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本章大綱 



職業：藥技士 

藥技士的工作是協助藥劑師，他們主要的

責任是填寫和受理病患所遞交的藥物處方，

以及準備藥物。 

他們在藥劑師的指示下，領取、計算、並

標示好藥物，最後標上價錢並填好處方。 

藥技士須回答客人有關藥物與健康的相關

疑問。 



 自然界中，除了鈍氣一般維持在原子狀態，大部分

元素均互相結合以化合物形式存在。 

 鈍氣元素不易形成化合物是因為它們的價電子層都

處於填滿的狀態，除了氦，在最外層電子軌域填滿 

2 個價電子即可穩定，其它同族元素都具有穩定的 

8 個價電子，稱為八隅體 (octet)。 

4.1  離子：電子的轉移 



 電子從金屬原子轉移至非金屬原

子會產生離子鍵 (ionic bonds)。 

  2 個非金屬原子共用價電子則會

形成共價鍵 (covalent bonds)。 

 原子會傾向於得到或失去電子以

獲得穩定的電子組態，稱為八隅

體規則 (octet rule)。 

4.1  離子：電子的轉移 



正離子：失去電子 

 1A(1)、2A(2) 和 3A(13) 族金屬元素的游離能低，

依照八隅體規則，容易失去價電子給非金屬元素，

形成帶正電荷的離子，簡稱正離子或陽離子。 

– 例如，在鈉原子失去 1 個價電子時，剩餘的10 個電

子具有穩定的電子組態 

– 鈉原子此時變成帶有 1+ 電荷的鈉離子，此電荷又稱

離子電荷，標示在右上角 Na+ 

4.1  離子：電子的轉移 



負離子：獲得電子 

 5A (15)、6A (16) 或 7A (17) 族非金屬元素的電子游

離能比較高，依照八隅體規則，會獲得 1 個或多個

價電子以構成穩定的電子組態。 

– 例如，氯原子原有 7 個價電子，獲得 1 個電子後形成

有 8 個價電子的電子組態 

– 形成帶有1 離子電荷的氯離子，表示為Cl 

– 負電荷的離子，稱為負離子或陰離子 
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4.1  離子：電子的轉移 



 離子化合物 (ionic compounds) 由正、負離子所構成。 

 離子藉由離子間相反電荷的強烈吸引力結合在一起，

稱為離子鍵 (ionic bonds)。 

4.2  離子化合物 



離子化合物的性質 

 離子化合物的物理和化學性質與其原本的元素性質

非常不同。 

– 例如，氯化鈉是由元素氯和鈉所構成，鈉是一種柔軟、

有光澤的金屬，而氯是一種黃綠色有毒氣體。 

4.2  離子化合物 



離子化合物的化學式 

 離子化合物的化學式包含 

– 各組成元素的符號  

– 以及於元素符號的右下角 ( 下標 ) 使用最低整數比來

表示各元素的相對數量 

 化學式中總電荷恆等於零。 

 例如，氯化鈉 (NaCl) 的化學式中有一個鈉離子，

Na+，和一個氯離子， Cl 。 

4.2  離子化合物 



藉由離子電荷寫出離子化學式 

 離子化合物的化學式下標代表著正、負離子的數量。 

 因此，可從正、負離子的離子電荷直接寫出化學式。 

 化學式中，陽離子會寫在前面，接著才寫陰離子。 

– 例如，Na2S ( 硫化鈉 ) 

4.2  離子化合物 



– 先將化學式後面元素的中文名稱寫成化合

物名稱的第一個字 

– 再將化學式前面元素的中文名稱寫成化合

物名稱的第二個字 

– 在兩字之間插入一個「化」字即完成命名。 

4.3  離子化學式的命名和寫法 



具有可變電荷的金屬元素 

 典型元素具有固定的離子電荷，且數量等於其元素

的族數。 

 過渡元素的電荷不固定，能生成 2 個或多個陽離子，

稱之為可變電荷 (variable charge)。 

– 同樣情形也發生在 4A (14) 和 5A (15) 族的金屬元素，

如 Pb、Sn 和 Bi 等。 

4.3  離子化學式的命名和寫法 



具有可變電荷的金屬元素 

4.3  離子化學式的命名和寫法 



4.4  多原子離子 

 多原子離子 (polyatomic ion) 是由共價鍵結合多個原

子所組成之帶有特定電荷的離子。 

 大多數多原子離子是由磷、硫、碳、氮等非金屬元

素和氧鍵結所組成。 

 除了 NH4+，幾乎所有的多原子離子皆為帶有1 , 2 

或 3 電荷的陰離子，如圖 4.3。 



4.4  多原子離子 

多原子離子的命名 

 以構成化學式的元素名稱開頭 

– 帶正電的多原子離子在元素名稱後加「根離子」 

– 帶負電的多原子離子在元素名稱後加「酸根離子」 

– 少一個氧或氫原子時，名稱前面就加「亞」字 



4.4  多原子離子 

含有多原子離子的化合物 

 多原子離子無法單獨存在，必須和相

反電荷的離子結合。 

 多原子離子化合物的化學式寫法，仍

要依照電荷平衡的規則。 

化學式 
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4.5  共價化合物：共用電子 

 非金屬元素的高游離能，讓電子不會在非金屬原子

之間轉移，而是以在原子之間共用的方式維持穩定。 

 原子之間共用電子時，形成共價鍵 (covalent bond)。 

 當 2 個以上原子共用電子時，會形成共價分子。 



氫分子的形成 

 最簡單的共價分子是氫 ( H2 )。 

 當 2 個 H 原子靠近時，原子

核的正電荷會被對方的電子

吸引，形成共價鍵。 

 氫分子中每個 H 原子的電子

組態比單獨的 H 原子更穩定。 

4.5  共價化合物：共用電子 



共價分子的電子點式 

 共價分子中的價電子可以用電子點式表示，亦稱為路

易士結構  (Lewis structure)。 

 共用的 2 個電子以一對點或一橫線畫在原子符號之間。 
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共價分子的電子點式 

 非金屬元素氫 (H2) 和氟 (F2) 

都是自然形成的雙原子分子；

2 個一樣的原子結合成共價

分子。 
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不同元素之原子間的電子共用 

 非金屬元素的原子所形成的共價鍵數目，通常等於

元素為了達到穩定的電子組態所需獲得的電子數。 

4.5  共價化合物：共用電子 



共價雙鍵和參鍵 

 共價雙鍵 (double bond) 發生在兩原子共用 2 對電子； 

 共價參鍵 (triple bond) 則發生在兩原子共用 3 對電子。 

 碳、氧、氮、硫等原子較可能形成多鍵，而氫和鹵

素原子則不會形成雙或參鍵。 

4.5  共價化合物：共用電子 



共振結構 

 有些共價化合物具有一種以上的電

子點式，且價電子可在電子點式結

構之間轉移。 

– 以臭氧 (O3) 為例，有18 個電子 

4.5  共價化合物：共用電子 



 命名時 

– 第一個非金屬元素符號的名稱放在最後面 

– 下標數字要改寫成中文數字並放在元素名稱之前 ( 英文

命名，以表 4.9 的字首表示 )，「一」可省略 

– 第二個非金屬元素符號的名稱寫在最前面 

– 下標數字要改寫成中文數字並放在元素名稱之前，

「一」要表示出來 

– 最後，在中間加上「化」即完成命名 
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 共用電子的分配是否平均，須使用其陰電性來評估。 

 陰電性 (electronegativity) 是原子在化學鍵中吸引共用

電子的能力。 

 非金屬元素的陰電性比金屬元素高，因為非金屬元

素對電子有很大的吸引力，如圖 4.4。 

– 週期表右上角的非金屬氟，具有最高的陰電性 (4.0)。 

– 金屬銫，位於週期表左下角，具有最低的陰電性 (0.7)。 

4.7  陰電性和鍵極性 



鍵結的型式 

 2 個原子的陰電性差異可用於預測化學鍵是離子鍵或

共價鍵。 

– 例如 H－H 鍵的陰電性差異是零 (2.1  2.1 = 0.0)，表示電子在 2 個

氫原子之間平均共用且分佈對稱 

– 原子之間的陰電性值相同或相近的共價鍵為非極性共價鍵 

– 當原子之間的陰電性值不同時，電子共用會不平均且分佈不對稱 

– 其化學鍵是極性共價鍵 
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偶極與鍵極性 

 在極性共價鍵裡，共用的電子被吸引到陰電性高的

原子，使它帶有部分負電荷。 

 陰電性低的原子因缺乏電子而帶有部分正電荷。 

 陰電性差異愈大，化學鍵的極性愈明顯，甚至於共

價鍵中產生明顯的正負極稱為偶極 (dipole)。 

4.7  陰電性和鍵極性 

用  + 和   符號來表示偶極

的正極和負極。 

箭頭從正極指向負極來表示 



鍵結的變化 

4.7  陰電性和鍵極性 

陰電性差異介於 0.0 到
0.4 之間，電子於非極
性共價鍵中平均共用。 

陰電性差異介於 0.5 

到 1.8 之間，鍵結型
式則變為極性共價鍵。 

當陰電性差異大於 1.8 

時，電子會從一個原子
轉移到另一個原子而產
生離子鍵。 



4.7  陰電性和鍵極性 

鍵結的變化 



 價層電子對互斥 (VSEPR) 理論中，電子群會相互分

開至最遠距離，以達到最小化電子群之間的排斥力。 

 分子的形狀主要取決於與中心原子結合的原子數量。 
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中心原子與 2 個電子群 

 氯化鈹 (BeCl2) (八隅體的例外) 

– 2 個氯原子鍵結至中心鈹原子。 

– 2 個電子群分置於鈹原子的相對兩邊，

使得 BeCl2 分子呈現線形，鍵角 180º。 

 二氧化碳(CO2) 為另一直線形分子。 

4.8  分子的形狀和極性 



中心原子與 3 個電子群 

 三氟化硼 (BF3) (另一八隅體的例外) 

– 中心硼原子的每個電子群鍵結至一氟原子 

– 3 個電子群最遠排列方式為平面三角形，鍵角各為120º 

4.8  分子的形狀和極性 



中心原子與 3 個電子群 

 二氧化硫 (SO2) 的電子點式有  

– 1 單鍵，1 雙鍵和 1 對未共用電子對環繞 S 原子 

– 2 個 O 原子鍵結至中心 S 原子而呈彎曲形，鍵角接近 

120º，鍵角會受到中心原子未共用電子對的影響。 
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中心原子與 4 個電子群 

 甲烷 (CH4) 中 

– 中心 C 原子的全部 4 個電子對皆鍵結至氫原子。 

– 電子點式為鍵角 90º 的平面形，但並非最大角度。 

– 符合最小排斥力的排列方式為四面體，鍵角為109º。 

4.8  分子的形狀和極性 



中心原子與 4 個電子群 

 氨 (NH3) 

– 3 個電子群鍵結至氫原子，而 1 對未共用電子對置於四

面體的頂角上 

– 故 NH3 分子形狀為的三角錐，鍵角109º。 

4.8  分子的形狀和極性 



中心原子與 4 個電子群 

 水 (H2O) 

– 2 個氫原子鍵結至中心氧原子，而 2 對未共用電子對

位於四面體的 2 頂角。 

– 只有 2 個鍵結原子，水分子的形狀呈現彎曲形，鍵角

接近 109º。 

4.8  分子的形狀和極性 
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分子的極性 

 藉由鍵極性與分子的形狀，可以決定一個分子是極

性或非極性。 

4.8  分子的形狀和極性 



非極性分子 

 非極性分子中有兩種情況 

– 一種是所有的鍵結皆為非極性鍵。 

– 另一種情況是分子的極性鍵或偶極因對稱排列而抵消。 

4.8  分子的形狀和極性 



極性分子 

 極性分子中 

– 分子的一端所帶的負電荷高於另一端。 

– 極性分子發生在其偶極無法互相抵消時。 

4.8  分子的形狀和極性 



 

4.8  分子的形狀和極性 



 液體和固體中的分子和離子，藉著相互的吸引力緊

靠在一起。 

 當加入的熱量超過吸引力時，熔化和沸騰隨即發生。 

– 當分子或離子之間的吸引力較弱時，物質的熔點和沸

點相對較低 

 氣體分子之間距離遠，吸引力比液體和固體小很多。 

4.9  化合物的吸引力 



 離子化合物具有高熔點，因其正負離子之間的吸引

力很強。 

 共價化合物分子的吸引力則比離子化合物弱。 

 分子之間的吸引力主要有偶極 - 偶極、氫鍵和分散力

三種。 

4.9  化合物的吸引力 



偶極 - 偶極吸引力和氫鍵 

 偶極 - 偶極吸引力發生在一極性分子的部分正電荷，

被另一極性分子的部分負電荷吸引的時候。 

4.9  化合物的吸引力 



偶極 - 偶極吸引力和氫鍵 

 氫鍵發生於一極性分子中帶部分正

電荷的氫原子，和另一個分子的氟、

氮或氧原子上的未共用電子對所產

生的吸引力。 

– 是最強烈的偶極 - 偶極吸引力。 

– 是構成如蛋白質和 DNA 等生物分子

的主要因子。 
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分散力 

 非極性分子之間具有一種微弱的吸引力叫做分散力。 

– 非極性分子中的電子有時會大部分偏移到分子的一邊，

形成一種暫時性的偶極分子狀態。 

4.9  化合物的吸引力 
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