترون های ظرفیت مقایسه کنید.

الکترون های به کار رفته: 14                 الکترون های ظرفیت: 12

4ــ حال بدون آن که قاعدۀ هشتایی نقض شود، باید دو الکترون را حذف کنیم. برای 

این کار، با حذف دو الکترون ناپیوندی از کربن و اکسیژن و با تشکیل یک پیوند کووالانسی 

دوگانه بین کربن و اکسیژن، مشکل حل خواهد شد. در این ساختار ضمن رعایت قاعدۀ 

هشتایی، تعداد الکترون های به کار رفته با تعداد الکترون های ظرفیت برابر است.

 الکترون های به کار رفته:  12

 الکترون های ظرفیّت:      12

تشکیل  کووالانسی  پیوند  در مجموع چهار  و  دوگانه  پیوند  یک  و  پیوند ساده  دو    کربن 

می دهد.

5ــ به جای هر جفت الکترون موجود میان دو اتم یک خط کوتاه قرار دهید.

O.. .
.

. .
. .C..

. .
. .

H
H

O.. .
.

. .C..

. .

H
H .

.

..
H

..

C O

H



78

6 ــ مطمئن شوید که قاعدۀ هشتایی رعایت شده باشد.

در این جا، پیوند دوگانه نمایان گر چهار الکترون مشترک بین کربن و اکسیژن است. 

بنابراین، قاعدۀ هشتایی نیز رعایت شده است.

خود را بیازمایید

ساختارهای لوویس مولکول های زیر را رسم کنید:

CCl4 ،ب( کربن تتراکلرید           CO2 ،آ( کربن دی اکسید

HCN ،ت( هیدروژن سیانید           NH3 ،پ( آمونیاک

PCl3 ،ج( فسفر تری کلرید            SO3 ،ث( گوگردی تری اکسید

 ،O3 ،در هنگام رسم ساختارهای لوویس گاهی ممکن است با مولکولی مانند اوزون

که دارای 18 الکترون ظرفیت است روبه رو شویم. اوزون آلوتروپ یا دیگر شکل اکسیژن 

است که براثر تخلیۀ الکتریکی در گاز اکسیژن به وجود می آید.

              تخلیۀ الکتریکی
3O2  2O3

             اوزون                               اکسیژن مولکولی

 اوزون مولکولی خمیده است، یعنی سه اتم اکسیژن آن روی یک خطّ راست قرار 

ندارند.مولکول اوزون را می توان به کمک دو ساختار لوویس نمایش داد:

O

O O

ساختار هیبرید رزونانس اوزون
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یک  در  که  باشید  داشته  توجه  می کنند.  تبعیّت  هشتایی  قاعدۀ  از  ساختار  دو  هر 

ساختار، پیوند دوگانه در سمت راست و در ساختار دیگر در سمت چپ قرار دارد. هر دو 

ساختار احتمال برابری دارند. بنابراین، هیچ یک از آنها به تنهایی اعتبار ندارد. مولکول های 

دیگری را نیز می توان به کمک چند ساختار لوویسِ با ارزش برابر نمایش داد. در این موارد 

می گویند که مولکول واقعی هیچ یک از این ساختارها را ندارد بلکه ساختار آن میانگین این 

دو ساختار یا به گفتۀ شیمی دان ها هیبرید رزونانسی از این ساختارهاست.
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در ابتدا، شیمی دان ها تصور می کردند که این نوع مولکول مانند سیم گیتار به جلو و 

عقب می رود و بین ساختارهای گوناگون نوسان می کند. امّا اکنون به این مولکول به گونه ای 

می نگرند که گویی مولکول،  ساختاری میانگین این دو ساختار رزونانسی دارد. اندازه گیری های 

ـ اکسیژن یکسان  انجام شده نیز نشان مـی دهد کــه در مولکول O3، طول پیوندهــای اکسیژن ـ

و میانگین طول پیوندهای O - O  و O = O است. در ضمن سطح انرژی مولکول واقعی همواره 

پایین تر از ساختارهای لوویس جداگانه ای است که برای آن رسم می شود.

پیوند داتیو نوع خاصی از پیوند کووالانسی است
کاتیون آمونیوم که یون چند اتمی سازندۀ آمونیوم کلرید )نشادر( است، شکل 11، 

از اتصال یک مولکول آمونیاک و یک یون هیدروژن به وجود می آید. در این مورد، بین یون 

هیدروژن و جفت الکترون ناپیوندی اتم نیتروژن در مولکول آمونیاک یک پیوند کووالانسی 

تشکیل شده است.

آ. وقتی یون هیدروژن با یک مولکول  آمونیاک ترکیب می شود، کاتیون   آمونیوم به وجود می آید.
ب.کروشه های مــوجــود در اطــراف    ساختار لوویس یک یون چند اتمی،  مانند یون آمونیوم، نشان 

می دهد که بار مثبت به اتم خاصی تعلق ندارد  بلکه به کل اتم ها متعلق است.

H
N
. .

. .

H

.
.

.
.H H

+

Cl
_

)آ(

)ب(

نشادر
)آمونیوم کلرید(

برخلاف پیوندهای یگانۀ دیگری که در آنها هر اتم یک الکترون به اشتراک می گذارد، 

در این جا اتم نیتروژن هر دو الکترون پیوندی را خود به اشتراک می گذارد.  این نوع خاص 

از پیوند را پیوند کووالانسی کوئوردینانسی یا پیوند داتیو می نامند. با وجود آن که برای 

تشکیل این پیوند هر دو الکترون مشترک به نیتروژن تعلق دارد، وقتی پیوند کووالانسی 

کوئوردینانسی تشکیل شد، این نوع پیوند از پیوندهای کووالانسی دیگر در کاتیون آمونیوم 

قابل تشخیص نیست.

پیوند داتیو هنگامی به وجود می آید که یکی از دو اتم تشکیل دهندۀ پیوند دست کم 

یک جفت الکترون ناپیوندی و دیگری دست کم یک اوربیتال خالی داشته باشد.

شکل 11
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نام گذاری ترکیب های مولکولی
اگر چه برای نوشتن ساختارهای لوویس ترکیب های مولکولی چندین مرحله وجود 

دارد، امّا نام گذاری یک ترکیب مولکولی به ویژه در مورد ترکیب هایی که تنها از دو عنصر 

زیر  روش  دو  از  یکی  به  می توان  را  ترکیب ها  این  است.  ساده  نسبت  به  شده اند  ساخته 

نام گذاری کرد. این دو روش شبیه روش هایی هستند که در مورد نام گذاری ترکیب های 

یونی در بخش3 شرح داده شد.

نام گذاری با استفاده از پیشوند ، ریشۀ نام عنصر و پسوند
پیشوندهای معرفی شده در  به کمک  را  ترکیب های مولکولی  اغلب  شیمی دان ها 

نام عنصرهای موجود در  به ریشۀ  نام گذاری می کنند. پیشوند و پسوند معمولًا  جدول 4 

ترکیب افزوده می شود. به نام ترکیب زیر دقت کنید:

N2 O4

دی نیتروژن  تترا اکسید

 SO2  و CO2 ، NO2 ، SiCl4 ،N2O3حال سعی کنید با رعایت این الگو،  نام ترکیب های

را حدس بزنید. در این روش معمولًا نخست نام عنصری گفته می شود که الکترونگاتیوی 

آن کمتر است. اگر فرمول مولکول مورد نظر تنها یک اتم از عنصر اوّل داشته باشد، از به کار 

بردن پیشوند مونو پیش از نام این عنصر چشم پوشی می شود. درحالی که برای اکسیژن به 

ریشۀ اُکسی پسوند »ید« افزوده و برای نشان دادن تعداد اتم های اکسیژن، از پیشوندهای 

معرفی شده در جدول 4 استفاده شده است.
 

نام گذاری با استفاده از عدد اکسایش
دو اتمی که با پیوند کووالانسی قطبی به یکدیگر متّصل شده اند، مانند یون ها بار کامل 

مثبت یا منفی ندارند، ولی اغلب توزیع الکترون ها بین آن دو اتم یکسان نیست. اتمی که 

الکترونگاتیوتر است، الکترون های مشترک را بیشتر به سوی خود جذب می کند و حامل مقدار 

جزیی بار منفی می شود. در مقابل اتمی که الکترونگاتیوی آن کمتر است، مقدار جزیی بار مثبت 

پیدا می کند. در این موارد می توان فرض کرد که بار الکتریکی به طور کامل روی اتم ها منتقل 

شده است. در این صورت به این بار الکتریکی ظاهری نسبت داده شده به هر اتم عدد اکسایش 

آن اتم می گویند. از عدد اکسایش می توان در نام گذاری ترکیب های مولکولی استفاده کرد. 

جدول4 پیشوندهای رایج    در 
نام گذاری ترکیب های شیمیایی

تعداد اتم هاپیشوند
   1     مونو
 2دی
 3تری
    4تترا
5پنتا

6 هگزا                                              
 7هپتا
  8اوکتا
9نونا
10دِکا
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تعیین عددهای اکسایش از روی فرمول شیمیایی
وقتی بیشتر اتم ها با اکسیژن پیوند برقرار می کنند، اتم اکسیژن نسبت به اتم های دیگر 
جفت الکترون پیوندی را با شدّت بیشتری به سمت خود جذب می کند. به این ترتیب،  این 
دو الکترون همراه با بار منفی خود، بیشتر وقت خود را در نزدیکی اتم اکسیژن می گذرانند. 
دیگر،  طرف  از  می شود.  داده  نسبت  اکسایش2ــ  عدد  معمولًا  اکسیژن  نتیجه،  به  در 
الکترونگاتیوی اتم هیدروژن زیاد نیست. از این رو، الکترونی که این اتم به هنگام تشکیل 
پیوند در اختیار می گذارد، معمولًا بیشتر وقت خود را در اطراف اتم الکترونگاتیوتر می گذراند. 
بنابراین، به هیدروژن معمولًا عدد اکسایش1+ نسبت داده می شود. برای هالوژن ها نیز 
که بسیار الکترونگاتیو هستند معمولًا عدد اکسایش 1ــ درنظرگرفته می شود. اتم های دیگر 
نیز تمایل دارند عددهای اکسایشی داشته باشند که با نوع و میزان بار آنها در ترکیب های 
یونی شباهت داشته باشد. این اتم ها معمولًا برای رسیدن به آرایش هشتایی کامل، اغلب 
به گرفتن یا از دست دادن همین تعداد الکترون نیاز دارند. عنصری که الکترونگاتیوی آن 
بیشتر است، دارای عدد اکسایش منفی خواهد بود. برای مثال، در آمونیاک، NH3، عدد 

اکسایش N، 3ــ و عدد اکسایش H، 1+ است.
پیش از آن که عددهای رومی را در نام گذاری یک ترکیب مولکولی به کار گیرید، باید 
برخی  زیرا  باشد،  این کار ممکن است کمی دشوار  تعیین کنید.  را  اتم  اکسایش هر  عدد 
عنصرها، بسته به دیگر اتم های موجود در ترکیب، می توانند بیش از یک عدد اکسایش داشته 
باشند. جمع جبری عددهای اکسایش در یک ترکیب خنثی باید برابر صفر باشد. در مورد یک 
یون چند اتمی، جمع عددهای اکسایش باید برابر بار یون باشد. با استفاده از این اطلاعات 
و قواعد تقریبی موجود در مورد عددهای اکسایش هیدروژن، اکسیژن و هالوژن ها، می توانید 

عددهای اکسایش بیشتر اتم ها را در یک ترکیب یا یک یون چند اتمی پیش بینی کنید.
به عنوان مثال، مولکول های CO و CO2، نشان داده شده در شکل 12 را در نظر 
 )II( را باید کربن CO ،بگیرید. با استفاده از عددهای رومی برای نمایش عددهای اکسایش
از ترکیب های کووالانسی  امّا مانند بسیاری  نامید.  )IV( اکسید  را کربن   CO2 و اکسید 

متداول، CO و  CO2 را معمولًا کربن مونواکسید و کربن دی اکسید می نامند.

آ. در کربن مونواکسید اگر عدد اکسایش اتم اکسیژن 2ــ درنظر گرفته شود، عدد اکسایش اتم 
کربن باید 2+ باشد.

ب. در کربن دی اکسید عدد اکسایش اکسیژن 2ــ است. امّا، چون در هر مولکول دو اتم اکسیژن 
وجود دارد  ،اتم کربن باید دارای عدد اکسایش 4+ باشد. 

)آ( )ب(

کربن دی اکسید 
)CO2(

کربن مونو اکسید 
)CO(

شکل 12
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شکل 13 گلوکوز را می توان به چند شیوۀ متفاوت نمایش داد.

خود را بیازمایید

1ــ با استفاده از پیشوندهای مناسب، ترکیب های مولکولی زیر را نام گذاری کنید.

N2O3 )پ  SiF4 )ب  SO2  )آ

2ــ عدد اکسایش اتم مرکزی ترکیب های زیر را مشخص کنید:

PCl3 )ب  CCl4 )آ

SO3 )ت  H2SO4 )پ

3 ــ فرمول شیمیایی ترکیب های زیر را بنویسید:

آ( دی نیتروژن تترااکسید    ب( گوگرد هگزا فلوئورید        پ( فسفر پنتابرمید

چگونه فرمول های شیمیایی را نمایش می دهند؟
تاکنون با ساختار لوویس و فرمول شیمیایی برای نمایش یک مولکول آشنا شدید. 

درواقع، شیمی دان ها می توانند فرمول یک ترکیب معیّن را به شیوه های گوناگونی نشان  دهند. 

ساده ترین فرمول که شامل نماد شیمیایی عنصرها همراه با زیروندهایی است که کوچک ترین 

نسبت صحیح اتم ها را مشخص می کند فرمول تجربی نامیده می شود. در شکل 13 مولکول 

این شکل ملاحظه  به طوری که در  به چند شیوۀ متفاوت نشان داده شده است.  گلوکوز 

می کنید فرمول تجربی گلوکوز CH2O و فرمول مولکولی آن C6H12O6 است. 

فرمول مولکولی
فرمول تجربی افزون بر نوع و تعداد عنصرهای سازندۀ مولکول، ساده ترین نسبت اتم های 

موجود در آن را مشخص می کند اما اطلاعاتی دربارۀ تعداد اتم های موجود از هر عنصر در 

اختیار ما نمی گذارد. برای به دست آوردن این اطلاعات به فرمول مولکولی نیاز  دارید. فرمول 
مولکولی، با توجه به نوع اتم ها و تعداد آنها، تصویر بهتری از مولکول به دست می دهد.

و  نوع  مولکولی  فـرمول 

در  را  اتم ها  واقعی  تعداد 

یک  سازندۀ  مولکول های 

به دست  مولکولی  ترکیب 

می دهد. 

 C6H12O6فرمول مولکولی

CH2O فرمول تجربی

مدل گلوله و میله فرمول ساختاری گسترده
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برای بعضی از ترکیب ها، فرمول تجربی و فرمول مولکولی یکسان است. آب،  H2O از 
این جمله است. امّا، در مورد بسیاری از ترکیب ها، فرمول تجربی و فرمول مولکولی تفاوت 
دارند. سه ترکیب مولکولی نشان داده شده در جدول 5 را درنظر بگیرید. ترکیب اوّل سمّی 
و سرطان زاست. ترکیب دوم عامل ترش بودن سرکه است. ترکیب سوم نوعی قند ساده 
CH2O، هستند، امّا به علت متفاوت  است. هر سه ترکیب دارای فرمول تجربی یکسان، 

بودن فرمول مولکولی آنها، هر یک خواص بسیار متفاوتی از خود نشان می دهند.
توجه کنید که در جدول 5 فرمول مولکولی در هر مورد مضربی از فرمول تجربی است.

)فرمول تجربی( x = فرمول مولکولی
برای فرمالدهید، برابر 1، برای استیک   x  .در این رابطه یک عدد صحیح است x
اسید، برابر 2 و برای گلوکوز برابر 6 است. اگر جرم فرمول تجربی و جرم فرمول مولکولی 
یک ترکیب را بدانید،  تعیین عددی که باید در فرمول تجربی ضرب شود تا فرمول مولکولی 

آن به دست آید، آسان خواهد بود.
     جرم فرمول مولکولی

     جرم فرمول تجربیx= ــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــــ

جدول 5 مقایسۀ فرمول تجربی و فرمول مولکولی

طرز نمایشجرم مولی g.mol-1 فرمول مولکولیفرمول تجربیترکیب

CH2Oفرمالدهید
CH2O 

)یک برابر فرمول تجربی(
30/03

 CH2Oاستیک اسید
C2H4O2

)دو برابر فرمول تجربی(
60/06

CH2O گلوکوز

C6H12O6

180/18)شش برابر فرمول تجربی(

فرمول ساختاری
از روی فرمول مولکولی به این نکته   پی می برید که در یک ترکیب چه نوع اتم هایی 

وجود دارند و تعداد هر یک از آنها چه قدر است. امّا، برای آن که بدانید این اتم ها چگونه به 

یکدیگر متصل شده اند، به فرمول ساختاری نیاز دارید. فرمول ساختاری اطلاعات زیادی 

دربارۀ موقعیت اتم ها در مولکول در اختیار می گذارد. با فرمول ساختاری در شیمی 1 نیز 

آشنا شده اید.

فرمول ساختاری افزون بر 

نوع، تعداد عنصرها و تعداد 

شیوۀ  عنصر،  هر  اتم های 

اتصال اتم ها به یکدیگر را در 

مولکول نشان می دهد.
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فرمول های تجربی، مولکولی و ساختاری دو مولکول نشان داده شده در جدول 6 

را با یکدیگر مقایسه کنید. نوع و تعداد اتم ها در هر دو ترکیب یکسان است. تنها تفاوت 

تفاوت کوچکِ ساختاری موجب می شود که خواص  آنهاست. همین  آرایش  در چگونگی 

شیمیایی آنها بسیار متفاوت باشد. دی متیل اتر گازی است به عنوان پیشرانه در افشانه ها 

و گاز یخچال به کار می رود، درحالی که اتانول مایعی است که به عنوان حلال و مادۀ اولیه 

در صنایع شیمیایی کاربرد فراوان دارد. فرمول ساختاری مانند ساختار لوویس است، با 

این تفاوت که جفت الکترون های ناپیوندی در آن نشان داده نمی شود. در این فرمول خط 

کوتاه نمایان گر یک پیوند ساده )یگانه( بین دو اتم است.

به ترکیب هایی که فرمول 

دارند  یکسانی  مولکولی 

آنها  ساختاری  فرمول  اما 

می کند  تفاوت  یکدیگر  با 

ایزومر یا هم پار می گویند.

اتانول و دی متیل اتر ایزومر 

یکدیگرند.

                    چگالی )g.cm-3(نقطۀ جوش )C°(فرمول ساختاریفرمول مولکولیفرمول تجربیترکیب

اتانول

دی متیل اتر

C2H6O

C2H6O

C2H6O

C2H6O

                                                                                                                                      
78/0

- 24/5

0/816

0/661                

جدول 6 مقایسۀ اتانول و دی متیل اتر

چگونه می توان  شکل هندسی مولکول ها را پیش بینی کرد؟
اگرچه تاکنون مطالب زیادی دربارۀ ساختار مولکول ها آموخته اید، امّا ، جهت گیری 
سه بعدی یا آرایش هندسی مولکول ها را مطالعه نکرده اید. شکل هندسی مولکول عامل 

بسیار مهمی در تعیین خواص شیمیایی آن است.
مولکول هایی که فرمول مولکولی به نسبت ساده ای دارند، شکل هندسی آنها هم 
ساده است. در مورد مولکول های دو اتمی مانند مولکول هیدروژن تنها یک شکل امکان پذیر 
است،  شکل14.   امّا، در مورد مولکول هایی که بیش از دو اتم دارند، شکل هندسی مولکول 

پیچیده تر است. در چنین مواردی به اطلاعاتی بیش از فرمول مولکولی نیاز است.

شکل 14 مولکول های دو اتمی مانند H2   تنها یک شکل دارند.

_  24/5

H

C

H

H C

H

H

O0/ 816 78/0 H C2H 6O

H

C

H

H C

H

H

0/ 661 H C2H 6OO_  24/5

H

C

H

H C

H

H

O0/ 816 78/0 H C2H 6O

H

C

H

H C

H

H

0/ 661 H C2H 6OO

معمولًا بین فرمول مولکولی یک ترکیب و شکل هندسی آن رابطۀ روشنی وجود ندارد. 

برای مثال، دو مولکول کربن دی اکسید، CO2، و گوگرد دی اکسید، SO2، را درنظر بگیرید. 
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در هر دو ترکیب سه اتم وجود دارد که دو اتم آن  اکسیژن است. امّا، همان طور که در شکل 

15 نشان داده شده است، این دو ترکیب شکل های هندسی متفاوتی دارند. چرا با وجود 

تشابه از نظر تعداد اتم ها، مولکول CO2 خطّی و مولکول SO2 خمیده است؟ پاسخ را باید 

در آرایش الکترون های ظرفیت آنها، به ویژه جفت الکترون های ناپیوندی جست وجو کرد.

شکل 15 اگرچه تعداد اتم ها در کربن دی اکسید و گوگرد دی  اکسید یکسان است، 
                  امّا شکل های متفاوتی دارند.     

کربن دی اکسید
گوگرد دی اکسید

شده  کوتاه  که   VSEPR  
عبارت زیر است:

 

مدلــی بـــرای پیش بینی 
شکــل مـــولــکول است، بــا  
این فـرض کـــه  قــلمـروهــای 
اتم  پیرامــون  الکـترونــی 
تا  دارند  تمایل  مـرکـزی ، 
از  است  ممکن  کــه  آن جا 

یکدیگر دور شوند.

یکی از نظریه هایی که برای پیش بینی شکل هندسی مولکول ها ارایه شده است، 

نظریۀ نیروی دافعۀ جفت الکترون های لایۀ ظرفیت )VSEPR( است. مطابق با این نظریه، 

نیروهای دافعۀ الکتروستاتیک موجود بین جفت الکترون های پیوندی یا ناپیوندی موجود 

در یک مولکول، موجب می شود که این جفت الکترون ها تا آن جا که امکان داشته باشد، 

از یکدیگر فاصله بگیرند. این جهت گیری جفت الکترون ها به گونه ای است که پایدارترین 

آرایش هندسی را برای مولکول فراهم می کند. آرایش ویژه ای از اتم ها که سبب می شود 

میان جفت الکترون های پیوندی و ناپیوندی مولکول کمترین دافعه وجود داشته باشد. در 

این روش برای سادگی به جای جفت الکترون های پیوندی و ناپیوندی از واژۀ قلمرو الکترونی 

استفاده می شود. قلمرو الکترونی مفهومی کلی تر است و به ناحیه ای در اطراف اتم مرکزی 

گفته می شود که الکترون ها ــ صرف نظر از تعداد ــ در آن جا حضور دارند. در این تعریف 

پیوندهای یگانه، دوگانه یا سه گانه، یک قلمرو به شمار می آید. 

آزمایش کنید

برای نشان دادن شکل هندسی مولکول ها می توان از بادکنک های باد شده استفاده 

کرد. چند بادکنک تهیه کنید و آزمایش های زیر را انجام دهید.

1ــ ابتدا دو بادکنک کوچک را به یک اندازه باد کنید. سپس با استفاده از نخ سر  بادکنک ها 

را به یکدیگر ببندید به طوری که تا حد امکان آزاد امّا به هم نزدیک باشند. بادکنک ها را روی 

پارچۀ پشمی بکشید تا بار الکتریکی پیدا کنند. سپس آنها را روی میز رها کنید تا آرایش ثابتی 

به خود بگیرند. بادکنک ها کدام یک از دو آرایش صفحه بعد را به خود خواهند گرفت؟

Valence Shell Electron Pairs Repulsion
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چگونه شکل هندسی مولکول ها  از روی ساختارهای لوویس آنها تعیین می شود؟
برای این کار به شیوۀ زیر عمل می شود.

1ــ ساختار لوویس مولکول را رسم کنید.

2ــ تعداد قلمروهای الکترونی در اطراف اتم مرکزی را معیّن کنید.

3ــ آرایش هندسی مناسب را براساس تعداد قلمرو های الکترونی نتیجه بگیرید.

دو قلمرو الکترونی: ساختار خطی
مولکول CO2 را که دارای ساختار لوویس زیر است، درنظر بگیرید:

)آ( )ب(

)آ( )ب(

)آ( )ب(

2ــ اگر در آزمایش بالا از سه بادکنک استفاده کنید، کدام آرایش هندسی زیر برای آنها 

مناسب تر است؟

3ــ اگر چهار بادکنک را به یکدیگر گره بزنید، بادکنک ها کدام یک از آرایش های زیر 

را اختیار می کنند؟

..
O.. C O

. .

. .

دو قلمرو الکترونی در اطراف اتم مرکزی)C( وجود دارد.

تنها جهت گیری ممکن که می تواند دو قلمرو الکترونی اطراف اتم کربن را  تا حد 

ممکن دور از یکدیگر قرار دهد، آرایش خطی است، شکل 16.

اتم  سه  که  زاویه ای  به 
یکدیگر  با  هم  به  متصل 
پیوند  ویۀ  زا زند،  می سا
ویه  ا ز ین  ا گــویند.  مــی 

حداکثر °180 است.
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180

که  مولکولی   ،VSEPR نظریۀ  مطابق   16 شکل 
مرکزی  اتم  اطراف  در  الکترونی  قلمرو  دو  دارای 
است، آن گونه  که برای کربن دی اکسید نشان داده 
شده است، آرایش خطی به خود می گیرد.  آرایشی 

که در آن زاویۀ پیوند°180 است.

سه قلمرو الکترونی: ساختار سه ضلعی مسطح
اکنون ساختار لوویس گوگرد تری اکسید، SO3 ، را درنظر بگیرید.

شکل 17 در مولکولی مانندSO3، وقتی اتم مرکزی به وسیلۀ 
سه اتم دیگر احاطه شده باشد و همۀ جفت الکترون ها از نوع 
پیوندی باشند، آرایش هندسی مولکول به صورت سه ضلعی 

مسطح است. زاویۀ    پیوند در این آرایش °120 است.

در SO3، سه قلمرو الکترونـی در اطراف اتم مـرکزی )S(وجـود دارد. آرایش هندسی 

آرایش سه ضلعی مسطح  را  این شکل  این مولکول در شکل 17 نشان داده شده است. 

می نامند.

..
O.. S

. .
O.. ..

. .
O ... .

چهار قلمرو الکترونی: ساختار چهاروجهی
قدری  دارند،  الکترونی  قلمرو  چهار   ،CH4 ،متان مانند  که  مولکول هایی  وضعیت 
پیچیده تر است، زیرا به جای یک شکل مسطح که بتوان آن را روی صفحۀ کاغذ نمایش داد، 
دارای یک شکل سه بُعدی موسوم به چهاروجهی است. چند شیوۀ نمایش متفاوت مولکول 
متان در شکل 18 نشان داده شده است. این شکل را می توان به صورت سه پایه ای درنظر 
گرفت که پایۀ چهارمی به سمت بالا بر آن سوار شده است. در این نوع آرایش، جفت های 

الکترونی با یکدیگر زاویه ای برابر  °109/5دارند.

شکل 18
آ( مدل گلوله )نمادی برای نمایش اتم( و میله )نمادی برای نمایش پیوند کووالانسی(

ب( مدل فضا پرکن
پ( مدل خط چین )نمادی برای نمایش جهت گیری اتم ــ دور از بیننده( و گوه )نمادی 

برای نمایش جهت گیری اتم ــ نزدیک از بیننده(
ت( نمایش مولکول متان با ادغام هر سه مدل

)آ( ) پ ( )ب (

109/50

H

C
HH

H

پیوند پشت صفحۀ کاغذ

صفحه کاغذ  
د روی 

پیون

پیوند جلو صفحه کاغذ

نظم  آفرینش  خالق  آیا 
را  بزرگ  ذره های  چینش 
قرار  ریز  ذره های  همانند 

داده است؟ 120

H

H

H

C
H

) ت (

H

H

H

C
H
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4ــ در صورت وجود جفت الکترون های ناپیوندی زوایای پیوند را طوری تنظیم کنید 

تا برای قلمرو های الکترونی مربوط به جفت های ناپیوندی فضای بزرگ تری باز شود.

اتم گوگرد در مولکول SO2،  را درنظر بگیرید. 

..

S
O ..

.. O

..

.
.

..

حول این اتم سه قلمرو الکترونی وجود دارد. از این رو ساختار آن در گروه سه ضلعی 

امّا،  زاویۀ  °120دارند.  باهم  الکترونی  قلمرو های  ساختار  این  می گیرد.  در  قرار  مسطح 

یک جفت الکترون ناپیوندی در مقایسه با یک جفت الکترون  پیوندی،  فضای بیشتری را 

اشغال می کند، زیرا جفت الکترون ناپیوندی تنها تحت تأثیر یک هسته است، حال آن که 

جفت الکترون پیوندی تحت تأثیر دو هسته قرار دارد. در نتیجه، نیروی دافعۀ بین جفت های 

ناپیوندی ـ ـ    پیوندی اندکی بیشتر از نیروی دافعۀ بین جفت الکترون های پیوندی ــ پیوندی 

رانده  یکدیگر  سوی  به  کمی  پیوندی  الکترون های  جفت  بیشتر،  دافعۀ  این  اثر  بر  است. 

°120و شکل آن خمیده است. در مورد  می شوند. از این رو  ،  زاویۀ پیوند در SO2 کمتر از 

پیوندهای دوگانه و سه گانه نیز یک چنین اثری مشاهده می شود، زیرا قلمرو های الکترونی 

آنها، نسبت به قلمرو الکترونی پیوند یگانه )ساده( به فضای بیشتری نیاز دارند.

نمونۀ حل شده
شکل هندسی مولکول های آمونیاک )NH3( و آب )H2O( را پیش بینی کنید.

1ــ ساختارهای لوویس آنها را رسم می کنیم.       

2ــ در هر مورد تعداد قلمروهای الکترونی در اطراف اتم مرکزی را می شماریم.

دارد.در  ناپیوندی  الکترون  و یک جفت   H اتم های  با  پیوند  NH3 سه  در   N اتم   

مجموع چهار قلمرو الکترونی.

  اتم O در H2O دو پیوند با اتم های H و دو جفت الکترون ناپیوندی دارد. در مجموع 

چهار قلمرو الکترونی.

3ــ آرایش هندسی مناسب را براساس نظریۀ VSEPR تعیین می کنیم.

 قلمرو های الکترونی در هر دو اتم دارای آرایش چهار وجهی خواهند بود. در این 

ساختار زاویۀ پیوند حدود °109/5 است.

4ــ وضعیت جفت الکترون های ناپیوندی را مشخص می کنیم.

H
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H
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 در مورد آمونیاک، چهاروجهی را مانند سه پایه ای درنظر بگیرید که پایۀ چهارمی به 

سمت بالابر آن سوار شده است. اگر جفت الکترون ناپیوندی را پایۀ چهارم در نظر بگیریم، 

شکل هندسی به دست آمده یک هرم با قاعدۀ سه ضلعی است، شکل آ.

 در مورد آب، شکل مولکول خمیده است، شکل ب. این شکل، بدون توجه به این که 

جفت الکترون های ناپیوندی کدام دو پایۀ چهاروجهی را اشغال کنند، با واقعیّت سازگاری  

دارد.

 به علت دافعۀ میان جفت الکترون های ناپیوندی ــ ناپیوندی، ناپیوندی ــ پیوندی و 

پیوندی ــ پیوندی که به ترتیب مقدار نیروی دافعه ای میان آنها کاسته می شود، زاویۀ پیوند 

در آمونیاک و آب هر دو اندکی کوچک تر از °109/5شده است. )زاویۀ پیوند در آمونیاک  

107 و در آب °104/5 است.( این نیروهای دافعه ای را روی هر دو شکل زیر نشان دهید.

)آ( )ب(

خود را بیازمایید

شکل هندسی مولکول های زیر را پیش بینی کنید.

 SiCl4 ،PCl3، H2S

چه نیرویی مولکول ها را کنار یکدیگر نگاه می دارد؟
پیش از این آموختید که به هنگام تشکیل پیوند کووالانسی، نیروی جاذبه ای قوی میان 

هستۀ یک اتم و الکترون های اتم دیگر عامل اصلی نزدیک شدن اتم ها به یکدیگر است. از 

آن جا که در مولکول ها یعنی مجموعه ای از اتم های متصل به هم نیز همواره چنین نیرویی 

انتظار  است،  تصور  قابل  دیگر  مولکول  الکترون های  و  مولکول  یک  اتم های  میان هستۀ 

می رود که مولکول ها نیز یکدیگر را برُبایند. وجود این نیروها سبب می شود که مولکول ها 

بتوانند در کنار هم قرار بگیرند. از آن جا که خواص فیزیکی یک ماده به قدرت نیروهای 

بــــرهـــم کـــنــش هـــــــای 
ــ  مولکول  نوع  از  جاذبه ای 
یک  افتخار  به  را  مـولـکـول 
فیزیک دان هلندی نیروهای 

وان دروالس نامیده اند.
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جاذبه ای میان ذره های سازندۀ آن ــ در این جا مولکول ها ــ بستگی دارد، داشتن درکی از 

عوامل مؤثر بر افزایش نیروهای بین مولکولی امکان توجیه تفاوت مشاهده شده در خواص 

فیزیکی مواد گوناگون را میسر می سازد. 

توزیع ناهمگن الکترون ها روی مولکول، نیروهای بین مولکول را افزایش می دهد.
در  که  می دانید  شدید.  آشنا  ناقطبی  پیوند  و  قطبی  پیوند  مفهوم  با  این  از  پیش 

پیوندهای قطبی برخلاف پیوندهای ناقطبی الکترون ها به طور یکنواخت روی مولکول دو 

اتمی توزیع نمی شوند و وقت بیشتری را در اطراف اتم الکترونگاتیوتر سپری می کنند. این 

توزیع نا همگن الکترون ها می تواند یک مولکول دو اتمی را به یک دوقطبی تبدیل کند. به 

چنین مولکولی قطبی می گویند. 

بر نیروهای جاذبه ای  وجود دو قطب مثبت و منفی دایمی در مولکول های قطبی 

موجود میان مولکول ها، نیروی جاذبه ای قوی تری را اضافه می کند. این درحالی است که 

مولکول های دو اتمی جور هسته مانند I2 که از جمله مولکول های ناقطبی به شمار می آیند، 

به همان نیروهای ضعیف وان دروالسی اکتفا می کنند. 

فکر کنید
1ــ شکل زیر نیروهای ضعیف موجود میان مولکول های I2 به حالت جامد را نشان 

می دهد. ایجاد این نیروهای ضعیف جاذبه ای را که به نیروی جاذبه ای نشری لوندون معروف 

است، چگونه توجیه می کنید؟

وان دروالس  نیروهای 

مولکول ها  جرم  افزایش  با 

افزایش می یابد. چرا؟

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

δ+δ− δ+δ− δ+δ−

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

I      I

δ−δ+ δ−δ+ δ−δ+

)نیروی جاذبه(

2ــ از میان جفت گازهای)N2،  CO( و )Cl2 ،O2( کدام یک آسان تر به مایع تبدیل 

می شود؟ چرا؟

مولکول های چنداتمی نیز بسته به میزان قطبی بودن پیوندها و جهت گیری اتم ها 

در فضا )آرایش هندسی مولکول( می توانند قطبی یا ناقطبی باشند. 
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پیش بینی کنید 

مولکول های CO2 و SO2 را درنظر بگیرید. اگر جهت توزیع الکترون ها در هر پیوند 

قطبی را با یک پیکان نشان دهیم. توزیع الکترون ها روی مولکول های یادشده به صورت 

زیر خواهد بود. 

SO2
CO2

SO2
CO2

1ــ فرض کنید که هر پیکان جهت نیرویی را نشان می دهد که قصد داریم به کمک 

آن اتم مرکزی را از جای خود تکان دهیم، به نظر شما در کدام حالت اتم مرکزی تحت تأثیر 

هم زمان این نیروها جابه جا می شود؟ چرا؟

2ــ اگر حرکت کردن اتم مرکزی در این مقایسۀ فرضی را به معنای توزیع غیر یکنواخت 

الکترون ها روی مولکول  درنظر بگیریم، در این صورت کدام مولکول یک دوقطبی خواهد 

بود؟ قطب های مثبت و منفی این دو قطبی را مشخص کنید. 

ناقطبی دسته بندی  و  دو گروه قطبی  در  را  زیر  مولکول های  بالا  با کمک روش  3ــ 

کنید.

  CF4     ،         PCl 3 ،   SO3      ، H2O   

پیوندهای هیدروژنی از جمله نیروهای بین مولکولی قوی به شمار می آیند.
آب خواص منحصر به فرد زیادی دارد که اجسام مشابه آن، مانند هیدروژن سولفید، 

H2S، از این خواص بی بهره اند، جدول 7. نقطه های ذوب و جوش بسیار بالاتر آب نشان 

می دهد که نیروهای جاذبۀ دوقطبی ــ دوقطبی در مولکول های آب باید، خیلی قوی تر از 

نیروهای جاذبه ای مشابه بین مولکول های H2S باشد.
جاذبه ای  نیروهای  به 
میان مــولـکـول هـای قـطبی 
ــ  دوقـــطــبــی  نیروهــــای 

دوقطبی می گویند.
نوعی  هیدروژنی  پیوند 
نیروی جــاذبۀ دوقــطبــی ــ 

دوقطبی است.

) δقطب منفی )  ـ

) δ+ (قطب مثبت
یک دو قطبی

+        − +        − +        −

−        + −        + −        +

+        − +        − +        −

جدول 7   ویژگی های آب و هیدروژن سولفید

          نقطۀ جوش )C°(نقطۀ ذوب )C°(فرمول مولکولیمدل فضا پرکنماده

  H2O 0/0    100/0       آب

H2S - 85/5   - 60/3هیدروژن سولفید
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 هنگامی که هیدروژن، یعنی کوچک ترین اتم شناخته شده، به فلوئور، اکسیژن یا 

نیتروژن )کوچک ترین و الکترونگاتیوترین اتم ها( متصل شود پیوندی بسیار قطبی به وجود 

می آید که مقدار بارهای جزیی دو اتم درگیر در این پیوند به ویژه اتم کوچک هیدروژن بسیار 

چشمگیر خواهد بود. همان طور که می دانید هر اندازه مقدار بارهای الکتریکی ناهم نام 

بیشتر باشد، نیروی جاذبۀ بین آنها نیز قوی تر خواهد بود. از این رو یک جاذبۀ دوقطبی ــ 

دوقطبی بسیار قوی میان مولکول های دارای این گونه پیوندها به وجود می آید که به خاطر 

استحکام بیش از اندازۀ آن پیوند هیدروژنی نامیده می شود.

دیگر  مانند  جاذبه،  نیروی  نوع  این  زیرا  است،  گمراه کننده  هیدروژنی  پیوند  واژۀ 

نیروهای جاذبۀ بین مولکولی، بسیار ضعیف تر از پیوندهای کووالانسی بین اتم هاست. 

فکر کنید

با دقت به شکل زیر نگاه کنید. روند تغییر نقطۀ جوش ترکیب های هیدروژن دار نشان 

داده شده را توجیه کنید؟

شکل 19نمایش پیوند هیدروژنی موجود 

بین مولکول های آب

H2O

NH3

HF

CH4

100

0

−100

0 2 3 4 5

H2S

HCl

PH3

SiH4

H2Se

AsH3

HBr

GeH4

H2Te

SbH3
HI

SnH4

−175

شمارۀ تناوب

)° C
ش )

جو
طۀ 

نق

پیوند هیدروژنی

δ+

δـ

δ  بـرای )دلتا(،نمـادی    

نمایش مقدار بار الکتریکی 

از  کمتر  است.باری  جزیی 

واحد بار الکتریکی.


