
หน�วยเรียนที่ 1
พื้นฐานทฤษฎีอะตอมและโครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอม

(Basic of Atomic Theory and Electronic Structure of Atoms)

1.1 โครงสรางอะตอม
1.1.1 แบบจําลองอะตอม

ในป ค.ศ.1808 ดอลตัน (John Dalton) นักวิทยาศาสตรชาวอังกฤษ เสนอแนวคิดเกี่ยวกับอะตอม
ซึ่งสอดคลองกับกฎทรงมวลและกฎสัดสวนคงที่ แนวคิดสําคัญที่เปนสมมติฐานของดอลตันสรุปไดดังนี้

1) สสาร (matter) ทั้งหมดทั้งปวงประกอบขึ้นดวยอนุภาคที่เรียกวา อะตอม โดยอะตอมเปน
อนุภาคที่เล็กมากจนไมสามารถแบงแยกไดและไมสามารถสรางขึ้นใหมหรือทําลายได 

สมมติฐานนี้ไดแนวคิดมาจากเดโมครีตุส (Democritus, 460-370 BC) และกฎอนุรักษมวล 
(mass conservation) ของลาวัวซีเย (Antoine-Laurent de Lavoisier) 

2) อะตอมของธาตุชนิดหนึ่งไมสามารถเปลี่ยนเปนอะตอมของธาตุอีกชนิดหนึ่งได 
สมมติฐานขอนี้ขัดแยงกับความเชื่อทางเคมีที่ เกี่ยวกับการเลนแรแปรธาตุ  (magical 

translulation)
3) อะตอมของธาตุชนิดเดียวกันจะเหมือนกัน และอะตอมของธาตุตางชนิดกันจะแตกตางกัน 
4) สารประกอบที่เกิดจากการรวมตัวของธาตุสองชนิดหรือมากกวาสองชนิดขึ้นไป จะมี

อัตราสวนของจํานวนอะตอมคงที่
หลังจากสมมติฐานอะตอมของดอลตัน (Dalton’s postulate) ไดถูกนําเสนอขึน้ รูปรางอะตอมเปน

เสมือนวัตถุทรงกลมที่มีขนาดเล็กมากจนไมสามารถแบงแยกตอไปไดอีก ไมสามารถทําลายหรือ
เปลี่ยนแปลงได แตการทดลองตั้งแตป ค.ศ.1850 จนถึงศตวรรษที่ 20 นักวิทยาศาสตรไดแสดงใหเห็นวา
อะตอมยังมีอนุภาคที่ เล็กลงไปอีกไดแก อิเล็กตรอน (electron) โปรตอน (proton) และนิวตรอน 
(neutron)

การคนพบอิเล็กตรอน 
ป ค.ศ.1833 ฟาราเดย (Michael Faraday) นักวิทยาศาสตรชาวอังกฤษ ไดทําการทดลองเกี่ยวกับ

การผานกระแสไฟฟาเขาไปในสารละลาย พบวาจะมีการเปลี่ยนแปลงทางเคมีเกิดขึ้นที่ขั้วไฟฟาทั้งสอง 
พอสรุปไดวาองคประกอบภายในอะตอมตองเกี่ยวของกับอนุภาคไฟฟา ในป ค.ศ.1874 สโตนีย (George 
Johnstone Stoney) นักวิทยาศาสตรชาวไอริช เปนคนแรกที่กลาวถึงอนุภาคไฟฟาในสสาร โดยอธิบาย
วาอนุภาคไฟฟาเปนอนุภาคเล็กๆ และอยูรวมกันกับอะตอม โดยเสนอใหเรียกอนุภาคนี้วา อิเล็กตรอน 
แตในขณะนั้นยังไมมีการพสิูจนแตอยางใด 

ในป ค.ศ.1879 ครูกส (William Crookes) นักฟสิกสชาวอังกฤษ ประดิษฐหลอดแกวที่เรียกวา 
หลอดรังสีแคโทด (cathode ray tube) โดยพัฒนามาจากหลอดไกสสเลอรซึ่งเปนผลงานของนักฟสิกส
ชาวเยอรมันที่ชื่อวาไกสสเลอร  (Heinrich Geissler, ป ค.ศ.1857) ครูกสไดศึกษาสมบัติของรังสีแคโทด
จากเปนหลอดแกวที่มีแผนโลหะเปนขั้วไฟฟาสองขั้วคือ ขั้วบวก เรียกวา แอโนด (anode) และขั้วลบ 
เรียกวา แคโทด (cathode) ดังภาพที่ 1.1(ก) เมื่อสูบเอาอากาศออกเกือบหมดแลวผานศักยไฟฟาแรงสูง
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เขาไป จะทําใหเกิดลํารังสีขึ้นระหวางขั้วทั้งสอง พบวาบริเวณใกลขั้วบวก (แอโนด) ปรากฏเรืองแสงสีเขียว
ออนๆ ขึ้น ซึ่งนาจะเกิดจากรังสีที่พุงมาจากขั้วแคโทดมายังขั้วแอโนด ดังนั้นแสดงไดวาการเรืองแสงอาจ
เกิดจากการแผรังสีบางอยางออกจากขั้วแคโทดและพุงตรงไปกระทบกับหลอดแกวซึ่งฉาบสารเรืองแสง 
(สังกะสีซัลไฟด) ไวใกลๆ กับขั้วแอโนด นอกจากนั้น ครูกสไดทําการทดลองซ้ํา โดยเปลี่ยนหลอดแกวเปน
แบบตางๆ ซึ่งผลปรากฏเชนเดียวกัน ดังนั้น ครูกสจึงสรุปวา จะตองมีรังสีชนิดหนึ่งออกจากขั้วลบและพุง
ตรงไปยังขั้วบวก เรียกรังสีที่ออกมาจากขั้วลบนี้วา รังสีแคโทด (cathode ray)

        
        (ก)                                                (ข)

ภาพที่ 1.1 หลอดรังสีแคโทด (ก) การทดลองของครูกส และ (ข) แผนภาพวงจรของหลอดรงัสีแคโทด

ในป ค.ศ.1897 ทอมสัน (Joseph John Thomson) นักฟสิกสชาวอังกฤษ ไดดัดแปลงหลอดรังสี
แคโทดโดยภายในบรรจุแกสความดันต่ํา ขั้วทําดวยโลหะเมื่อผานไฟฟาที่มีศักยสูงๆ จะสังเกตวามีการไหล
ของกระแสไฟฟาเกิดขึ้นโดยมีทิศทางการไหลจากขั้วแคโทด และจะทะลุผานขั้วของแอโนดไปกระทบกัน
ฉากที่เคลือบดวยสารเรืองแสงทําใหเห็นเปนแสงสวางเกิดขึ้น โดยปกติรังสีแคโทดเคลื่อนที่เปนเสนตรง แต
ถาอยูในสนามแมเหล็กหรือสนามไฟฟาจะเกิดการเลี้ยวเบนไปยังทิศทางที่เปนขั้วบวกของสนามไฟฟา
ทอมสันพบวารังสีที่เกิดขึ้นเกิดการเลี้ยวเบนเมื่ออยูในสนามแมเหล็กหรือสนามไฟฟา แตถาไมอยูทั้งใน
สนามแมเหล็กและสนามไฟฟา หรืออยูในทั้งสนามแมเหล็กและสนามไฟฟาพรอมกัน จะเคลื่อนที่เปน
เสนตรงเนื่องจากรังสีจะเกิดการหักลางกันหมดซึ่งเปนตามทฤษฎีแมเหล็กไฟฟา ดังภาพที่ 1.2 รังสีแคโทด
จะกระทบปลายหลอดที่จุด A เมื่ออยูในสนามไฟฟา (หมายถึงรังสีเคลื่อนที่เบี่ยงเบนเขาหาขั้วบวกของ
สนามไฟฟา) และกระทบที่จุด C เมื่ออยูในสนามแมเหล็ก และที่จุด B เมื่อไมมีทั้งสนามแมเหล็กและ
สนามไฟฟาหรือเมื่อมีทั้งสองสนามจึงหักลางกันไป สรุปไดวารังสีแคโทดประกอบดวยอนุภาคที่มีประจุลบ

ภาพที่ 1.2 พฤติกรรมของรังสีแคโทดในสนามไฟฟาและสนามแมเหล็ก
ที่มา: Chang and Goldsby. Chemistry. 2013. p41

แคโทด

แอโนด

แคโทด                                           แอโนด
                      สุญญากาศ

สารเรืองแสง
ศักยไฟฟาแรงสูง

แคโทด     แอโนด

ฉากเรืองแสง

สนามแมเหล็ก
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จากการทดลองของทอมสันทําใหสามารถคํานวณหาอัตราสวนประจุไฟฟาตอมวล (charge/mass 
ratio) ของอิเล็กตรอน (e/m) มีคาเทากับ 1.76x108 คูลอมบตอกรัม (C/g) คานี้เปนคาคงที่ ไมขึ้นกับ
ชนิดของแกสที่ใชในการทดลอง จากผลงานการคนพบอิเล็กตรอนทําใหทอมสันไดรับรางวัลโนเบลสาขา
ฟสิกสในป ค.ศ.1906 แตขณะนั้นยังไมทราบเกี่ยวกับขนาดของประจุไฟฟา (charge) และขนาดมวลของ
อิเล็กตรอนที่แนนอน

ในป ค.ศ.1908 มิลลิแกน (Robert Andrews Millikan) นักฟสิกสชาวอเมริกันทําการทดลองเพื่อ
หาคาประจุไฟฟาของอิเล็กตรอน โดยการทดลองประกอบดวยแผนโลหะที่ขั้วตางกันและแหลงกําเนิดรังสี
เอ็กซ  (X-ray) การทดลองนี้ เรียกวา การทดลองหยดน้ํามันของมิลลิแกน (Millikan’s oil drop 
experiment) ดังภาพที่ 1.3 แผนโลหะที่อยูดานบนมีประจุบวก เจาะรูขนาดเล็กๆ ตรงกลาง เมื่อรังสี
เอ็กซชนกับอะตอมของแกส (อากาศ) ที่บรรจุในถัง อากาศจะแตกตัวเปนไอออน (ion) และอิเล็กตรอน
(electron) และอิเล็กตรอนจะยึดจับกับละอองน้ํามันที่หยดลงมาจากกระบอกฉีดและผานแผนโลหะประจุ
บวก การวัดความเร็วปลายของมวลของละอองน้ํามันดวยกลองจุลทรรศน เมื่อปดสนามไฟฟา ทําการวัด
มวลของหยดน้ํามันจากความเร็วที่ตกลงมา และเมื่อปรับสนามไฟฟาเขมขึ้น พบวาหยดน้ํามันหยุดนิ่งใน
อากาศ มิลลิแกนคํานวณคาประจุไฟฟาของหยดน้ํามันไดหลายคาเชน 1.60x10-19, 3.20x10-19 และ
4.80x10-19 เปนตน ซึ่งตัวเลขที่คํานวณไดเหลานี้พบวาจะเปนจํานวนเทาของ 1.60x10-19 มิลลิแกนจึง
สรุปวาหยดน้ํามันแตละหยดมีจํานวนอิเล็กตรอนไมเทากัน และอิเล็กตรอนแตละตัวมีประจุเปน 
1.60x10-19 คูลอมบ (มิลลิแกนไดรับรางวัลโนเบลสาขาฟสิกส ในป ค.ศ.1923)

ภาพที่ 1.3 การทดลองหยดน้ํามันของมิลลิแกน
ที่มา: ดัดแปลงจาก Brown et al. Chemistry: The Central Science. 2009. p40

จากอัตราสวนประจุไฟฟาตอมวลของอิเล็กตรอน (e/m) เทากับ1.76x108 คูลอมบ/กรัม (C/g) 
และประจุไฟฟาของอิเล็กตรอน (e) เทากับ 1.60x10-19  คูลอมบ (C) มวลของอิเล็กตรอนคํานวณไดจาก

มวลของอิเล็กตรอน = 
ประจุอิ เล็กตรอน

ประจุ ต อมวลของอิเล็กตรอน

ดังนั้น มวลของอิเล็กตรอน
-19

-28
8

1.60x10  C
 = = 9.10x10

1.76x10  C/g
g

แผนประจุไฟฟา

รังสีเอ็กซ

ละอองน้ํามัน
ตัวทําใหเกิดละอองน้ํามัน

กลองจุลทรรศน
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เมื่อเทียบกับมวลอะตอม H ซึ่งเปนอะตอมที่เบาที่สุด พบวาอิเล็กตรอนมีมวลนอยกวาอะตอม H
เกือบ 2,000 เทา แสดงวาอิเล็กตรอนเบามากและตอมาพบวาอิเล็กตรอนมีขนาดที่เล็กมาก (รัศมีนอย
กวา 10-13 เซนติเมตร)

การคนพบโปรตอนและนิวเคลียส
เนื่องจากอะตอมมีสมบัติเปนกลางทางไฟฟา ทําใหนักวิทยาศาสตรเชื่อวาจะตองมีอนุภาคที่มีประจุ

ไฟฟาเปนบวกเปนองคประกอบจํานวนเทากับอนุภาคของอิเล็กตรอน ในป ค.ศ.1866 โกลดชไตน 
(Eugen Goldstein) นักฟสิกสชาวเยอรมันสามารถพิสูจนใหเห็นวามีรังสีหรืออนุภาคที่เปนประจุบวก
เกิดขึ้นพรอมกันกับรังสีแคโทดในหลอดแกวที่ใชทดลองดวย 

โกลดชไตนไดดัดแปลงหลอดรังสีแคโทดเล็กนอยจากที่ทอมสันใช โดยเจาะรูเล็กๆ ที่ของแผนโลหะ
ทําหนาที่เปนขั้วแคโทด (ขั้วลบ) เมื่อผานไฟฟาที่มีความตางศักยไฟฟาสูง จะสังเกตเห็นวามีลําแสงพุงผาน
รูของขั้วแคโทดไปยังดานหลังของหลอด เรียกลําแสงนี้วารังสีแอโนด (anode ray) หรือรังสีแคแนล (canal 
ray) ดังภาพที่ 1.4 จึงสรุปไดวาประจุลบ (อิเล็กตรอน) ที่ปลอยออกมาจากขั้วแคโทดชนกับอะตอมหรือ
โมเลกุลแกสที่บรรจุอยูในหลอด ทําใหโมเลกุลของแกสเหลานี้เกิดการแตกตัวเปนอนุภาคที่มีประจุบวก
ออกมาแลวเคลื่อนที่ไปยังขั้วแคโทด 

ภาพที่ 1.4 หลอดรังสีแคโทดที่ดัดแปลงในการทดลองของโกลดชไตน
ที่มา: ดัดแปลงจาก http://www.chemistry-assignment.com/anode-rays-or-canal-rays

จากผลการทดลองของโกลดชไตน เมื่อผานกระแสไฟฟาเขาไปในหลอดจะปรากฏวาจุดเรืองแสงที่
ฉากหลังทั้งสองดานแสดงวารังสีที่ไปกระทบฉากเรืองแสงหลังขั้วแคโทดจะตองมีประจุบวก จึงมีขอสงสัย
วาประจุบวกมาจากอะตอมของแกสหรืออะตอมของโลหะที่ใชเปนขั้ว การทดลองเพื่อหาคาประจุตอมวล
ของรังสีแอโนด สรุปไดดังนี้

1) เมื่อเปลี่ยนชนิดของแกสที่บรรจุในหลอด โดยอุปกรณทดลองเหมือนเดิมทุกอยาง พบวา
อัตราสวนประจุตอมวล (e/m) ของรังสีแอโนดในแตละครั้งมีคาไมเทากัน แสดงวาคาอัตราสวนประจุตอ
มวล (e/m) ของรังสีแคแนล ขึ้นอยูกับชนิดของแกส

2) เมื่อเปลี่ยนชนิดโลหะที่ใชทําขั้ว โดยอุปกรณทดลองเหมือนเดิมและใชแกสชนิดเดิม พบวาคา
อัตราสวนประจุตอมวล (e/m) มีคาคงที่ทุกครั้ง แสดงวาอัตราสวนประจุตอมวล (e/m) ของรังสีแอโนดไม
ขึ้นอยูกับชนิดของโลหะที่ใชทําขั้วไฟฟา

ผลการทดลองของโกลดชไตนสรุปไดวา อัตราสวนประจุตอมวล (e/m) ของรังสีแอโนดขึ้นอยูกับ
ชนิดของแกสเพียงอยางเดียว เนื่องจากแกสตางชนิดกันจะมีมวลแตกตางกัน แสดงวาอนุภาคประจุบวกที่
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เกิดขึ้นในหลอดรังสีแคโทด เกิดจากอะตอมของแกสเทานั้น นอกจากนี้ยังพบวาแกส H2 จะไดอนุภาค
ประจุบวกเทากับประจุลบ การคนพบอิเล็กตรอนซึ่งเปนอนุภาคที่เปนประจุลบ (negative charge) และ
โปรตอนที่มีอนุภาคเปนประจุบวก (positive charge) ซึ่งสอดคลองกับความเชื่อของนักวิทยาศาสตรที่
ยอมรับวาอะตอมของธาตุในสถานะแกสจะมีสมบัติที่เปนกลางทางไฟฟา ดังนั้นจึงสรุปไดวาอะตอมตองมี
อนุภาคลบและอนุภาคบวกอยางละเทาๆ กัน 

จากอัตราสวนประจุตอมวลของแกส H2 (e/m) เทากับ 9.58x104 คูลอมบ/กรัม (C/g) และประจุ
ของอิเล็กตรอน (e) เทากับ 1.60x10-19  คูลอมบ (C) มวลของโปรตอนคํานวณไดจาก

มวลของโปรตอน = 
ประจุอิ เล็กตรอน

ประจุตอมวลของแก สไฮโดรเจน

ดังนั้น มวลของโปรตอน
-19

-24
4

1.60x10  C
 = = 1.67x10

9.58x10  C/g
g

เมื่อเปรียบเทียบมวลของอะตอม H กับมวลของอิเล็กตรอน พบวาอะตอม H มีมวลใหญกวา
ประมาณ 1,840 เทา ทอมสันไดเสนอแบบจําลองอะตอมขึ้นเปนคนแรกเรียกวา plum-pudding model
กลาวคือ อะตอมมีลักษณะเปนทรงกลม ประกอบดวยอนุภาคที่เปนลบ เรียกวาอิเล็กตรอน และอนุภาคที่
เปนบวกเรียกวาโปรตอน อยูอยางกระจัดกระจายสม่ําเสมอภายในอะตอม ดังภาพที่ 1.5

ภาพที่ 1.5 แบบจําลองอะตอมของทอมสัน

ในป ค.ศ.1910 รัทเทอรฟอรด (Lord Ernest Rutherford) นักฟสิกสชาวนิวซีแลนด ทําการทดลอง
เพื่อศึกษาแบบจําลองอะตอมของทอมสัน แตกลับพบผลที่ไมเปนตามที่คาดและไมสอดคลองกับ
แบบจําลองอะตอมของทอมสัน รัทเทอรฟอรดทําการยิงรังสีแอลฟา (alpha particle, ) ซึ่งเปนอนุภาค
ประจุบวกไปยังแผนทองคําที่บางประมาณ 0.4 ไมโครเมตร (ซึ่งหมายความวามีอะตอมของทองคํา (Au) 
ซอนกันอยูประมาณ 1000 ชั้น) รัทเทอรฟอรดพบวารังสีแอลฟาสวนใหญทะลุผานแผนทองคําเปน
เสนตรง มีรังสีบางสวนเกิดการหักเหและมีรังสีสวนนอยมาก (1 ใน 100,000) เกิดการสะทอนกลับทาง
เดิม แสดงในภาพที่ 1.6(ก) ซึ่งจากผลการทดลองของรัทเทอรฟอรดทําใหขัดแยงกับแบบจําลองอะตอม
ของทอมสัน 2 ประเด็นคือ 

1) รังสีแอลฟา (-particle) ซึ่งเกิดจากอะตอมฮีเลียม (He) มีประจุเปนบวกและมีมวลมาก 
(มากกวา H ประมาณ 4 เทา) ควรตองชนกับโปรตอน (ประจุบวก) ที่อยูกระจัดกระจายภายในอะตอม
ตามแบบจําลองอะตอมของทอมสัน และควรสงผลใหรังสีแอลฟานาจะเบี่ยงเบนหรือสะทอนกลับมากกวา
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ที่จะทะลุผานตรงไป แตจากผลการทดลองของรัทเทอรฟอรดแสดงใหเห็นวาอะตอมมีชองวางจํานวนมาก
จึงทําใหรังสีแอลฟาสวนใหญทะลุผานตรงไปได

2) รังสีที่เบี่ยงเบนจากแนวเสนตรงแสดงวาตองเฉียดเขาใกลอนุภาคประจุบวกในอะตอม และรังสีที่
สะทอนกลับแสดงวาตองชนกับอนุภาคประจุบวกซึ่งเปนประจุที่เหมือนกันในอะตอม จึงเกิดการผลักกัน
อยางรุนแรง ดังนั้นอนุภาคประจุบวกในอะตอมนาจะรวมตัวกันอยางหนาแนน

      
      (ก)    (ข)

ภาพที่ 1.6 การทดลองของรัทเทอรฟอรด (ก) ผลการกระเจิงของรังสีแอลฟา และ (ข) สมมติฐานองคประกอบภายใน
อะตอม

ที่มา: Brown et al. Chemistry: The Central Science. 2009. p42

รัทเทอรฟอรดอธิบายผลการกระเจิงของรังสีแอลฟา จากการพุงชนอะตอมทองคําในแผนทองคํา 
วาบริเวณใจกลางอะตอมนาจะเปนที่รวมของอนุภาคประจุบวก (โปรตอน) จึงมีความหนาแนนมาก สงให
รังสีแอลฟาเบี่ยงเบนหรือสะทอนกลับเมื่อเฉียดเขาใกลหรือชน สวนบริเวณรอบนอกจะเปนอนุภาคประจุ
ลบ (อิเล็กตรอน) โดยในอะตอมอนุภาคประจุบวกและอนุภาคประจุลบจะมีจํานวนเทากัน จากการ
ทดลองพบวารังสีแอลฟา 1 ใน 100,000 อนุภาค เบี่ยงเบนออกไปเปนมุมใหญกวา 90°  ทั้งนี้เนื่องจาก
เมื่อรังสีแอลฟาเขาใกลนิวเคลียสจะมีแรงผลักระหวางประจุบวกคอนขางสูง มุมที่เบี่ยงเบนไปจึงกวางและ
ถาอนุภาคพุงตรงเขาหานิวเคลียสจะมีแรงผลักอยางแรง ทําใหรังสีมีทิศทางสะทอนกลับ ดังภาพที่ 1.6(ข) 

รัทเทอรฟอรดไดเสนอวา ภายในอะตอมสวนใหญจะเปนที่วาง ซึ่งเปนที่อยูของอิเล็กตรอน และ
ประจุบวกทั้งหมดรวมกันอยูที่ตรงกลางอะตอม เรียกวานิวเคลียส (nucleus)

การคนพบนิวตรอน 
รัทเทอรฟอรดสามารถอธิบายที่อยูของโปรตอนที่เรียกวานิวเคลียส แตพบขอสงสัยอีกประการหนึ่ง

คืออะตอม H ซึ่งเปนอะตอมที่เล็กที่สุด มีโปรตอนจํานวน 1 โปรตอน และอะตอม He มี 2 โปรตอน 
ดังนั้นอัตราสวนระหวางมวลของ He ตอ H ควรเทากับ 2:1 (เพราะวาอิเล็กตรอนเบากวาโปรตอนมาก 
จึงไมนํามาพิจารณา) แตในความเปนจริงอัตราสวนระหวางมวลของ He ตอ H เปน 4:1 รัทเทอรฟอรด
จึงเสนอวาจะตองมีอนุภาคชนิดอื่นอีกที่ไมมีประจุรวมอยูนิวเคลียส

ในป ค.ศ.1932 แชดวิก (James Chadwick) นักฟสิกสชาวอังกฤษไดทําการทดลองยิงรังสีแอลฟา
ไปยังแผนเบริลเลียม (Be) บางๆ พบวาแผนโลหะ Be จะปลอยรังสีบางชนิดที่มีอํานาจทะลุทะลวงไดดี
และมีพลังงานสูงคลายรังสีแกมมา (gamma ray) ในการทดลองตอๆ มาสามารถสรุปไดวารังสีนั้น
ประกอบดวยอนุภาคที่เปนกลางทางไฟฟา (ไมมีประจุ) มีมวลมากกวามวลของโปรตอนเล็กนอย และเมื่อ
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เปลี่ยนชนิดโลหะจากเบริลเลียมเปนธาตุโลหะอื่นๆ พบวามีอนุภาคไมมีประจุ (10n) เกิดขึ้นเชนเดียวกับ
โลหะเบริลเลียมทุกครั้ง เรียกอนุภาคที่ไมมีประจุวา นิวตรอน (neutron) 

Be 4
9 + H2

4 e ฎ C6
12 + n0

1

แชดวิกไดแสดงใหเห็นวาอนุภาคนี้เปนกลางทางไฟฟาดวยตัวมันเอง ไมไดเกิดจากการจับคูกัน
ระหวางโปรตอนและอิเล็กตรอนแตอยางใด การคนพบอนุภาคนิวตรอนในอะตอมทําใหแชดวิกไดรับ
รางวัลโนเบลสาขาฟสิกสในป ค.ศ.1935 และการคนพบนิวตรอนทําใหโครงสรางอะตอมที่เคยเสนอมา
กอนหนานี้ไมสมบูรณ เพราะไมมีการระบุอนุภาคนิวตรอนในโครงสรางอะตอม รัทเทอรฟอรดเสนอ
แบบจําลองอะตอมใหมที่วาในอะตอมนั้นมีโปรตอนและนิวตรอนรวมอยูดวยกันในนิวเคลียสและมี
อิเล็กตรอนที่มีขนาดเล็กมากเคลื่อนที่กระจายอยูเปนกลุมรอบๆ นิวเคลียส ดังแสดงในภาพที่ 1.7

ภาพที่ 1.7 แบบจําลองอะตอมของรัทเทอรฟอรดที่ในนิวเคลียสประกอบดวยโปรตอนและนิวตรอน
ที่มา: ดัดแปลงจาก http://2011period7group3.wikispaces.com/Ernest+Rutherford

อะตอมประกอบดวยอนุภาคมูลฐาน 3 ชนิดคือ อิเล็กตรอน (e) โปรตอน (p) และนิวตรอน (n) 
โดยอะตอมมีมวลนอยมาก เนื่องจากอนุภาคมูลฐานที่อยูในอะตอมมีขนาดเล็กและมีมวลนอยมาก ดัง
แสดงในตารางที่ 1.1 โดยบริเวณใจกลางเปนนิวเคลียสที่มีความหนาแนนสูง เนื่องจากภายในมีโปรตอน
และนิวตรอนมีมวลเกือบเทามวลของอะตอม สวนรอบๆ นิวเคลียสจะมีอิเล็กตรอนโคจรอยูรอบๆ โดย
นิวเคลียสมีขนาดเสนผานศูนยกลางประมาณ 10-13 เซนติเมตร (cm) ซึ่งเล็กกวาอะตอมที่มีเสนผาน
ศูนยกลางมีขนาด 10-8 เซนติเมตร ตอมาไดมีการกําหนดหนวยมวลอะตอม (atomic mass unit, amu) 
ขึ้นมาใช โดยกําหนดให 1.66054x10-24 กรัม เทากับ 1 amu หรือ 1 Dalton (D) เพื่อเปนเกียรติแกดอล
ตัน

ตารางที่ 1.1 มวลและประจุของอนุภาคมูลฐานในอะตอม
อนุภาค มวล (กรัม) มวล (amu) ประจุ (คูลอมบ) ประจุ
อิเล็กตรอน 9.10x10-28  0.0005486 1.60x10-19 -1
โปรตอน 1.67x10-24 1.007276 1.60x10-19 +1
นิวตรอน 1.67x10-24 1.008665 0 0
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1.1.2 ทฤษฎีควอนตัม
แบบจําลองอะตอมของรัทเทอรฟอรดแมจะไดรับการยอมรับกันวาใกลเคียงความเปนจริง แตไม

สามารถอธิบายขอสงสัย 2 ประการได คือ
1) เพราะเหตุใดโปรตอน (ประจุไฟฟาบวก) จึงรวมอยูดวยกันในนิวเคลียสได ซึ่งควรเกิดแรงผลัก

กันเพราะมีประจุไฟฟาเหมือนกัน
2) เพราะเหตุใดอิเล็กตรอนเคลื่อนที่รอบนิวเคลียสไดอยางสม่ําเสมอและระยะหางของการเคลื่อนที่

เทาเดิม โดยไมสูญเสียพลังงานหรือถูกดูดเขาใกลนิวเคลียส เพราะทฤษฎีพลศาสตรไฟฟาแบบดั้งเดิมเชื่อ
วาอิเล็กตรอนที่เคลื่อนที่เปนวงกลมจะเปลงรังสีแมเหล็กไฟฟา ความถี่ของรังสีแมเหล็กไฟฟาขึ้นกับ
จํานวนรอบของการหมุนตอวินาที ดังนั้นการเปลงรังสีเปนการสูญเสียพลังงาน ควรสงผลใหรัศมีวงโคจร
รอบนิวเคลียสลดลง ประกอบกับนิวเคลียสมีความเปนประจุบวกอยางหนาแนน

นักวิทยาศาสตรพยายามคนหาทฤษฎีเพื่ออธิบาย โดยอาศัยปรากกฎการณที่สังเกตจากการ
เปลงแสงของวัตถุเมื่อไดรับความรอน ที่เรียกวา การเปลงแสงของวัตถุดํา (blackbody radiation) 
กลาวคือเมื่อวัตถุไดรับความรอนประมาณ 1000 เคลวิน วัตถุนั้นจะเปลงแสงที่มองเห็นได ตัวอยางการ
เปลงแสงสีแดงของถาน (smoldering coal) เมื่อไดรับความรอนหรือเมื่ออุณหภูมิประมาณ 1500 เคลวิน
วัตถุจะเปลงแสงที่สวางมากหรือเปนสีสมสวาง และที่อุณหภูมิสูงกวา 2000 เคลวิน วัตถุจะเปลงแสงที่
สวางมากกวาจนเปนสีขาวเหมือนแสงเปลงจากใสหลอดไฟฟา ( lightbulb filament) ดังภาพที่ 1.8
ปรากฏการณเหลานี้เปนการเปลี่ยนความเขม (intensity) และความยาวคลื่น (wavelengh) ของแสงที่
เปลงออกมาของวัตถุเมื่อไดรับความรอนซึ่งเปนสมบัติเฉพาะของการเปลงแสงของวัตถุดํา การพยายาม
อธิบายปรากฏการณเหลานี้ดวยทฤษฎีแมเหล็กไฟฟาแบบดั้งเดิม (classical electromagnetic theory) 
ไมประสบผลสําเร็จ 

          smoldering coal              electric heating element            lightbulb filament
ภาพที่ 1.8 ตัวอยางการเปลงแสงของวัตถุ

ที่มา: Silberberg. Principle of General Chemistry. 2013. p265

ในป ค.ศ.1900 พลังค (Max Planck) นักฟสิกสชาวเยอรมัน ไดเสนอทฤษฎีที่อธิบายถึงการเปลง
รังสีออกจากวัตถุดํา เมื่อใหความรอนมากๆ แกวัตถุ วัตถุจะเปลี่ยนสี ชนิดของรังสีที่เปลงออกมาและ
ความเขมของรังสีที่ เปลงออกมาขึ้นอยูกับอุณหภูมิ พลังคเสนอแนวคิดใหมโดยขัดแยงกับทฤษฎี
แมเหล็กไฟฟาแบบดั้งเดิมโดยสิ้นเชิง โดยเสนอวาอะตอมหรือโมเลกุลสามารถเปลงพลังงานไดเฉพาะบาง
คา (certain quantity of energy) เทานั้น แตละอะตอมจึงมีพลังงานเฉพาะคาเทานั้น ดังนั้นพลังงานของ
รังสีที่เปลงออกจากอะตอมมีปริมาณที่จําเพาะ (fixed quantity) และมีลักษณะคลายกับเปนกลุมกอน
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เรียกวา ควอนไตซ (quantized) การเปลี่ยนแปลงพลังงานของอะตอมเกิดขึ้นเมื่ออะตอมดูดกลืนหรือ
เปลงพลังงานเปนกลุมกอน (packet) ซึ่งกลุมกอนพลังงานดังกลาว เรียกวา ควอนตัม (quantum) ซึ่ง
พลังงานของควอนตัมจึงเทากับ h  ดังนั้นอะตอมจะเปลี่ยนแปลงระดับพลังงานของมันโดยการเปลงแสง 
(หรือดูดกลืนแสง) จํานวนอยางนอยหนึ่งควอนตา และพลังงานของรังสีแมเหล็กไฟฟาที่เปลงออก (หรือ
ดูดกลืน) จะเทากับความแตกตางของแตละระดับพลังงาน พลังงานของแตละควอนตัม (E) จะเปน
สัดสวนโดยตรงกับความถี่ () ดังสมการ

E = nh ……(1.1)

เมื่อ E = พลังงานของแสง (J)
n = คาคงที่เปนเลขจํานวนเต็ม 1, 2, 3 
h = คาคงที่ของพลังค (6.626x10-34 J/s)
 = ความถี่คลื่นแสง (Hz)

จากทฤษฎีควอนตัมของพลังค (สมการ 1.1) พลังงานที่จะเปลงออกมามีคาเปนจํานวนเทาของ h
เสมอ (เชน h, 2h, 3h) หรือมีคาอยางต่ําเทากับ h ซึ่งแสดงถึงระดับพลังงานของอนุภาคที่เปลงรังสี
แมเหล็กไฟฟาออกมา

ปรากฏการณโฟโตอิเล็กทริก
ในป ค.ศ.1887 เฮิรตซ (Heinrich Hertz) พบวาเมื่อฉายรังสีอัลตราไวโอเลต (ultraviolet, UV) ไป

ยังขั้วไฟฟาซึ่งอยูในวงจรจะมีประจุไฟฟาหลุดออกมา ตอมา ฮอลลวอชส (Wilhelm Hallwachs) พบวา
เมื่อมีแสงหรือรังสีแมเหล็กไฟฟาที่มีความถี่สูงตกกระทบผิวของโลหะ จะมีอิเล็กตรอนหลุดออกจากผิว
โลหะ ปรากฏการณดังกลาวนี้เรียกวา ปรากฏการณโฟโตอิเล็กทริก (photoelectric effect) และเรียก
อิเล็กตรอนอิสระที่หลุดออกจากผิวโลหะวา โฟโตอิเล็กตรอน (photoelectron)

ทฤษฎีฟสิกสดั้งเดิม (classical physics) ทํานายวาจํานวนอิเล็กตรอนที่หลุดออกจากผิวโลหะและ
พลังงานจลนของโฟโตอิเล็กตรอนเหลานั้นขึ้นอยูกับความเขมของรังสีที่ตกกระทบเทานั้น โดยไมขึ้นกับ
ความถี่ของรังสีที่ตกกระทบ แตความเปนจริงพบวา โลหะแตละชนิดมีสมบัติเฉพาะของความถี่ขีดเริ่ม 
(threshold frequency) ที่พอเหมาะกับการเกิดโฟโตอิเล็กตรอนได สรุปไดดังนี้

1) เมื่อรังสีที่มีความถี่ต่ํากวาความถี่ขีดเริ่มของโลหะตกกระทบผิวโลหะ แมจะมีความเขมของรังสี
มากเพียงใดก็ตาม จะไมทําใหเกิดโฟโตอิเล็กตรอนขึ้นได เชนในกรณีของโฟตอนที่มีความยาวคลื่น 700 
nm ดังภาพที่ 1.9(ก) แตถารังสีมีความถี่สูงกวาความถี่ขีดเริ่มของโลหะ เชนในกรณีของโฟตอนที่มีความ
ยาวคลื่น 400 nm จะทําใหเกิดโฟโตอิเล็กตรอนขึ้น ดังภาพที่ 1.9(ก) (หมายเหตุ โฟตอนที่มีความยาว
คลื่น 700 nm มีความถี่นอยกวาโฟตอนที่มีความยาวคลื่น 400 nm) 

2) ในการศึกษาโฟโตอิเล็กทริกเซลล ดังภาพที่ 1.9(ข) พบวารังสีที่มีความถี่สูงกวาความถี่ขีดเริ่ม
ของโลหะ จํานวนโฟโตอิเล็กตรอนที่หลุดออกจากผิวโลหะจะเปนสัดสวนโดยตรงกับความเขมของรังสี
และพลังงานจลนของโฟโตอิเล็กตรอนจะเปนสัดสวนกับความถี่ของรังสี ดังภาพที่ 1.9(ค)
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                       (ก)                                   (ข)                                          (ค)
ภาพที่ 1.9 ปรากฏการณโฟโตอิเล็กทริก (ก) แสดงพลังงานโฟตอนตกกระทบผิวโลหะ

(ข) โฟโตอิเล็กทริกเซลล และ (ค) ความสัมพันธระหวางโฟโตอิเล็กตรอนกับความเขมของแสง
ที่มา: Averril, Principles of General Chemistry. (Online).

ในป ค.ศ.1905 ไอนสไตน (Albert Einstein) ไดใชทฤษฎีควอนตัมของพลังคมาอธิบาย
ปรากฏการณโฟโตอิเล็กทริก โดยรังสีที่ตกกระทบกับผิวโลหะแลวทําใหอิเล็กตรอนหลุดออกจากผิวโลหะ
ไปไดนั้น โดยโลหะแตละชนิดตองการพลังงานเฉพาะตัวคาหนึ่งที่พอจะทําใหอิเล็กตรอนหลุดออกไปได 
ไอนสไตนอธิบายปรากฏการณโฟโตอิเล็กทริกโดยคิดวาพลังงานหรือรังสีที่ตกกระทบผิวโลหะนั้นมี
ลักษณะเปนกลุมอนุภาคขนาดเล็ก ที่เรียกวา โฟตอน (photon) (โดยโฟตอน 1 ตัวมีพลังงานเทากับ h
หรือ 1 ควอนตัม) เมื่อโฟตอนตกกระทบผิวโลหะจะถายพลังงานใหกับอิเล็กตรอนของโลหะ โดยพลังงาน
สวนหนึ่งจะใชในการดึงอิเล็กตรอนแยกหลุดจากผิวโลหะ และพลังงานอีกสวนจะกลายเปนพลังงานจลนที่
ทําใหอิเล็กตรอนเคลื่อนที่ออกไป พลังงานของโฟตอนสามารถหาไดจาก

h = BE + KE ……(1.2)
เมื่อ h = พลังงานของโฟตอน 

BE = พลังงานที่ใชในการดึงอิเล็กตรอนออกจากผิวโลหะ
KE = พลังงานจลน (=1/2 m2)

จากสมการ (1.2) พลังงานที่ใชในการดึงอิเล็กตรอนออกจากผิวโลหะ กลาวเปนพลังงานยึดเหนี่ยว 
(binding energy) ของอิเล็กตรอนในโลหะนั้นๆ โดยพลังงานที่ใชในการดึงอิเล็กตรอนออกจากผิวโลหะ 
ขึ้นอยูกับความถี่ขีดเริ่มที่เปนความถี่ต่ําที่สุดที่สามารถดึงอิเล็กตรอนหลุดออกจากอะตอมได

BE = h0 ……(1.3)
เมื่อ h = คาคงที่ของพลังค (6.626x10-34 J/s)

0 = ความถี่ขีดเริ่ม
แทน h0 ลงในสมการ (1.2) จะได

      h = h0 + 1/2m2 ……(1.4)
1/2 m2 = h( - 0) ……(1.5)

เมื่อ m = มวลของอิเล็กตรอน
 = ความถี่ของรังสี (Hz)
จากสมการ (1.5) พลังงานจลนที่ทําใหอิเล็กตรอนเคลื่อนที่ออกจากอะตอมโลหะขึ้นอยูกับผลตาง

ระหวางความถี่ของรังสีเริ่มตนและความถี่ขีดเริ่ม 
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สเปกตรัมอะตอม
เมื่อใหแสงสีขาวผานชองเล็กๆ (slit) แลวใหผานปริซึมจะปรากฏเปนแถบแสงของสีรุงบนฉาก (มวง 

คราม น้ําเงิน เขียว เหลือง สม และแดง) ดังภาพที่ 1.10 แถบแสงที่เกิดขึ้นอยางตอเนื่องและสามารถ
มองเห็นไดตาเปลา จึงเรียกวา สเปกตรัมแสงที่มองเห็นได (visible spectrum) โดยสเปกตรัมประเภทนี้
จัดเปนสเปกตรัมชนิดตอเนื่อง (continuous spectrum) 

          
ภาพที่ 1.10 การเกิดสเปกตรัมชนิดตอเนื่อง

ที่มา: http://www2.chemistry.msu.edu/faculty/reusch/VirtTxtJml/Spectrpy/UV-Vis/spectrum.htm

แตถาแสงที่เกิดจากการเปลงรังสีจากอะตอมของธาตุในหลอดปลอยประจุ (discharge tube) 
สเปกตรัมที่ไดจะไมเปนสเปกตรัมชนิดตอเนื่อง เชนแสงที่เปลงจากหลอดปลอยประจุที่บรรจุแกส H จะ
ปรากฏเปนเสนๆ บนฉากรับภาพ ดังแสดงในภาพที่ 1.11(ก) เรียกสเปกตรัมประเภทนี้วา สเปกตรัมเสน  
(line spectrum) หรือ สเปกตรัมอะตอม (atomic spectrum) โดยที่สเปกตรัมอะตอมจะเปนสมบัติ
เฉพาะของธาตุแตละธาตุ ธาตุตางชนิดกันจะมีสเปกตรัมอะตอมที่แตกตางกัน ดังแสดงในภาพที่ 1.11(ข) 

(ก)

(ข)
ภาพที่ 1.11 สเปกตรัมอะตอม (ก) ไฮโดรเจน และ (ข) โซเดียม ฮีเลียม นีออน และปรอท

ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Principle of General Chemistry. 2013. p223
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แกส H2 เปลงแสงมองเห็นไดคือสีมวง (=410 nm), สีน้ําเงิน (=434 nm), สีเขียว (=486 
nm) และสีแดง (=656 nm) ดังภาพที่ 1.11(ก) เนื่องจากอิเล็กตรอนที่อยูรอบอะตอมของแกส H2

ไดรับพลังงานสูง อิเล็กตรอนเหลานี้จึงถูกกระตุนโดยเปลี่ยนจากสถานะพื้น (ground state) ไปยังสถานะ
กระตุน (excited state) และเมื่ออิเล็กตรอนกลับคืนสูสถานะพื้นจึงคายพลังงานสวนที่เกินออกมาในรูป
ของรังสีที่ปรากฏบนฉากรับภาพเปนเสน ลักษณะการคายพลังออกมาวาเปนเสนสวาง เรียกอีกอยางวา 
สเปกตรัมเปลงออก (emission spectrum) ซึ่งธาตุแตละชนิดจะมีลักษณะสเปกตรัมอะตอมที่มีลักษณะ
เฉพาะตัว ดังนั้นจึงกลาวไดวาสเปกตรัมอะตอมเปนสมบัติเฉพาะของแตละธาตุ โดยธาตุตางชนิดกันจะ
ปรากฏความยาวคลื่นของสเปกตรัมอะตอมตางกัน 

ตัวอยางสเปกตรัมอะตอม H ที่แสดงในภาพที่ 1.11(ก) เปนสเปกตรัมที่ปรากฏในยานแสงที่
มองเห็นไดดวยตาเปลา หรือยานวิสิเบิล (visible) อยางไรก็ตาม อะตอม H ยังสามารถเปลงแสงในยาน
อินฟราเรด (infrared) และยานอัลตราไวโอเลต (ultraviolet) ไดดวย แตในยานทั้งสองนี้ไมสามารถ
มองเห็นไดดวยตาเปลา

ในป ค.ศ.1885 บัลเมอร (Johann Jakob Balmer) นักฟสิกสชาวสวิสไดเสนอสมการเพื่อใช
คํานวณความยาวคลื่นของสเปกตรัมอะตอมตางๆ ของแกส H2 ที่สามารถมองเห็นไดดวยตาเปลา (สีแดง 
สีเขียว และสีน้ําเงิน) 

ν 2 2
1 1 1= =  R -

2 n
 
   

……(1.6)

เมื่อ  ν = เลขคลื่น
 = ความยาวคลื่น (nm)
R = คาคงที่ของริดเบิรก (109,678 cm-1)
n = เลขจํานวนเต็ม ซึ่งมีคาตั้งแต 3, 4, 5, 6, …

จากการแทนคา n ในสมการ (1.6) สามารถคํานวณความยาวคลื่นของสเปกตรัมอะตอมตางๆ ใน
ยานที่มองเห็นไดดวยตาปลา เชน ถา n=3

ν -11 1 1= = 109,678 cm -
4 9

 
   

ν -1= 15,233 cm
หรือคํานวณความยาวคลื่นของสเปกตรัมอะตอม เมื่อ n=3 จากสมการ (1.6) จะได

-1

1=
1 1109,678 cm -4 9


 
 
 

-5= 6.565x10  cm
     =  656.5 nm

หมายเหต ุ 1 nm = 10-9 m
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ในทํานองเดียวกัน เมื่อแทนคา n = 4, 5 และ 6 ในสมการ (1.6) จะไดคา =486.3 nm, =
432.4 nm และ =410.3 nm ตามลําดับ ความยาวคลื่นของสเปกตรัมอะตอมทั้งหมดที่คํานวณไดโดย
ใชสมการ (1.6) เรียกวา อนุกรมบัลเมอร (Balmer series) ซึ่งเปนความยาวคลื่นของสเปกตรัมอะตอมใน
สวนเฉพาะสเปกตรัมในยานที่มองเห็นไดดวยตาเปลา

อนุกรมของสเปกตรัมอะตอมในยานที่ไมสามารถมองเห็นไดดวยตาเปลาสามารถคํานวณไดโดยใช
สมการที่ดัดแปลงจากสมการ (1.6) คือ

2 2
a b

1 1 1= = R -
n n
     

……(1.7)

เมื่อ na และ nb = เลขจํานวนเต็ม อาจมีคา 1, 2, 3, 4,... 
การคํานวณสเปกตรัมอะตอมในยานที่ไมสามารถมองเห็นไดดวยตาเปลาจากสมการ (1.7) มี

ขอกําหนดวา nb จะตองมีคามากกวา na เสมอ เชนถา na=1 คาของ nb จะตอง = 2, 3, 4,….  เมื่อ
แทนคา na และ nb ที่คาตางๆ จะทําใหไดอนุกรมของสเปกตรัมอะตอม ดังนี้ 

เมื่อ na=1 คาความยาวคลื่นตางๆ ที่คํานวณไดจะเรียกวา อนุกรมไลแมน (Lyman series) ซึ่ง
ปรากฏในยานอัลตราไวโอเลต (ยูวี)

เมื่อ na=2 คาความยาวคลื่นตางๆ ที่คํานวณได เรียกวาอนุกรมบัลเมอร (Balmer series) ซึ่ง
ปรากฏในยานที่มองเห็นไดดวยตาเปลา (วิสิเบิล)

เมื่อ na=3 คาความยาวคลื่นตางๆ ที่คํานวณไดเรียกวาอนุกรมพาสเชน (Paschen series) ซึ่ง
ปรากฏในยานอินฟราเรด

เมื่อ na=4 คาความยาวคลื่นตางๆ ที่คํานวณไดเรียกวาอนุกรมแบรกเกต (Bracket series) ซึ่ง
ปรากฏในยานอินฟราเรด

เมื่อ na=5 คาความยาวคลื่นตางๆ ที่คํานวณไดเรียกวาอนุกรมฟนด (Pfund series) ซึ่งปรากฏใน
ยานอินฟราเรด

อนุกรมของสเปกตรัมอะตอมของ H และยานความยาวคลื่นที่สเปกตรัมอะตอมของ H แสดงใน
ตารางที่ 1.2 เห็นไดวาอนุกรมบัลเมอร จะปรากฏในยานที่มองเห็นไดดวยตาเปลา ดังภาพที่ 1.12 ซึ่ง
สอดคลองกับการคํานวณตามสมการ (1.6) ดังนี้

เมื่อ n = 3  = 656.5 nm
n = 4  = 486.3 nm
n = 5   = 432.4 nm
n = 6  = 410.3 nm
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ตารางที่ 1.2 อนุกรมเสนของสเปกตรัมอะตอมของไฮโดรเจน
อนุกรม na nb ยานความยาวคลื่น
ไลแมน 1 2, 3, 4, 5, 6,... อัลตราไวโอเลต
บัลเมอร 2 3, 4, 5, 6, 7,... ที่มองเห็นไดดวยตาเปลา
พาสเชน 3 4, 5, 6, 7, 8,... อินฟราเรด
แบรกเกต 4 5, 6, 7, 8, 9,... อินฟราเรด
ฟนด 5 6, 7, 8, 9, 10,... อินฟราเรด

           Pfund series

Bracket series

Paschen series

           Balmer series

       Lyman series
ภาพที่ 1.12 อนุกรมของสเปกตรัมอะตอมของอะตอมไฮโดรเจน

ที่มา: ดัดแปลงจาก Chang and Goldsby. Chemistry. 2013. p288

แบบจําลองอะตอมไฮโดรเจนของโบร
ในป ค.ศ.1913 โบร (Neils Bohr) นักฟสิกสชาวเดนมารก ไดเสนอแบบจําลองอะตอมไฮโดรเจน 

(H) ขึ้นมาใหมโดยขยายความคิดแบบจําลองอะตอมของรัทเทอรฟอรด อาศัยแนวคิดเกี่ยวกับสเปกตรัม
อะตอมและทฤษฎีควอนตัมของพลังค โบรเสนอเกี่ยวกับการเคลื่อนที่ของอิเล็กตรอนที่เปนวงโคจรรอบ
นิวเคลียสและการเปลี่ยนแปลงระดับพลังงานของอิเล็กตรอนของอะตอม H โดยมีสมมติฐาน 3 ประการ 
ดังนี้

1) อะตอม H มีระดับพลังงานที่แนนอนเทานั้น เรียกวา สถานะคงที่ (stationary state) ซึ่งแตะ
สถานะดังกลาวจะเปนตัวกําหนดวงโคจรของอิเล็กตรอนรอบนิวเคลียส เมื่อระดับพลังงานยิ่งสูงขึ้น 
ระยะหางของการโคจรจะไกลขึ้นดวย ดังนั้นอิเล็กตรอนจึงโคจรรอบนิวเคลียสเปนวงกลมโดยไมมีการ
สูญเสียพลังงานแตอยางใด ดวยเหตุนี้อิเล็กตรอนจึงไมวิ่งเขาใกลหรือชนกับนิวเคลียส โมเมนตัมเชิงมุม 

(angular momentum) ของวงโคจรจะมีคาเปนจํานวนเต็มเทาของ nh
2

ซึ่งเขียนไดวา 

n=
n=7
n=6
n=5

n=4

n=3

n=2

n=1

41
0.3

nm
43

2.4
nm

48
6.3

nm

   
  

65
6.5

nm
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nhL = mvr = 
2 ……(1.8)

เมื่อ L = โมเมนตัมเชิงมุม 
m = มวลของอิเล็กตรอน 
v = ความเร็วของอิเล็กตรอน
r = รัศมีของวงโคจร
n = เลขควอนตัมหลัก (เลขจํานวนเต็ม 1, 2, 3,....)
h = คาคงที่ของพลังค (6.626x10-34 J/s)

2) อะตอมจะไมมีการเปลงรังสีหรือคลื่นแมเหล็กไฟฟาใดๆ ออกมาขณะที่อิเล็กตรอนโคจรอยูใน
ระดับพลังงานคงที่ (สถานะคงที่) 

3) เมื่ออิเล็กตรอนไดรับพลังงานในปริมาณที่เหมาะสมคาหนึ่ง อิเล็กตรอนสามารถเปลี่ยนระดับ
พลังงานวงโคจรจากสถานะคงที่ไปยังวงโคจรอีกระดับหนึ่ง (สูงกวาหรือต่ํากวาเดิม) สถานะคงที่ใหมนี้เปน
สถานะที่ไมเสถียร อิเล็กตรอนจะกลับมาอยูในระดับพลังงานสถานะคงที่เดิม การเปลี่ยนระดับพลังงาน
ของอิเล็กตรอนเกิดขึ้นไดทั้งการดูดกลืนโฟตอน (absorption) หรือการปลดปลอยโฟตอน (emission) 
โดยที่พลังงานโฟตอนจะเทากับคาพลังงานที่แตกตางกันของพลังงานของวงโคจรทั้งสองสถานะ

Ephoton = Eatom = Efinal – Einitial = h
โดยอิเล็กตรอนที่เปลี่ยนวงโคจรจากวงในไปสูวงนอกจะไดรับพลังงานจากภายนอกเขาไปกระตุน

(จึงเปนการดูดพลังงาน) ในทางกลับกันอิเล็กตรอนที่เปลี่ยนวงโคจรจากวงนอกเขามาสูวงในจะคาย
พลังงานออกมา (จึงเปนการคายพลังงาน) ดังภาพที่ 1.13 สถานะคงที่ของอิเล็กตรอนกอนที่จะมีการ
เปลี่ยนแปลงวงโคจร เรียกวา สถานะพื้น (ground state) และเรียกสถานะที่มีการเปลี่ยนแปลงวงโคจรวา 
สถานะกระตุน (excited state) 

ภาพที่ 1.13 การเปลี่ยนแปลงพลังงานของอิเล็กตรอนเมื่อมีการเปลี่ยนวงโคจร

การเปลี่ยนระดับพลังงานของอิเล็กตรอนไมจําเปนตองเปลี่ยนไปยังระดับพลังงานที่อยูติดกัน อาจมี
การเปลี่ยนขามระดับพลังงานไดขึ้นกับปริมาณพลังงานโฟตอนที่ไดรับ พิจารณารูปแบบของอะตอม
เหมือนระบบสุริยะจักรวาล อะตอมไฮโดรเจนประกอบดวยนิวเคลียส เปรียบเสมือนเปนดวงอาทิตยอยู
ตรงกลางของระบบ มีอิเล็กตรอนหนึ่งตัว (เทียบไดกับวาระบบนี้มีดาวเคราะหเพียงดวงเดียว) เคลื่อนที่
รอบนิวเคลียสเปนวงโคจรที่มีรัศมีขนาดตางๆ โดยมีเงื่อนไขวา อิเล็กตรอนสามารถโคจรในวงโคจรไดทีละ
วงตามที่กําหนด โดยโคจรจากวงในสุดออกไปตามลําดับ เมื่ออิเล็กตรอนเปลี่ยนระดับพลังงานจากวงใน

        n=3           ดูดกลืนพลังงาน                  

        n=2

        n=1                                  
                                               คายพลังงาน
นิวเคลียส
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วงหนึ่งไปยังวงนอกอีกวงหนึ่ง มันจะดูดกลืนพลังงานคาหนึ่งที่มีคาแนนอน ทําใหเห็นสเปกตรัมการ
ดูดกลืน แตถาอิเล็กตรอนเปลี่ยนระดับพลังงานลงมาจากวงนอกวงเดิมเขาสูวงในวงเดิม มันจะปลดปลอย
พลังงานดวยคาเดียวกันและจะไดสเปกตรัมการเปลงออก ดังภาพที่ 1.14 จากกระบวนการดูดกลืนและ
เปลงออกพลังงานนี้สามารถสรางสมการคณิตศาสตรอยางงายเพื่อทํานายตําแหนงอิเล็กตรอนได ดัง
สมการ (1.6) ทฤษฎีแบบจําลองไฮโดรเจนของโบรสามารถอธิบายดวยสมการของบัลเมอรที่สามารถ
ทํานายตําแหนงเสนสเปกตรัมของไฮโดรเจนอะตอมไดแมนยํา

ภาพที่ 1.14 พลังงานของอะตอมเมื่อการเปลี่ยนแปลงระดับพลังงานของอิเล็กตรอน

โบรไดเสนอแบบจําลองของอะตอม H โดยสามารถอธิบายพฤติกรรมของอิเล็กตรอนและสามารถ
คํานวณระดับพลังงานตางๆ ทําใหสามารถอธิบายการเกิดสเปกตรัมอะตอมของ H ไดเปนอยางดี 
แบบจําลองอะตอมของโบร สรุปไดคือ อะตอมประกอบนิวเคลียสที่มีประจุไฟฟาบวกและมีอิเล็กตรอน
โคจรอยูรอบๆ นิวเคลียส โดยอิเล็กตรอนจะเคลื่อนที่รอบนิวเคลียสเปนวงคลายกับวงโคจรของดาว
เคราะหรอบดวงอาทิตย ดังภาพที่ 1.15 แตละวงจะมีระดับพลังงานเฉพาะตัว ระดับพลังงานของ
อิเล็กตรอนที่อยูใกลนิวเคลียสที่สุด จะมีพลังงานต่ําที่สุด เรียกวาระดับ K (K-shell) และระดับพลังงานที่
อยูถัดออกไปเรียกเปน L, M, N, … ตามลําดับ ตอมาไดมีการใชตัวเลขแสดงระดับพลังงานของวงโคจร
อิเล็กตรอน คือ  n = 1  หมายถึงระดับพลังงานที่ 1 หรือ เชลล K

n = 2  หมายถึงระดับพลังงานที่ 2 หรือ เชลล L
n = 3  หมายถึงระดับพลังงานที่ 3 หรือ เชลล M
n = 4  หมายถึงระดับพลังงานที่ 4 หรือ เชลล N

ภาพที่ 1.15 แบบจําลองอะตอมของโบร

n=4
n=3
n=2

n=1

นิวเคลียส
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แบบจําลองอะตอมของโบรสามารถอธิบายสเปกตรัมแบบเสนไดเปนอยางดี เนื่องจากเปนพลังงาน
เฉพาะที่เปลงออกมา การเปลงออกเกิดขึ้นเมื่ออิเล็กตรอนเคลื่อนที่ไปยังวงโคจรที่อยูใกลนิวเคลียส ซึ่งเปน
การเปลี่ยนแปลงระดับพลังงานของอะตอมจากสถานะสูงกวาไปยังสถานะต่ํากวา ดังนั้นสเปกตรัมของ
อะตอมจึงไมเปนแถบตอเนื่องเพราะพลังงานของอะตอมมีคาเฉพาะเทานั้น

แบบจําลองอะตอมของโบรใชอธิบายเกี่ยวกับสเปกตรัมอะตอมของ H ไดเปนอยางดี แตไมสามารถ
อธิบายอะตอมที่มีอิเล็กตรอนมากกวาหนึ่งอิเล็กตรอนได จึงไดมีการศึกษาเพิ่มเติมทางกลศาสตร
ควอนตัม และมีการสรางสมการสําหรับใชคํานวณโอกาสที่จะพบอิเล็กตรอนในระดับพลังงานตางๆ 

โบรไดนําทฤษฎีควอนตัมของพลังคมาใชในการคํานวณหารัศมีวงโคจรของอิเล็กตรอนรอบ
นิวเคลียสที่เรียกวา ออรบิท (orbit) ซึ่งสมมติการเคลื่อนที่ของอิเล็กตรอนรอบนิวเคลียสเปนวงกลม การ
คํานวณรัศมีวงโคจรของอิเล็กตรอนไดจากสมการ

2

2 2
n hr =

4 mZe
……(1.9)

เมื่อ r = รัศมีวงโคจรของอิเล็กตรอน
n = เลขจํานวนเต็ม 1, 2, 3 
h = คาคงที่ของพลังค (6.626x10-34 J/s)
m = มวลของอิเล็กตรอน
Z = เลขอะตอม
e = ประจุของอิเล็กตรอน

การคํานวณหาคาพลังงานของอิเล็กตรอนในระดับพลังงานตางๆ เพื่อบอกคาพลังงานของ
อิเล็กตรอนที่ครอบครองในแตละระดับพลังงานนั้นๆ วามีมากนอยเพียงใด โดยคาพลังงานของ
อิเล็กตรอนในระดับพลังงานใดๆ จะขึ้นอยูกับวงโคจรของอิเล็กตรอน ซึ่งคือเลขควอนตัมหลัก คาพลังงาน
ของอิเล็กตรอนที่ครอบครองในแตละระดับพลังงาน คํานวณไดจากสมการ

2 2

n 2 2
4 mZe 1E = -

h n
   

    
……(1.10)

เมื่อ En = คาพลังงานของอิเล็กตรอนที่ครอบครองในระดับพลังงาน n
m = มวลของอิเล็กตรอน
Z = เลขอะตอม
e = ประจุของอิเล็กตรอน (1.602x10-19 C)
h = คาคงที่ของพลังค (6.626x10-34 J/s)
n = เลขจํานวนเต็ม 1, 2, 3 

สมการ (1.10) เขียนอยางงายไดดังนี้

n H 2
1E = (-R )
n

……(1.11)

เมื่อ RH = คาคงที่ของริดเบิรก (109,678 cm-1)
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จากสมการ (1.11) พบวาอิเล็กตรอนของอะตอม H ที่ครอบครองอยูระดับพลังงานที่ 1 (เชลล K)
จะมีคาพลังงานเทากับ –1,312.1 kJ/mol

โครงสรางอะตอมในทรรศนะปจจุบัน
ทฤษฎีอะตอมของโบรระบุการเคลื่อนที่ของอิเล็กตรอนเปนวงกลม แตในภายหลังพบวาไมถูกตอง

และมีขอบกพรอง เพราะไมสามารถใชอธิบายกับอะตอมที่มีอิเล็กตรอนมากกวาหนึ่งอิเล็กตรอนได นัก
ฟสิกสชาวเยอรมันชื่อ ซอมเมอเฟลด (Arnold Johannes Wilhelm Sommerfeld) เสนอวาวงโคจรของ
อิเล็กตรอนไมไดเปนวงกลมเพียงอยางเดียว แตอาจเปนวงรีดวย ซึ่งสามารถอธิบายความแตกตางของ
เสถียรภาพของอิเล็กตรอนในระดับพลังงานเดียวกันได 

ในป ค.ศ.1924 เดอ เบรย (Louis Victor DeBroglie) นักวิทยาศาสตรชาวฝรั่งเศสไดเสนอแนวคิด
เพื่ออธิบายพลังงานเฉพาะของอิเล็กตรอนในอะตอม โดยเสนอวา ถาพลังงานมีสมบัติเปนอนุภาค
(particle) ได สสารก็มีสมบัติเปนคลื่น (wave) ไดเชนกัน เดอ เบรย ใหเหตุผลวาถาอิเล็กตรอนมีการ
เคลื่อนที่เสมือนคลื่นในวงโคจรที่มีรัศมีคงที่ อิเล็กตรอนควรมีความถี่และพลังงานที่แนนอน โดย เดอ
เบรยเปรียบเทียบสมการของไอนสไตนและสมการของพลังค

สมการของไอนสไตน 
E = mc2 ……(1.12)

สมการของพลังค
E = h ……(1.13)

เมื่อรวมสมการของไอนสไตนกับสมการของพลังค จะได
mc2 = h ……(1.14)

hmc = 
c
 ……(1.15)

แตจาก c=  ดังนั้น

hmc =  ……(1.16)

เมื่อ mc = พลังงานของโฟตอน (E)
c = ความเร็วแสง (3.0x108 m/s)
h = คาคงที่ของพลังค (6.626x10-34 J/s)
 = ความยาวคลื่น

ถาอนุภาคมีความเร็วนอยกวาความเร็วแสง v แทนดวย c สมการ (1.16) เขียนใหมไดดังนี้


hmv = ……(1.17)

หรือ h=
mv

 ……(1.18)                       
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สมการ (1.18) เรียกวา ความยาวคลื่นเดอ เบรย (de Brogile wavelength) สามารถคํานวณหา
ความยาวคลื่นของอนุภาคที่มีมวล (m) และเคลื่อนที่ดวยความเร็ว (v) ได และสามารถสรุปไดวา อนุภาค
สามารถแสดงสมบัติเปนคลื่นไดเชนกัน จากสมการเดอ เบรย แสดงความสัมพันธระหวางความยาวคลื่น
กับโมเมนตัม จะเห็นไดวา ถาวัดคา  ไดแมนยํา จะทําใหวัดคาโมเมนตัมไดแมนยําดวย แตถาวัดคา 
ผิดพลาด จะทําใหคาโมเมนตัมผิดพลาดไปดวย

หลักความไมแนนอนของไฮเซนเบิรก
สืบเนื่องจากความไมแนนอนในการวัดตําแหนงและโมเมนตัมของอิเล็กตรอนในอะตอม ในป ค.ศ. 

1927 ไฮเซนเบิรก (Werner Heisenberg) ทําการทดลองในหัวสมอง (thought experiment) เพื่อวัด
ตําแหนงของอิเล็กตรอน จากแนวคิดพื้นฐานที่วา ถาเราตองการรูวาอิเล็กตรอนอยูตําแหนงใดที่แนนอน 
เราตองเห็นอิเล็กตรอนนั้นไดอยางชัดเจน แตเนื่องจากอิเล็กตรอนเคลื่อนที่ตลอดเวลา เราจึงไมสามารถ
ระบุตําแหนงของอิเล็กตรอนที่แนนอนได ซึ่งไฮเซนเบิรกสรุปจากสมบัติความเปนคลื่นของอิเล็กตรอนวา 
“ไมมีโอกาสที่จะระบุตําแหนงและโมเมนตัมของอนุภาคไดอยางแมนยําพรอมกันในเวลาเดียวกัน” เรียก
หลักการวา หลักความไมแนนอนของไฮเซนเบิรก (Heisenberg’s uncertainty principle) หลักการนี้
ขยายความไดคือ หากสามารถวัดตําแหนงอนุภาคไดแมนยํา จะไมมีทางบอกตําแหนงของโมเมนตัมได
ในทางกลับกัน ถาหากสามารถระบุคาโมเมนตัมไดอยางแมนยํา จะไมมีทางตําแหนงของอนุภาคไดอยาง
แมนยํา ดังนั้นถาวัดตําแหนงผิดพลาดไปมาก (ความไมแนนอนในการวัดมีคามาก) จะวัดคาโมเมนตัม
ผิดพลาดนอย แตถาวัดตําแหนงผิดพลาดนอย (ความไมแนนอนในการวัดมีคานอย) จะวัดคาโมเมนตัม
ผิดพลาดมาก ไฮเซนเบิรกสรุปวาไมวาจะวัดปริมาณทั้งสองไดคาผิดพลาด อยางไรก็ตาม คาความไม
แนนอนในการวัดปริมาณทั้งสองคูณกันแลวตองไดคาคงที่ตัวหนึ่ง และคาคงที่ตัวนั้นตองไมนอยกวา
คาคงที่ของพลังค ซึ่งเขียนเปนสมการคณิตศาสตรอยางงายไดดังนี้

xpx  h ……(1.19)

เมื่อ x = ความไมแนนอนในการวัดตําแหนงของอนุภาคตามแนวแกน x
px = ความไมแนนอนสําหรับคาโมเมนตัมเชิงเสนตรงของอนุภาคในทิศทาง x
h = คาคงที่ของพลังค

ตอมาไฮเซนเบิรกไดศึกษาอยางละเอียด โดยวัดทั้งตําแหนงและโมเมนตัมของระบบที่เหมือนกัน
หลายครั้งและคํานึงถึงการกระจายความนาจะเปน (probability distribution) ของคาที่วัดได

xpx 
h

4   หรือ     xpx 
h
2

……(1.20)

เมื่อ  
h

h = 
2
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(ก)

   
      (ข)                                                 (ค)

ภาพที่ 1.16 หลักความไมแนนอนของไฮเซนเบิรก (ก) กลุมคลื่นที่ใชแทนอนุภาค (ข) กลุมคลื่นแคบ บอก x ไดงายแต
บอก  ไดยาก และ (ค) x นอย แต p มาก

ถาอนุภาคประพฤติตัวเปนคลื่นดังภาพที่ 1.16(ก) เราไมสามารบอกไดวาอยางแนนอนวาอนุภาค
อยูที่ใด แตเราจะบอกไดวาตองอยูที่ใดที่หนึ่งภายใน x ถา x แคบ ตําแหนงจะแนนอนมาก แตความ
ยาวคลื่นเฉลี่ยที่ไดจาก x นอยๆ จะผิดพลาดจากคาจริงมากกวาที่หาไดจาก x มากๆ นั่นคือ x 
นอยความยาวคลื่นไมคอยแนนอนมากทําใหโมเมนตัมก็ไมแนนอนมากดวย

ในป ค.ศ.1926 ชเรอดิงเงอร (Erwin Schrodinger) นักฟสิกสชาวออสเตรีย ไดอาศัยแนวคิดของ
เดอ เบรย คืออนุภาคแสดงสมบัติเปนคลื่นได ดังนั้น ถาอิเล็กตรอนเปนอนุภาค แตประพฤติตัวแบบคลื่น
ได กควรจะมีสมการการเคลื่อนที่เชนเดียวกับคลื่น ชเรอดิงเงอรสามารถเขียนสมการคลื่น (wave 
equation) โดยแทนอิเล็กตรอนดวยกลุมคลื่นและเคลื่อนที่ดวยความเร็วกลุมที่เทากับความเร็วของอนุภาค
ซึ่งเปนหลักการทางกลศาสตรคลื่นมาอธิบายโครงสรางของอะตอม H และอะตอมที่มีอิเล็กตรอนมากกวา
หนึ่งอิเล็กตรอนได 

ชเรอดิงเงอรแสดงใหเห็นวาการเคลื่อนที่ของอิเล็กตรอนเปนไปในลักษณะคลื่นซึ่งจะมีสามมิติ 
สมการคลื่นและวิธีการแกสมการชเรอดิงเงอร ตองใชวิธีโดยประมาณ วิธีการแกยุงยากและสลับซับซอน
มาก ปจจุบันสมการชเรอดิงเงอรไดกลายเปนการศึกษาทางดานฟสิกสสาขาหนึ่งที่เรียกวา กลศาสตรคลื่น 
(wave mechanics) หรือควอนตัมแมคคานิก (quantum mechanics) สมการของชเรอดิงเงอรเปน
สมการดิฟเฟอเรนเซียลที่เปนคณิตศาสตรชั้นสูง 

  


2 2

2 2

8 m
+ (E - V) = 0

x h
……(1.21)      

เมื่อ x = ตําแหนงของอนุภาคใน 1 มิติ
m = มวลของอิเล็กตรอน
E = พลังงานของอิเล็กตรอน
V = พลังงานศักย

สมการชเรอดิงเงอรเขียนอยางยอ ไดคือ
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H = E ……(1.22)      

เมื่อ H = เฮมิลโตเนียน (hamiltonian) เปนตัวจัดกระทํา (operator)
E = พลังงานของอิเล็กตรอน
 = ฟงกชันคลื่น (wave function)

การแกสมการชเรอดิงเงอร จะตองใชวิธีการทางคณิตศาสตรที่ยุงยาก แตผลลัพธของการแก
สมการชเรอดิงเงอรทําใหเกิดอนุกรมของฟงกชันทางคณิตศาสตรที่เรียกวา ฟงกชันคลื่น (wave function) 
แทนสัญลักษณ  มาจากอักษรกรีกอานวา ไซ (Psi) โดยคากําลังสองของฟงกชันคลื่น (2) จะใหขอมูล
เกี่ยวกับบริเวณของอิเล็กตรอนที่อยูในระดับพลังงานที่เปนไปไดและบอกไดวาบริเวณใดบางที่มีโอกาสจะ
พบอิเล็กตรอนสูงสุดหรือมีความหนาแนนของประจุลบมากที่สุด บริเวณที่มีโอกาสจะพบอิเล็กตรอนสูงสุด
เรียกวา ออรบิทัลเชิงอะตอม (atomic orbital) 

ผลลัพธของการแกสมการชเรอดิงเงอรสามารถอธิบายคาตัวแปรตางๆ ในสถานะคงที่ตามทฤษฎี
ของโบร เชนตามแบบจําลองอะตอมของโบรระบุตําแหนงของอิเล็กตรอนที่เคลื่อนที่เปนวงกลมรอบ
นิวเคลียสมีรัศมีหาง 52.9 พิโกเมตร (pm) แตจากการแกสมการชเรอดิงเงอรแสดงใหเห็นวาจะสามารถ
พบอิเล็กตรอนไดทุกบริเวณในอะตอม แตบริเวณที่นาจะมีโอกาสพบอิเล็กตรอนไดมากที่สุดหรือหนาแนน
ที่สุดจะอยูที่ระยะหางจากนิวเคลียส 52.9 พิโกเมตร จากแนวคิดดังกลาวนี้ทําใหแบบจําลองอะตอมตาม
สมการชเรอดิงเงอรจะเปนเหมือนกลุมหมอกอิเล็กตรอน (electron cloud) ที่โคจรลอมรอบนิวเคลียส

เลขควอนตัม
เลขควอนตัม (quantum number) เปนคาไดจากการแกสมการชเรอดิงเงอรเพื่อหาคาพลังงานและ

บริเวณที่มีโอกาสพบอิเล็กตรอนในสามมิติ เลขควอนตัม 3 ชนิดแรกคือ เลขควอนตัมหลัก เลขควอนตัม
โมเมนตัมเชิงมุม และเลขควอนตัมแมเหล็ก จะสัมพันธกันอยางตอเนื่อง เลขควอนตัมเหลานี้ใชบอกระดับ
พลังงาน ขนาด รูปรางและทิศทางของออรบิทัลเชิงอะตอมที่อิเล็กตรอนครอบครองอยูในออรบิทัลนั้นๆ
สวนเลขควอนตัมชนิดที่ 4 คือเลขควอนตัมสปน ซึ่งใชระบุพฤติกรรมของอิเล็กตรอนหนึ่งๆ ที่ครอบครอง
ในออรบิทัล เลขควอนตัมทั้ง 4 ชนิดประกอบดวย

1) เลขควอนตัมหลัก (principal quantum) เขียนแทนดวยสัญลักษณ n เปนเลขที่แสดงระดับ
พลังงานหลักของอิเล็กตรอน (หรือเรียกวาเชลล) โดย n มีคาเปนจํานวนเต็ม 1, 2, 3,... (โดย n ตรงกับ
ระดับพลังงาน n ในทฤษฎีของโบร) โดยถา n เทากับ 1 ระดับพลังงานของอิเล็กตรอนมีเพียง 1 ระดับ 
อิเล็กตรอนจะอยูใกลนิวเคลียสมากที่สุดและมีคาพลังงานต่ําที่สุด ซึ่งสอดคลองกับทฤษฎีของโบร แตถา n
ยิ่งมีคามาก ระดับพลังงานของอิเล็กตรอนมีหลายระดับ อิเล็กตรอนจะอยูในระดับพลังงานสูงขึ้น จะอยู
หางจากนิวเคลียสมากขึ้นและมีคาพลังงานสูงขึ้นตามลําดับ ระดับพลังงานหลักของอิเล็กตรอนเขียนแทน
ดวยตัวอักษร K, L, M และ N ดังแสดงในตารางที่ 1.3
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ตารางที่ 1.3 เลขควอนตัมหลักและชื่อเรียกเชลล
เลขควอนตัมหลัก (n) ระดับพลังงานหลัก(n) ชื่อเรียกเชลล
1 1 K
2 2 L
3 3 M
4 4 N

2) เลขควอนตัมโมเมนตัมเชิงมุม (angular momentum quantum) เขียนแทนดวยสัญลักษณ l จะ
บอกถึงโมเมนตัมเชิงมุมในการเคลื่อนที่ของอิเล็กตรอนรอบนิวเคลียส ถา l มีคาสูงแสดงวา อิเล็กตรอน
เคลื่อนที่ดวยโมเมนตัมเชิงมุมสูงและมีพลังงานสูง

เลขควอนตัมโมเมนตัมเชิงมุมยังบอกรูปรางของออรบิทัลเชิงอะตอมที่อิเล็กตรอนนั้นครอบครองอยู
คา l ขึ้นกับเลขควอนตัมหลัก n ดังนี้

l เปนจํานวนเต็ม มีจํานวนตั้งแต 0, 1, 2, … (n -1) กลาวคือ
ถา  n = 1      l จะมี 1 คา คือ 0  
ถา  n = 2      l จะมี 2 คา คือ 0  และ 1  
ถา  n = 3      l จะมี 3 คา คือ 0, 1 และ 2  
ถา  n = n      l จะมี n คา คือ 0, 1,  2, 3,...... และ (n -1)  

คา l มักระบุเปนตัวอักษรแทนชนิดของออรบิทัลเชิงอะตอม  ดังนี้
l = 0  ตรงกับระดับยอย s เรียกวา ออรบิทัล-s
l = 1 ตรงกับระดับยอย p เรียกวา ออรบิทัล-p
l = 2  ตรงกับระดับยอย d เรียกวา ออรบิทัล-d
l = 3  ตรงกับระดับยอย f เรียกวา ออรบิทัล-f

ตารางที่ 1.4 ชนิดของออรบิทัลเชิงอะตอมที่สัมพันธกับเลขควอนตัมโมเมนตัมเชิงมุม
n คา l ชนิดของออรบิทัลเชิงอะตอม  
1 0 s
2 0

1
s
p

3 0
1
2

s
p
d

4 0
1
2
3

s
p
d
f
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3) เลขควอนตัมแมเหล็ก (magnetic quantum) เขียนแทนดวยสัญลักษณ ml จะบอกถึงจํานวน
และการจัดทิศทางของออรบิทัลเชิงอะตอมเมื่ออะตอมอยูในสนามแมเหล็ก คา ml ที่เปนไปไดจะขึ้นกับ
คาของเลขควอนตัมโมเมนตัมเชิงมุม (l) โดยแตละ l จะมี ml เปนจํานวนเทากับ 2l+1 และมีคาอยู
ระหวาง +l ถึง –l ดังนี้

-l, ( -l +1),..., 0, ... ,(l - 1) , +l

ถา l = 0 คา ml มีได (2x0)+1 = 1 คา ก็คือ 0 ดังนั้นออรบิทัลเชิงอะตอมมีได 1 แบบ
l = 1 คา ml มีได (2x1)+1 = 3 คา ก็คือ -1, 0, +1 ดังนั้นออรบิทัลเชิงอะตอมมีได 3 แบบ
l = 2 คา ml มีได (2x2)+1 = 5 คา ก็คือ -2, -1, 0, +1, +2 ดังนั้นออรบิทัลเชิงอะตอมมีได 5 

แบบ
l = 3 คา ml มีได (2x3)+1 = 7 คา ก็คือ -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3 ดังนั้นออรบิทัลเชิงอะตอมมี

ได 7 แบบ

ตารางที่ 1.5 เลขควอนตัมและชนิดออรบิทัลเชิงอะตอม
n l=n-1 ออรบิทัล ml=2l+1 ชนิดออรบิทัลเชิงอะตอม
1 0 1s 1 1s
2 0 2s 1 2s

1 2p 3 2px, 2py, 2pz

3 0 3s 1 3s
1 3p 3 3px, 3py, 3pz

2 3d 5 3dxy, 3dxz, 3dyz, 2 2x -y3d , 2z3d
4 0 4s 1 4s

1 4p 3 4px, 4py, 4pz

2 4d 5 4dxy, 4dxz, 4dyz, 2 2x -y4d , 2z4d
3 4f 7 3 25z -3zr4f , 2 25xz -xr4f , 3 25yz -yr4f , 3 2y -3yr4f , 3 2x -3xy4f , 

xyz4f , 2 2zx -zy4f

4) เลขควอนตัมสปน (spin quantum) เขียนแทนดวยสัญลักษณ ms ตามทฤษฎีแมเหล็กไฟฟา 
ประจุที่หมุนจะกอใหเกิดสนามแมเหล็กขึ้น การที่อิเล็กตรอนเปนอนุภาคที่มีประจุไฟฟาเปนลบ เมื่อ
อิเล็กตรอนเคลื่อนที่จะหมุนรอบแกนตัวเอง ทําใหอิเล็กตรอนเหมือนแมเหล็กแทงเล็กๆ ซึ่งอิเล็กตรอน
หมุนรอบตัวเองได 2 แบบ คือ หมุนตามเข็มนาฬิกา (สวนทางกับสนามแมเหล็ก) และหมุนทวนเข็ม
นาฬิกา (ทิศทางเดียวกับสนามแมเหล็ก) ดังภาพที่ 1.17

เลขควอนตัมสปนมีไดสองคาเทานั้น คือ 1+
2

และ 1-
2

เพราะการหมุนรอบแกนมีสองทิศทาง
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ภาพที่ 1.17 ทิศทางการหมุนของอิเล็กตรอนในสนามแมเหลก็
ที่มา: http://www.kentchemistry.com/links/AtomicStructure/quantumnumbers.htm

ออรบิทัลเชิงอะตอม
ออรบิทัลเชิงอะตอม (atomic orbital) คือบริเวณที่มีโอกาสพบอิเล็กตรอนที่โคจรรอบนิวเคลียส แต

เปนการยากที่จะระบุตําแหนงของอิเล็กตรอนอยางแนชัด ในการวาดภาพเพื่อแสดงขอบเขตของ
อิเล็กตรอนในอะตอมจึงเปนลักษณะกลุมหมอกอิเล็กตรอนดังในภาพที่ 1.18 จุดดําเขมที่อยูตรงกลางของ
กลุมหมอกในการแสดงถึงความนาจะเปนสูงที่สุดในการพบอิเล็กตรอนในบริเวณใกลนิวเคลียสและโอกาส
ที่จะพบอิเล็กตรอนจะนอยลงในบริเวณที่อยูไกลนิวเคลียสออกไป

ภาพที่ 1.18 แสดงกลุมหมอกอิเล็กตรอน
ที่มา: ดัดแปลงจาก http://www.tannerm.com/diatomic.htm

จากตารางที่ 1.5 เลขควอนตัมของอิเล็กตรอนและรูปรางออรบิทัลเชิงอะตอมของอะตอม สามารถ
แสดงรายละเอียดของออรบิทัลเชิงอะตอมไดดังนี้

1) ออรบิทัล-s (s-orbital) เปนออรบิทัลที่มีคา l = 0, ml = 0 แสดงวาการกระจายของอิเล็กตรอน
ไมขึ้นอยูกับทิศทาง รูปรางออรบิทัลจึงมีลักษณะเปนทรงกลม ดังภาพที่ 1.19

ภาพที่ 1.19 การกระจายตัวของอิเล็กตรอนของออรบิทัล-s

2) ออรบิทัล-p (p-orbital) เปนออรบิทัล ที่คา l = 1, ml = -1, 0, +1 มี 3 ออรบิทัล ไดแก px, py

และ pz โดยทั้ง 3 ออรบิทัลยอยเหลานี้มีระดับพลังงานเทากัน (degenerated orbital) การกระจายของ



พื้นฐานทฤษฎีอะตอมและโครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอม | 25

อิเล็กตรอนจะมีลักษณะเปนกอนกลม 2 กอนขางนิวเคลียส (lobe) ลักษณะคลายดัมเบล (dumb-bell) 
ดังภาพที่ 1.20

ภาพที่ 1.20 การกระจายตัวของอิเล็กตรอนของออรบิทัล-p

3) ออรบิทัล-d (d-orbital) เปนออรบิทัลที่มีคา l = 2, ml = -2, -1, 0, +1, +2 มี 5 ออรบิทัล
ไดแก 3dxy, 3dxz, 3dyz, 3dx2-y2 และ 3dz2 โดยทั้ง 5 ออรบิทัลยอยเหลานี้มีระดับพลังงานเทากัน 
(degenerated orbital) ดังภาพที่ 1.21

ภาพที่ 1.21 การกระจายตัวของอิเล็กตรอนของออรบิทัล-d
ที่มา: http://selfstudy.in/IEMSConceptOfBonding.aspx

4) ออรบิทัล-f (f-orbital) เปนออรบิทัลที่ l = 3, ml = -3, -2, -1, 0, +1, +2, +3 มี 7 ออรบิทัล
ไดแก 4f5z3-3zr2, 4f5xz2-xr2, 4f5yz3-yr2, 4fy3-3yx2, 4fx3-3xy2, 4fxzy และ 4fzx2-zy2 โดยทั้ง 7 ออรบิทัลยอยเหลานี้
มีระดับพลังงานเทากัน (degenerated orbital) ดังภาพที่ 1.22
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ภาพที่ 1.22 การกระจายตัวของอิเล็กตรอนสําหรับออรบิทัล-f
ที่มา: http://selfstudy.in/IEMSConceptOfBonding.aspx

1.1.3 เลขอะตอมและมวลอะตอม
อะตอมของธาตุตางๆ ประกอบดวยอนุภาคมูลฐาน 3 ชนิด คืออิเล็กตรอน (ประจุลบ) โปรตอน

(ประจุบวก) และนิวตรอน (ประจุเปนกลาง) จํานวนของอนุภาคมูลฐานของอะตอมสามารถบอกถึง
สัญลักษณนิวเคลียรของธาตุ ดังนี้

เลขอะตอม (atomic number, Z) คือตัวเลขที่แสดงจํานวนโปรตอนในนิวเคลียส เลขอะตอมจึง
เปนคาเฉพาะของธาตุใดธาตุหนึ่งเทานั้น สภาวะที่อะตอมเปนกลางทางไฟฟาจะมีจํานวนโปรตอนเทากับ
จํานวนอิเล็กตรอน ดังนั้นเลขอะตอมจึงสามารถบอกจํานวนของอิเล็กตรอนของธาตุได ธาตุชนิดเดียวกัน
จะมีเลขอะตอมเทากันเสมอ เลขอะตอมจึงเปนสมบัติเบื้องตนของอะตอมและเปนสิ่งกําหนดสมบัติทาง
เคมีและสมบัติทางกายภาพอีกหลายประการของอะตอมนั้นๆ 

มวลอะตอม (atomic mass, A) หรือ เลขมวล (mass number) คือตัวเลขที่แสดงจํานวนผลรวม
ระหวางจํานวนโปรตอนและจํานวนนิวตรอน โดยทั่วไปแลวมวลอะตอมหาไดดังนี้

มวลอะตอม (A) = จํานวนโปรตอน (p) + จํานวนนิวตรอน (n)

จํานวนนิวตรอนในอะตอมจึงเทากับผลตางระหวางมวลอะตอมกับเลขอะตอม 

จํานวนนิวตรอน (n) = มวลอะตอม (A) – เลขอะตอม (Z)

โดยทั่วไปสัญลักษณนิวเคลียร (nuclear symbol) ของธาตุเขียนไดคือ

XA
z

เมื่อ X = สัญลักษณของธาตุ
A = มวลอะตอม
Z = เลขอะตอม
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สัญลักษณนิวเคลียรบอกจํานวนอนุภาคมูลฐานของอะตอมได และสามารถบอกจํานวนเลขอะตอม
และมวลอะตอม ดังแสดงในตารางที่ 1.6

ตารางที่ 1.6 เลขอะตอมและมวลอะตอมของธาตุบางชนิด
สัญลักษณธาตุ ชื่อธาตุ เลขอะตอม มวลอะตอม นิวตรอน อิเล็กตรอน

C12
6

คารบอน 6 12 6 6

O16
8

ออกซิเจน 8 16 8 8

N14
7

ไนโตรเจน 7 14 7 7

Cl35
17

คลอรีน 17 35 18 17

Co59
27

โคบอลต 27 59 32 27

Co60
27

โคบอลต 27 60 33 27

แตการเขียนสัญลักษณนิวเคลียรของธาตุ เลขอะตอมและมวลอะตอมอาจสลับตําแหนงกัน ดังภาพ
ที่ 1.23 ดังนั้นการพิจารณาวาเลขใดเปนเลขอะตอมและมวลอะตอม ใหดูจากตารางธาตุวา เลขอะตอม
จะมีคานอยกวามวลอะตอมเสมอ

เลขอะตอม
สัญลักษณธาตุ
มวลอะตอม
ชื่อธาตุ

ภาพที่ 1.23 สัญลักษณนิวเคลียรของธาตุคารบอน

ไอออน
ไอออน (ion) คือสภาพอะตอมที่ไมเปนกลางทางไฟฟา กลาวคือ จํานวนประจุบวก (โปรตอน)และ

ประจุลบ (อิเล็กตรอน) ไมเทากัน ไอออนจึงเกิดได 2 ชนิดคือ
1) แคตไอออน (cation) คือสภาพอะตอมที่มีจํานวนอิเล็กตรอนนอยกวาจํานวนโปรตอน จะเขียน

โดยใชเครื่องหมายบวกอยูบนขวาของอะตอม เชน Na+, Mg2+ และ Al3+

แคตไอออนเกิดขึ้นเนื่องจากอะตอมสูญเสียอิเล็กตรอนวงนอกสุดออกไป สงผลใหอะตอมมี
อิเล็กตรอนนอยกวาโปรตอน จึงแสดงประจุไฟฟาสุทธิเปนบวก (positive charge)

สมมติ M คืออะตอมที่จะสูญเสียอิเล็กตรอน
ถาอะตอม M สูญเสียอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน จะเขียนไดเปน M+

ถาอะตอม M สูญเสียอิเล็กตรอน 2 อิเล็กตรอน จะเขียนไดเปน M2+ หรือ M+2

ถาอะตอม M สูญเสียอิเล็กตรอน 3 อิเล็กตรอน จะเขียนไดเปน M3+ หรือ M+3
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2) แอนไอออน (anion) คือสภาพอะตอมที่มีจํานวนอิเล็กตรอนมากกวาจํานวนโปรตอน จะเขียน
โดยใชเครื่องหมายลบอยูบนขวาของอะตอม เชน Cl-, O2- และ N3-

แอนไอออนเกิดขึ้นเนื่องจากอะตอมรับอิเล็กตรอนเขามาเพิ่มในระดับพลังงานทายสุด สงผลให
อะตอมมีอิเล็กตรอนมากกวาโปรตอน จึงแสดงประจุไฟฟาสุทธิเปนลบ (negative charge)

สมมติ X คืออะตอมที่สามารถรับอิเล็กตรอน
ถาอะตอม X รับอิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน จะเขียนไดเปน X-

ถาอะตอม X รับอิเล็กตรอน 2 อิเล็กตรอน จะเขียนไดเปน X2- หรือ X-2

ถาอะตอม X รับอิเล็กตรอน 3 อิเล็กตรอน จะเขียนไดเปน X3- หรือ X-3

การเขียนสัญลักษณไอออนแตกตางสัญลักษณนิวเคลียรของธาตุตรงที่ตองระบุประจุไฟฟาบวกหรือ
ลบ ประจุไฟฟาสุทธิของไอออนจะสามารถบอกจํานวนอิเล็กตรอน สวนเลขอะตอมและมวลอะตอม 
พิจารณาเชนเดียวกับสัญลักษณนิวเคลียรของธาตุ ดังแสดงในตารางที่ 1.7

ตารางที่ 1.7 จํานวนเลขอะตอมและมวลอะตอมของไอออนบางชนิด
สัญลักษณ
ไอออน

ชื่อไอออน เลขอะตอม มวลอะตอม นิวตรอน อิเล็กตรอน

6 +
3Li ลิเทียมไอออน 3 3 3 2
24 2+
12Mg แมกนีเซียมไอออน 12 24 12 10
52 3+
24Cr โครเมียมไอออน 24 52 28 21
16 2-
8O ออกไซดไอออน 8 16 8 10

35 -
17Cl คลอไรดไอออน 17 35 18 18
14 3-
7N ไนไตรดไอออน 7 14 7 10

ตัวอยาง 1.1 จํานวนเลขอะตอม มวลอะตอม และอนุภาคของธาตุและไอออนบางชนิด
สัญลักษณ
ธาตุ/ไอออน

ชื่อธาต/ุไอออน เลขอะตอม มวลอะตอม นิวตรอน อิเล็กตรอน

Ca40
20

แคลเซียม 20 40 20 20
2-32

16S ซัลไฟดไอออน 16 32 16 18

Ba137
56

แบเรียม 56 137 81 56
2137

56Ba แบเรียมไอออน 56 137 81 54
-35

17Cl คลอไรดไอออน   17 35 18 18
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1.1.4 ไอโซโทป ไอโซโทนและไอโซบาร
1) ไอโซโทป (isotope) คือธาตุชนิดเดียวกัน แตมีมวลอะตอมไมเทากัน ตัวอยางอะตอม H มี 3 

ไอโซโทป (ภาพที่ 1.24) คือ
1
1H  มีโปรตอน 1 ตัว และไมมีนิวตรอน เรียกวา ไฮโดรเจน (hydrogen) หรือโปรตอน (proton)
2
1H มีโปรตอน 1 ตัว และมีนิวตรอน 1 ตัว เรียกวา ดิวเทอเรียม (deuterium)
3
1H มีโปรตอน 1 ตัว และมีนิวตรอน 2 ตัว เรียกวา ทริเทียม (tritium)       

            1
1H (ไฮโดรเจน)        2

1H (ดิวเทอเรียม)         3
1H (ทริเทียม)

p=1, n=0, e=1        p=1, n=1, e=1          p=1, n=2, e=1
ภาพที่ 1.24 ชนิดไอโซโทปของอะตอมไฮโดรเจน

สมบัติทางเคมีของธาตุถูกกําหนดดวยจํานวนโปรตอนและอิเล็กตรอนในอะตอม สวนนิวตรอนไมมี
สวนเกี่ยวของในการเปลี่ยนแปลงทางเคมี ดังนั้น ไอโซโทปของธาตุเดียวกันจึงมีสมบัติทางเคมีเหมือนกัน
เกิดสารประกอบประเภทเดียวกันและมีความไวตอปฏิกิริยาเคมีทํานองเดียวกัน ไอโซโทปของธาตุแตละ
ชนิดปรากฏในธรรมชาติที่ไมเทากัน ดังแสดงในตารางที่ 1.8 

ตารางที่ 1.8 ไอโซโทปของธาตุบางชนิดและรอยละที่มีอยูในธรรมชาติ
ธาตุ ไอโซโทป รอยละที่มีอยูในธรรมชาติ
คารบอน 12C

13C
14C

98.892
1.108
นอยมาก

ไฮโดรเจน 1H
2H
3H

99.985
0.015
< 10-16

ออกซิเจน 16O
17O
18O

99.763
0.037
0.02

ประโยชนของไอโซโทปของธาตุบางชนิด
14C ใชคํานวณหาอายุของวัตถุโบราณหรือซากดึกดําบรรพและศึกษากลไกการเกิดปฏิกิริยา
24Na ใชตรวจอัตราการไหลเวียนของโลหิต
60Co ใหรังสีแกมมาซึ่งใชในการถนอมอาหารและรักษาโรคมะเร็ง
125I ใชรักษามะเร็งตอมลูกหมาก
131I ใชตรวจสอบความผิดปกติของตอมไทรอยด
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32P ใชศึกษาความตองการปุยของพืช
238U ใชคํานวณอายุแร

2) ไอโซโทน (isotone) คือธาตุตางชนิดกันที่มีจํานวนนิวตรอนเทากันแตมีมวลอะตอมไมเทากัน 
เชน O18

8 กับ F19
9 เปนไอโซโทนกัน มีนิวตรอนเทากันคือ 10 จะเห็นไดวาเฉพาะนิวตรอนเทานั้นที่เทากัน 

แตมวลอะตอมไมเทากัน

3) ไอโซบาร (isobar) คือธาตุตางชนิดกันที่มีมวลอะตอมเทากันแตมีจํานวนนิวตรอนไมเทากัน เชน 
30
15P กับ Si30

14 มีเลขมวลเทากันคือ 30 จะเห็นไดวาเฉพาะมวลอะตอมเทานั้นที่เทากัน แตนิวตรอนไม
เทากัน

1.2 โครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอม
โครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอม (electron configuration) คือการบรรจุอิเล็กตรอนในออรบิทัล

เชิงอะตอมที่สัมพันธกับเลขควอนตัม 4 ชนิด โครงแบบอิเล็กตรอนจะชวยอธิบายบริเวณหรือตําแหนงของ
อิเล็กตรอนที่ครอบครองภายในอะตอมนั้นๆ ในการบรรจุอิเล็กตรอนแบงเปน 2 ประเภทคือ การจัดเรียง
อิเล็กตรอนในระดับพลังงานหลักและการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอย 

ระดับพลังงานหลัก (main-shell level) หมายถึงระดับพลังงาน หรือชั้นพลังงานของอิเล็กตรอน
ตามเลขควอนตัมหลัก (n) ซึ่งตรงกับตัวเลขแสดงวงโคจรของอิเล็กตรอนตามทฤษฎีของโบร ถาเลข
ควอนตัมหลัก (n) เพิ่มขึ้น คาพลังงานของอิเล็กตรอนจะเพิ่มขึ้นดวย แตระยะระหวางระดับพลังงานจะ
ลดลง (แคบลง) เมื่อมีระดับพลังงานสูงขึ้น ทําใหความแตกตางของคาพลังงานในระดับที่สูงจะแตกตางกัน
ไมมาก ดังภาพที่ 1.25

ภาพที่ 1.25 ระดับพลังงานหลักของอะตอม

เนื่องจากระยะระหวางระดับพลังงานจะแคบลงในระดับพลังงานหลักที่สูงขึ้นทําใหเกิดการซอน
เหลื่อมของคาพลังงาน ทําใหบางออรบิทัลในระดับพลังงานที่สูงกลับมีคาพลังงานต่ํากวาบางออรบิทัลใน
ระดับพลังงานที่ต่ํากวา เชน ออรบิทัล-4s มีคาพลังงานต่ํากวาออรบิทัล-3d ดังแสดงในภาพที่ 1.26

n=6
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ภาพที่ 1.26 ระดับพลังงานของออรบิทัลเชิงอะตอม
ที่มา: ดัดแปลงจาก Brown et al. Chemistry. 2009. p233

อะตอม H เปนตัวอยางอยางงายสําหรับการจัดเรียงอิเล็กตรอน เนื่องจากมีอิเล็กตรอนเพียงหนึ่ง
อิเล็กตรอนที่ครอบครองในออรบิทัล-1s ซึ่งตามของทฤษฏีของโบร อิเล็กตรอนของอะตอม H จะที่อยูใน
สถานะคงที่ (สถานะพื้น) และไมสามารถเปลี่ยนระดับพลังงานไประดับพลังงานอื่นได เนื่องจากอะตอม 
H มีระดับพลังงานเพียงระดับเดียว (n=1) ดังนั้นอิเล็กตรอนอะตอม H จะครอบครองในอยูออรบิทัล-1s 
ไดเทานั้น 

แตอะตอมที่มีอิเล็กตรอนมากกวาหนึ่งอิเล็กตรอน การครอบครองระดับพลังงานหลักจะเรียงจาก
ระดับพลังงานต่ําไปยังระดับพลังงานสูง ตามลําดับ ซึ่งลําดับการครอบครองระดับพลังงานของอิเล็กตรอน 
หรือเรียกอีกอยางวา การจัดเรียงอิเล็กตรอนของอะตอม จะตองเรียงลําดับจากระดับพลังงานที่ 1 ตาม
ดวย 2 ตามดวย 3 และตามดวย 4 ตามลําดับ เนื่องจากคาพลังงานของแตละระดับพลังงานจากเรียง
จากต่ําไปสูงคือ 1, 2, 3 และ 4 ตามลําดับ 

ตัวอยางการจัดเรียงอิเล็กตรอนของอะตอม H คือ 1s1 ซึ่งอธิบายดังภาพที่ 1.27
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ภาพที่ 1.27 การจัดเรียงอิเล็กตรอนของอะตอมไฮโดรเจน (H) และความสัมพันธกับเลขควอนตมั

การเขียนการจัดเรียงอิเล็กตรอนยังสามารถเขียนในลักษณะแผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอม (atomic 
orbital diagram) ที่แสดงการหมุน (spin) ของอิเล็กตรอน เชนอะตอม H เขียนไดเปน

1H    
          1s1
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สัญลักษณ �
  แทนจํานวนออรบิทัลเชิงอะตอม (เปรียบเสมือนหองที่จะใหอิเล็กตรอนครอบครอง
อยู) อาจใชสัญลักษณเครื่องหมายขีด (_) หรือสัญลักษณวงกลม (O) แสดงประเภทและจํานวนออรบิทัล
เชิงอะตอมก็ได จํานวนออรบิทัลเชิงอะตอมในแตละระดับพลังงานเปนตามเลขควอนตัมโมเมนตัมเชิงมุม 
เชน 

ออรบิทัล-s ในระดับพลังงานใดๆ จะมีทั้งหมด 1 ออรบิทัล     �

ออรบิทัล-p ในระดับพลังงานใดๆ จะมีทั้งหมด 3 ออรบิทัลยอย �
 �
 �

ออรบิทัล-d ในระดับพลังงานใดๆ จะมีทั้งหมด 5 ออรบิทัลยอย �
 �
 �
 �
 �

ออรบิทัล-f  ในระดับพลังงานใดๆ จะมีทั้งหมด 7 ออรบิทัลยอย   �
 �
 �
 �
 �
 �
 �


ในแตละออรบิทัลยอย (sub-atomic orbital) จะสามารถบรรจุอิเล็กตรอนไดเพียง 2 อิเล็กตรอน
เทานั้น และการหมุนของอิเล็กตรอนตองมีทิศทางตรงกันขามตามเลขควอนตัมสปน แตถามีอิเล็กตรอน
เพียงตัวเดียวในออรบิทัลยอยใหบรรจุอิเล็กตรอนแบบหมุนขึ้น (up-spin) เทานั้น

1.2.1 การจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานหลัก 
จากการศึกษาพบวาอิเล็กตรอนอยูกันเปนชั้นๆ ในระดับพลังงานตางๆ ดังภาพที่ 1.28 โดย

จํานวนอิเล็กตรอนมีไดมากที่สุดในแตละระดับพลังงานไมเกิน 2n2 เมื่อ n คือ เลขแสดงระดับพลังงาน
หลัก ดังนั้นจํานวนอิเล็กตรอนที่มีมากสุดในแตละระดับพลังงานหลัก แสดงดังตารางที่ 1.9

ภาพที่ 1.28 ระดับพลังงานหลัก

ตารางที่ 1.9 จํานวนอิเล็กตรอนที่มีมากสุดในแตละระดับพลังงานหลัก
ระดับพลังงาน เชลล จํานวนอิเล็กตรอนที่มีไดมากที่สุด
n = 1 K 2x12 = 2
n = 2 L 2x22  = 8
n = 3 M 2x32 = 18
n = 4 N 2x42 = 32
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หลักการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานหลัก
1) ตองรูจํานวนอิเล็กตรอนทั้งหมดของอะตอม 
2) บรรจุอิเล็กตรอนในระดับพลังงานต่ํากอนโดยเริ่มจากระดับพลังงานที่ 1, 2, 3, …ตามลําดับ 

โดยสามารถบรรจุอิเล็กตรอนมากที่สุด ในแตระดับพลังงานไดไมเกิน 2n2  (ตารางที่ 1.9)
3) การบรรจุอิเล็กตรอนในระดับพลังงานสุดทาย (วงนอกสุด) ไมวาจะเปนระดับพลังงานใด จะ

บรรจุอิเล็กตรอนไดไมเกิน 8 อิเล็กตรอนเทานั้น
4) การบรรจุอิเล็กตรอนในระดับพลังงานกอนระดับพลังงานสุดทาย (วงกอนวงนอกสุด) จะบรรจุ

อิเล็กตรอนไดไมเกิน 18 อิเล็กตรอนเทานั้น

ตัวอยางการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานหลักของธาตุบางชนิด แสดงในตารางที่ 1.10

ตารางที่ 1.10 การจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานหลักของธาตุบางชนิด
ธาตุ จํานวนอิเล็กตรอน การจัดเรียงอิเล็กตรอน
คารบอน 6 2  4
โซเดียม 11 2  8  1
แคลเซียม 20 2  8  8  2
สังกะสี 30 2  8  18  2
ไอโอดีน 53 2  8  18  18  7

ตัวอยาง 1.2 การจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานหลัก
1) 9F  = 2 7
2) 16S = 2 8 6
3) 27Co = 2 8 15 2
4) 33As = 2 8 18 5
5) 36Kr = 2 8 18 8
6) 38Sr = 2 8 18 2
7) 51Sb = 2 8 18 18 5
8) 56Ba = 2 8 18 18 8 2

1.2.2 การจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอย
ในระดับพลังงานหลัก ยังมีระดับพลังงานยอย (sub-shell level) ตามเลขควอนตัมโมเมนตัมเชิงมุม

ที่เรียกวาระดับ s, p, d และ f (ยกเวนระดับพลังงานที่ 1 ที่มีระดับพลังงานเพียงระดับเดียว) โดยการ
จัดเรียงอิเล็กตรอนจะเรียงลําดับจากคาระดับพลังงานต่ําไปพลังงานสูง ลําดับระดับพลังงานเรียงจากต่ํา
ไปสูงไดคือ s, p, d และ f ตามลําดับ

ในระดับพลังงานยอย s, p, d และ f จะมีจํานวนอิเล็กตรอนที่จะบรรจุไดมากที่สุดไมเกิน 2, 6, 
10 และ 14 ตามลําดับ อยางไรก็ตามในแตระดับพลังงานหลักยังคงยึดหลักจํานวนอิเล็กตรอนมีไดมาก
สุดไมเกิน 2n2
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ในการบรรจุอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอยจะบรรจุอิเล็กตรอนเขาระดับพลังงานยอยที่มีพลังงาน
ต่ําสุดกอนจนเต็ม จึงจะบรรจุเขาชั้นถัดไป เพื่อใหเปนการงายในการบรรจุอิเล็กตรอนของอะตอมหนึ่งๆ 
ลงในออรบิทัลเชิงอะตอมที่เหมาะสมไดแสดงลําดับการจัดเรียงอิเล็กตรอนตามลูกศรในภาพที่ 1.29 ใน
การจัดเรียงอิเล็กตรอนลงในออรบิทัลตามลําดับคือ1s, 2s, 2p, 3s, 3p, 4s, 3d, 4p, 5s, 4d, 5p, 6s, 
4f, 5d, 6p, 7s แลวเขียนตัวเลขบอกจํานวนอิเล็กตรอนในแตละออรบิทัลเชิงอะตอมไวขางบน (เหมือน
เลขยกกําลัง)

ภาพที่ 1.29 ลําดับการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอย 

ตัวอยาง 1.3 การจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอยของอะตอม
1) 9F  = 1s2 2s2 2p5

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

3) 27Co = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d7

4) 33As = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p3

5) 36Kr = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6

6) 38Sr = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2

7) 51Sb = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p3

8) 56Ba = 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2

การเขียนสัญลักษณแกน
เพื่อใหการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอยมีความกระชับขึ้น อาจเขียนลําดับการจัดเรียง

อิเล็กตรอนโดยอาศัยการจัดเรียงอิเล็กตรอนของแกสมีสกุล (หมู 8A) เปนสัญลักษณแกน (core symbol)
เนื่องจากในแตละออรบิทัลเชิงอะตอมของระดับพลังงานหลักของแกสมีสกุลมีการจัดเรียงอิเล็กตรอนแบบ
เต็ม (full-field) ดังตารางที่ 1.11
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ตารางที่ 1.11 สัญลักษณแกนของแกสมีสกุล
สัญลักษณธาตุ การจัดเรียงอิเล็กตรอน สัญลักษณแกน
2He 1s2 [He]
10Ne 1s2 2s2 2p6 [Ne]
18Ar 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 [Ar]
36Kr 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 [Kr]
54Xe 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 [Xe]

การเขียนการจัดเรียงอิเล็กตรอนโดยอาศัยสัญลักษณแกนของแกสมีสกุล ยังคงยึดหลักลําดับการ
จัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอย ดังภาพที่ 1.26 อยางเครงครัด แตเพื่อใหการเขียนยอลง จะใช
สัญลักษณแกนของแกสมีสกุลที่มีจํานวนอิเล็กตรอนนอยกวาอะตอมที่ตองการเขียนการจัดเรียง
อิเล็กตรอน

ตัวอยาง 1.4 การเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนโดยอาศัยสัญลักษณแกนของแกสมีสกุล
สัญลักษณธาตุ การจัดเรียงอิเล็กตรอน โครงแบบอิเล็กตรอน
6C 1s2 2s2 2p2 [He] 2s2 2p2

16S 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4 [Ne] 3s2 3p4

27Co 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d7 [Ar] 4s2 3d7

37Rb 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s1 [Kr] 5s1

58Ce 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10

5p6 6s2 5d2 [Xe] 6s2 5d2

โครงแบบอิเล็กตรอนแบบแผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอม
การเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนแบบแสดงการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอย s, p, d และ 

f ไมแสดงใหเห็นอยางชัดเจนเกี่ยวกับพฤติกรรมของอิเล็กตรอนและความสอดคลองกับสมบัติทาง
กายภาพหรือทางเคมีของอะตอมนั้นๆ ได ดังนั้นการเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนแบบแสดงการหมุนของ
อิเล็กตรอนที่บรรจุในออรบิทัลเชิงอะตอมโดยอาศัยแผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอมจะสามารถบอก
พฤติกรรมของอิเล็กตรอนและความสอดคลองกับสมบัติทางแมเหล็กของอะตอมนั้นๆ 

การเขียนแผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอมจะแสดงชนิดและจํานวนออรบิทัลยอยในแตละระดับ
พลังงานเปนตามเลขควอนตัมโมเมนตัมเชิงมุมและเลขควอนตัมแมเหล็ก

ออรบิทัล-s มีทั้งหมด 1 ออรบิทัล     เขียนแทนดวย �

ออรบิทัล-p มีทั้งหมด 3 ออรบิทัลยอย เขียนแทนดวย �
�
�

ออรบิทัล-d มีทั้งหมด 5 ออรบิทัลยอย เขียนแทนดวย �
�
�
�
�

ออรบิทัล-f มีทั้งหมด 7 ออรบิทัลยอย  เขียนแทนดวย �
�
�
�
�
�
�
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ตัวอยางอะตอม C (Z=6) การจัดเรียงอิเล็กตรอน คือ 1s2 2s2 2p2 อาจเขียนแผนภาพออรบิทัลเชิง
อะตอมของ C ไดเปน

                
    1s     2s        2p

การเขียนแผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอมแสดงการหมุนของอิเล็กตรอนที่บรรจุในออรบิทัล แสดงดัง
ตารางที่ 1.12

ตารางที่ 1.12 การเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนแบบแผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอม
สัญลักษณ
ธาตุ

การจัดเรียง
อิเล็กตรอน

แผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอม

1H 1s1 

3Li 1s2 2s1    

6C 1s2 2s2 2p2          

7N 1s2 2s2 2p3        

10Ne 1s2 2s2 2p6          

11Na 1s2 2s2 2p6 3s1                       
1s   2s        2p         3s         3p                   3d

โครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอมสามารถอธิบายสมบัติบางประการที่แตกตางจากแนวโนมปกติได 
เชน อะตอม Be และ N จะแสดงสมบัติบางประการที่ไมเปนแนวโนมเดียวกันกับธาตุอื่นๆ ในคาบ
เดียวกัน ซึ่งเหตุผลอธิบายดวยเสถียรภาพของอะตอมที่มีผลมาจากการจัดเรียงอิเล็กตรอน ดังนี้

1) การบรรจุอิเล็กตรอนแบบเต็ม (full-filled) เปนการบรรจุอิเล็กตรอนในออรบิทัลที่มีระดับ
พลังงานเทากันแบบเต็ม เชน ออรบิทัล-s บรรจุครบ 2 อิเล็กตรอน, ออรบิทัล-p บรรจุครบ 6 อิเล็กตรอน, 
ออรบิทัล-d บรรจุครบ 10 อิเล็กตรอน และออรบิทัล-f บรรจุครบ 14 อิเล็กตรอน ตัวอยางการบรรจุแบบ
เต็ม เชน 

10Ne = 1s2 2s2 2p6                  

   1s2    2s2          2p6

2) การบรรจุอิเล็กตรอนแบบครึ่ง (half-filled) เปนการบรรจุอิเล็กตรอนในออรบิทัลที่มีระดับ
พลังงานเทากันเปนจํานวนครึ่งหนึ่งของจํานวนอิเล็กตรอนที่ครอบครองไดทั้งหมดในออรบิทัลนั้นๆ เชน 
ออรบิทัล-s บรรจุ 1 อิเล็กตรอน, ออรบิทัล-p บรรจุ 3 อิเล็กตรอน, ออรบิทัล-d บรรจุ 5 อิเล็กตรอน และ
ออรบิทัล-f บรรจุ 7 อิเล็กตรอน ตัวอยางการบรรจุแบบครึ่ง เชน 

7N = 1s2 2s2 2p3                           ..   

            1s2   2s2          2p3

โดยลําดับความเสถียรของอะตอมคือ การบรรจุแบบเต็ม > การบรรจุแบบครึ่ง > การบรรจุแบบไม
เต็ม/ไมครึ่ง
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กฎการจัดเรียงอิเล็กตรอน
การเขียนโครงแบบอิเล็กตรอนเพื่อแสดงการกระจายของอิเล็กตรอนในออรบิทัลตางๆ ของ

อะตอมในสถานะพื้น ใชกฎเกณฑดังตอไปนี้
1) หลักการกีดกันเพาลี (Pauli exclusion principle) 

เพาลี (Wolfgang Pauli, ค.ศ.1925) นักวิทยาศาสตรชาวออสเตรียไดเสนอหลักที่เรียกวา 
หลักการกีดกันเพาลี โดยมีความสําคัญวา “ในอะตอมหนึ่งๆ จะมีอิเล็กตรอนคูหนึ่งคูใดที่มีเลขควอนตัม
ทั้ง 4 ชนิด (n, l, ml และ ms) เหมือนกันไมได” นั่นคืออิเล็กตรอนคูหนึ่งในออรบิทัลจะมีคา n, l และ
ml เหมือนกันไดแตการหมุนของอิเล็กตรอนตองไมเหมือนกัน (อาจสรุปไดวาในแตละออรบิทัลยอยของ
แตละระดับพลังงานจะมีอิเล็กตรอนอยูไดเปนคูที่มีการหมุนตรงกันขามเทานั้น) 

หลักการกีดกันเพาลีเปนหลักพื้นฐานในกลศาสตรควอนตัม ซึ่งสามารถพิสูจนถึงสมบัติความ
เปนแมเหล็กของอะตอมไดเปนอยางดี สมบัติความเปนแมเหล็กแบงได 2 ประเภทคือ

(1) สมบัติพาราแมกเนติก (paramagnetic) คือสมบัติเบี่ยงเบนในสนามแมเหล็ก 
กลาวคือสารจะถูกดูดโดยสนามแมเหล็ก เกิดขึ้นไดถาในออรบิทัลเชิงอะตอมมีอิเล็กตรอนเดี่ยวไมเขาคู 
จึงมีอํานาจดึงดูดสนามแมเหล็ก อํานาจดึงดูดจะมากเมื่ออิเล็กตรอนเดี่ยวในออรบิทัลมีจํานวนมาก เชน 
Cr และ Mn 

(2) สมบัติไดอะแมกเนติก (diamagnetic) คือไมเบี่ยงเบนในสนามแมเหล็ก กลาวคือ
สารจะถูกผลักโดยสนามแมเหล็ก เกิดขึ้นในออรบิทัลเชิงอะตอมมีอิเล็กตรอนเขาคู (หมุนตรงกันขาม) ไมมี
อิเล็กตรอนเดี่ยวในออรบิทัล 

ตัวอยางอะตอม He ถาอิเล็กตรอนทั้ง 2 ตัวที่ครอบครองในออรบิทัล-1s มีการเขาคูกันแบบ
ขนานคือแบบหมุนขึ้น-ขึ้น  หรือหมุนแบบลง-ลง  จะสงผลใหสนามแมเหล็กเสริมกัน ซึ่งจะทําใหแกส
He มีสมบัติเปนพาราแมกเนติก แตในความเปนจริง แกส He มีสมบัติเปนไดอะแมกเนติก ดังนั้น
อิเล็กตรอน 2 ตัวที่ครอบครองในออรบิทัล-1s มีการเขาคูกันแบบหมุนขึ้น-ลง  (ทิศทางตรงกันขาม)

2) หลักเกณฑของฮุนด (Hund's rule) 
ฮุนด (Friedrich Hund) นักเคมีชาวเยอรมัน ระบุวา “การบรรจุอิเล็กตรอนในออรบิทัลที่มีระดับ

พลังงานเทากัน จะตองบรรจุในลักษณะที่ทําใหมีอิเล็กตรอนเดี่ยวมากที่สุดเทาที่จะมากได” 
ตัวอยางการจัดเรียงอิเล็กตรอนของอะตอม C (Z=6) เปน 1s2 2s2 2p2 ซึ่งสามารถแสดงการ

จัดเรียงแผนภาพแผนภาพออรบิทัลเชิงอะตอมในออรบิทัล-2p ได 3 แบบดังนี้ 

                           
     2px  2py  2pz        2px  2py  2pz 2px  2py  2pz

(ก)          (ข)                (ค)
ซึ่งการบรรจุอิเล็กตรอนทั้ง 3 แบบไมขัดตอการจัดตามหลักการกีดกันเพาลี แตเมื่อพิจารณา

ความเสถียรตามหลักเกณฑของฮุนดแลวพบวาการจัดแบบ (ค) สอดคลองมากที่สุด กลาวคือมีอิเล็กตรอน
เดี่ยวในระดับพลังงานเดียวกันมากที่สุด
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ตัวอยางการจัดเรียงอิเล็กตรอนของ N (Z=7) เปน 1s2 2s2 2p3 ดังนั้นอิเล็กตรอนในออรบิทัล-
2p จึงเปนอิเล็กตรอนเดี่ยวทั้งหมด ดังนี้

             
1s2   2s2   2px

1 2py
1 2pz

1

ตัวอยางการจัดเรียงอิเล็กตรอนของ Ne (Z=10) เปน 1s2 2s2 2p6 ดังนั้นอิเล็กตรอนในออร
บิทัล-2p จึงเปนอิเล็กตรอนแบบเขาคูทั้งหมด ดังนี้

            

1s2   2s2    2px
2 2py

2 2pz
2

แกส Ne ควรมีสมบัติไดอะแมกเนติก ซึ่งจะถูกแมเหล็กผลักเล็กนอยเมื่ออยูในสนามแมเหล็ก 
และการทดลองสอดคลองกับการจัดเรียงอิเล็กตรอนดังกลาว ดังนั้นในการจัดเรียงของอิเล็กตรอนในออร
บิทัลตางๆ มีผลตอสมบัติความเปนแมเหล็กของอะตอม 

3) หลักของเอาฟบาว (Aufbau principle) 
หลักของเอาฟบาว คือตองบรรจุอิเล็กตรอนในออรบิทัลที่มีระดับพลังงานต่ําใหเต็มกอน แลวจึง

บรรจุในระดับพลังงานที่สูงขึ้นไปเมื่อระดับพลังงานต่ํากวาเต็มแลว
หลักของเอาฟบาวสอดคลองกับการจัดเรียงอิเล็กตรอนตามระดับพลังงานตามเลขควอนตัม 

โดยใหพิจารณาการจัดเรียงตามภาพที่ 1.26

การจัดเรียงอิเล็กตรอนของไอออน
การจัดเรียงอิเล็กตรอนของไอออนจะแตกตางจากอะตอมอยูบาง เนื่องจากมีจํานวนอิเล็กตรอน

ที่เพิ่มขึ้นหรือลดลงในระดับพลังงานสุดทาย 
กรณีเปนแคตไอออน (cation) อิเล็กตรอนที่สูญเสียไปจะตองเปนอิเล็กตรอนที่อยูในระดับ

พลังงานสุดทาย (วงนอกสุด) กอน ตัวอยางเชน
อะตอม Ni มีการจัดเรียงอิเล็กตรอนเปน 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d8

ถาเกิดเปน Ni2+ แสดงวา Ni สูญเสียอิเล็กตรอนไปจํานวน 2 อิเล็กตรอน โดยอิเล็กตรอนที่
สูญเสียจะตองเปนอิเล็กตรอนในระดับพลังงานสุดทายกอน (วงนอกสุด) ซึ่งคือ ออรบิทัล-4s ดังนั้นการ
จัดเรียงอิเล็กตรอนของ Ni2+ จึงเปน 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d8 แตถาเปนระดับพลังงานเดียวกัน
อิเล็กตรอนที่อยูในออรบิทัลยอยที่มีพลังงานมากกวาจะตองสูญเสียกอน

กรณีแอนไอออน (anion) เปนการรับอิเล็กตรอนเพิ่มเขามา ดังนั้นการจัดเรียงอิเล็กตรอนจึงตอง
เพิ่มในระดับพลังงานสุดทายเสมอ 

ดังนั้น การจัดเรียงอิเล็กตรอนของไอออนจะตองพิจารณาชนิดและจํานวนของประจุไฟฟาสุทธิ
เสียกอน ตัวอยางการจัดเรียงอิเล็กตรอนของไอออนเปรียบเทียบกับอะตอมของธาตุแสดงในตารางที่ 
1.13
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ตารางที่ 1.13 การจัดเรียงอิเล็กตรอนของอะตอมและไอออน
อะตอมและไอออน จํานวนอิเล็กตรอน การจัดเรียงอิเล็กตรอน
Mg 12 1s2 2s2 2p6 3s2

Mg2+ 10 1s2 2s2 2p6

Ni 28 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d8

Ni2+ 26 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d8

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

Cl- 18 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6
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แบบฝกหัด
1. จงอธิบายแนวคิดแบบจําลองอะตอมของทอมสัน
2. จงอธิบายผลการทดลองของรัทเทอรฟอรด ถาในกรณีที่แบบจําลองอะตอมของทอมสันถูกตอง
3. จงอธิบายแบบจําลองอะตอมของโบร
4. จงบอกอนุภาคมูลฐานของอะตอม 
5. จงอธิบายเลขควอนตัมทั้ง 4 ชนิดมาพอเขาใจ
6. จงเขียนตารางความสัมพันธของเลขควอนตัมทั้ง 4 ชนิด ที่สัมพันธกับจํานวนอิเล็กตรอนที่ครอบครอง
7. จงเติมจํานวนอนุภาคมูลฐานของอะตอม ประจุไฟฟา และระบุสัญลักษณนิวเคลียรของธาตุ ตอไปนี้

สัญลักษณนิวเคลียร 52
24Cr 52Cr3+ 30P3-

โปรตอน 25 82
นิวตรอน 30 64 76
อิเล็กตรอน 48 86 116 118
มวลอะตอม 222 207 76
ประจุไฟฟาสุทธิ 2+ 3+

8. จงบอกจํานวนโปรตอนและนิวตรอนของไอโซโทปที่ใชทางการแพทยของ 32P, 51Cr, 60Co, 131I
9. จงอธิบายระดับพลังงานหลัก และคาพลังงานของระดับพลังงานหลัก
10. จงแสดงการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานหลักของธาตุ  O, Cl, Ba, Br, Xe
11. จงอธิบายความหมายของสัญลักษณการจัดเรียงอิเล็กตรอนของ 3p3

12. จงอธิบายความหมายของสัญลักษณการจัดเรียงอิเล็กตรอนของ 1s2 2s2 2p2

13. จงแสดงการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอยของธาตุ O, Cl, Ba, Br, Xe
14. จงอธิบายหลักการกีดกันเพาลี
15. จงอธิบายกฎของฮุนด พรอมยกตัวอยาง
16. จงอธิบายความหมายของการจัดเรียงอิเล็กตรอนแบบเต็มและแบบครึ่ง
17. เพราะเหตุใดอะตอม Cr และ Zn จึงมีการจัดเรียงอิเล็กตรอนที่ไมเปนตามกฎของฮุนด 
18. จงอธิบายความหมายไอออน (ion) และการเกิดเปนแคตไอออนและแอนไอออน พรอมยกตัวอยาง
19. จงแสดงการจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานยอยของไอออนตอไปนี้ Ca2+, Fe3+, Cr3+, S2-, P3-


