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แผนการสอนสัปดาห์ที่ 5 
หน่วยเรียนที่ 3 สมบัติพีริออดิก ธาตุเรพรีเซนเททีฟ อโลหะ และโลหะแทรนซิชัน    
บทเรียนท่ี 3.1 สมบัติพีริออดิก จำนวนช่ัวโมง 3 
 
จุดประสงค์การสอน (จุดประสงค์ทั่วไป)  

1. เพื่อให้เข้าใจสมบัติพีริออดิก 
 
ผลการเรียนรู้ (จุดประสงค์เฉพาะ) 

1. บอกวิวัฒนาการการสร้างตารางธาตุ 
2. อธิบายตารางธาตุปัจจุบัน 
3. อธิบายแนวโน้มสมบัติของธาตุตามตารางธาตุ 

 
วิธีสอนและกิจกรรมการเรียนการสอน 

1. การบรรยาย 
2. กิจกรรม 

 
สื่อการสอน/อุปกรณ์การสอน 

เอกสารประกอบการสอน 
เอกสาร powerpoint 
http://web.rmutp.ac.th/woravith/?page_id=137 
http://facebook.com/chemographics 
http://slideshare.net/woravith 

 
การวัดผล 

1. การสอบย่อย/การสอบกลางภาค/การสอบปลายภาค 
2. การประเมินจากผลงานที่มอบหมาย/กิจกรรม  
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หน่วยเรียนท่ี 3 สมบัติพรีิออดิก ธาตุเรพรีเซนเททีฟ อโลหะ และโลหะแทรนซิชัน    
บทเรียนท่ี 3.1 สมบัติพีริออดิก  
3.1.1 วิวัฒนาการการสร้างตารางธาตุ 
ยุคเริ่มแรก 

เดอเบอไรเนอร์ (Johann Dobereiner, ค.ศ.1829) นักวิทยาศาสตร์ชาวเยอรมันเป็นคนแรกที่
พยายามจัดกลุ่มของธาตุที่มีสมบัติคล้ายคลึงกันไว้ด้วยกันในรูปของการจัดเป็นตาราง เดอเบอไรเนอร์ได้จัด
ธาตุเป็นหมู่ๆ ละ 3 ธาตุ ตามสมบัติที่คล้ายคลึงกันเรียกว่า หลักไตรภาคีธาตุ (triads) โดยเรียงลําดับธาตุ
จากมวลอะตอมน้อยไปมาก ดังภาพที่ 3.1(ก) พบความสัมพันธ์คือ มวลอะตอมของธาตุตัวกลางจะเป็น
ครึ่งหนึ่งของผลรวมมวลอะตอมของธาตุที่อยู่ด้านบนและด้านล่าง ดังภาพที่ 3.1(ข)  

          มวลอะตอม (ค.ศ.1850)    เลขอะตอม 

        
                               (ก)                                            (ข) 
ภาพที่ 3.1 หลักไตรภาคีธาตุ (ก) ตารางธาตุของเดอเบอไรเนอร์ และ (ข) มวลอะตอมของธาตุตัวกลาง 
ที่มา: ดัดแปลงจาก http://kimiahot.blogspot.com/2012/07/perkembangan-tabel-periodik.html 

 
เมื่อนำหลักไตรภาคีธาตุมาใช้กับกลุ่มธาตุอื่นๆ ที่มีสมบัติคล้ายกัน  พบว่ามวลอะตอมของธาตุ

ตัวกลางไม่ได้เป็นเช่นน้ันทั้งหมด หลักของไตรภาคีธาตุของเดอเบอไรเนอร์จึงไม่เป็นที่ยอมรับ 
ในปี ค.ศ.1865 นิวแลนด์ส (John Alexander Reina Newlands) นักเคมีชาวอังกฤษได้เสนอกฎ 

“law of octaves” คือถ้านำธาตุมาเรียงลำดับตามมวลอะตอม จะพบว่าธาตุตัวที่ 8 มีสมบัติคล้ายธาตุตัวที่ 
1 เสมอ แสดงดังภาพที่ 3.2 แตก่ฎนี้ใช้ได้กับธาตุที่มีมวลอะตอมไม่เกินมวลอะตอมของธาตุแคลเซียม (Ca) 
เท่านั้น  

 
H 1 F 8 Cl 15 Co/Ni 22 Br 29 Pd 36 I  42 Pt/Ir 50 
Li 2 Na 9 K 16 Cu 23 Rb 30 Ag 37 Cs 44 Tl 53 
Gl 3 Mg 10 Ca 17 Zn 25 Sr 31 Cd 34 Ba/V 45 Pb 54 
Bo 4 Al 11 Cr 18 Y 24 Ce/La 33 U 40 Ta 46 Th 56 
C 5 Si 12 Ti 19 In 26 Zr 32 Sn 39 W 47 Hg 52 
N 6 P 13 Mn 20 As 27 Di/Mo 34 Sb 41 Nb 48 Bi 55 
O 7 S 14 Fe 21 Se 28 Ro/Ru 35 Te 43 Au 49 Os 51 

ภาพที่ 3.2 ตารางธาตุของนิวแลนด์ส เผยแพร่ในปี ค.ศ.1866 
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ยุคเมนเดเลเยฟและไมเออร์ 
ในปี ค.ศ.1869-1870 นักวิทยาศาสตร์สองคนคือ เมนเดเลเยฟ (Dimitri Ivanovich Mendeleev) 

นักวิทยาศาสตร์ชาวรัสเซีย ได้เสนอผลงานของเขาต่อสมาคมนักเคมีรัสเซีย (Russian Chemical Society) 
ในปี ค.ศ.1869 ดังภาพที่ 3.3 ในปีถัดมา ไมเออร์ (Julius Lothar Meyer) นักวิทยาศาสตร์ชาวเยอรมันได้
ตีพิมพ์ผลงานตารางธาตุ ดังภาพที่ 3.4 โดยแนวคิดของทั้งสองคนคล้ายกันคือ ถ้านำธาตุมาเรียงตามมวล
อะตอมจากน้อยไปมาก แล้วแบ่งแถวให้เหมาะสม ธาตุที่มีคุณสมบัติทางเคมีและทางกายภาพคล้ายกันจะ
ปรากฏอยู่ตรงกันเป็นช่วงๆ  

 

 
ภาพที่ 3.3 ตารางธาตุที่เสนอโดยเมนเดเลเยฟในปี ค.ศ.1869 

ที่มา: http://www.rsc.org/education/teachers/resources/periodictable/pre16/develop/ 
mendeleev.htm 

 

 
 

ภาพที่ 3.4 ตารางธาตุที่เสนอโดยไมเออร์ในปี ค.ศ.1870 
ที่มา: http://www.meta-synthesis.com/webbook/35_pt/pt_database.php 
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ตารางธาตุฉบับปรับปรุงของเมนเดเลเยฟได้เผยแพร่ในปี ค.ศ.1871 ดังภาพที่ 3.5 อาจถือว่าเป็น
รากฐานสำคัญของตารางธาตุปัจจุบัน  

 
ภาพที่ 3.5 ตารางธาตุที่เสนอโดยเมนเดเลเยฟในปี ค.ศ.1871 

ที่มา: http://www.meta-synthesis.com/webbook/35_pt/pt_database.php 
 

ข้อสังเกตที่สำคัญในตารางธาตุของเมนเดเลเยฟคือเขาได้กำหนดตำแหน่งที่อยู่ของธาตุที่ยังไม่ได้
ค้นพบในขณะนั้นไว้เป็นช่องว่างในตารางธาตุและทำนายสมบัติของธาตุที่เว้นว่างไว้ล่วงหน้าด้วย เช่น 

ธาตุที่ยังไม่ได้ค้นพบที่มีมวลอะตอม = 44 เรียกว่า eka-boron 
ธาตุที่ยังไม่ได้ค้นพบที่มีมวลอะตอม = 68 เรียกว่า eka-aluminium 
ธาตุที่ยังไม่ได้ค้นพบที่มีมวลอะตอม = 72 เรียกว่า eka-silicon 

 
ซึ่งในเวลาต่อมานักวิทยาศาสตร์ได้ค้นพบธาตุกล่าวนี้จริงและสมบัติบางประการเป็นเช่นที่เมนเดเล

เยฟได้ทำนายไว้ ดังตารางที่ 3.1  
 
ตารางที่ 3.1 ธาตุที่เมนเดเลเยฟทำนายสมบัติ 

ช่ือเรียกธาตุ ปีค้นพบ ผู้ค้นพบ ช่ือธาตุปัจจุบัน มวลอะตอม 
eka-boron 1879 Lar Fredrik Nilson สแกนเดียม (Sc) 43.7 
eka-aluminium 1875 Lecoq de Boisbaudran แกลเลียม (Ga) 69.9 
eka-silicon 1886 Clemens Winkler เจอร์เมเนียม (Ge) 72.2 

 
จากการที่เมนเดเลเยฟทำนายสมบัติของธาตุ eka-silicon ไว้ ปรากฏว่าถูกต้องใกล้เคียงมากกับธาตุ

เจอร์เมเนียมที่ได้ค้นพบภายหลังในปี ค.ศ.1886 ดังตารางที่ 3.2  
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ตารางที่ 3.2 สมบัติของธาตุ eka-silicon ซึ่งเมนเดเลเยฟได้ทำนายไว้เทียบกับธาตุเจอร์เมเนียม 
 
สมบัต ิ

eka-silicon  
ทำนายโดยเมนเดเลเยฟ 
(ปี ค.ศ.1871) 

เจอร์เมเนียม  
พบจริง  
(ปี ค.ศ.1886) 

มวลอะตอม (amu) 73 72.6 
ความหนาแน่น (g/mL) 5.5 5.47 
ความจุความร้อนจำเพาะ J/gC) 0.31 0.32 

จุดหลอมเหลว (C) สูงมาก 960 
สูตรโมเลกุลของสารประกอบออกไซด์ MO2 GeO2 
สูตรโมเลกุลของสารประกอบคลอไรด์ MCl2 GeCl2 
ความหนาแน่นของสารประกอบออกไซด์ (g/mL) 4.7 4.70 
จุดเดือดของสารประกอบคลอไรด์ (C) 100 86 

 
แนวคิดในการสร้างตารางธาตุได้พัฒนาอย่างต่อเนื่อง เนื่องจากการค้นพบธาตุใหม่ๆ และเครื่องมือ

วิเคราะห์ที่ทันสมัยมากขึ้นทำให้สามารถพิสูจน์เอกลักษณ์ได้ถูกต้องมากขึ้น การค้นพบแก๊สมีสกุล  คือ 
อาร์กอน (Ar) โดยเลย์ไล (Lord Rayleigh) นักฟิสิกส์ชาวอังกฤษ และแรมซีย์ (William Ramsey) นักเคมี
ชาวอังกฤษ ในปี ค.ศ.1895 ทำให้มีการปรับเปลี่ยนตารางธาตุให้ตรงกับธาตุที่ค้นพบใหม ่

เมนเดเลเยฟได้เผยแพร่ตารางธาตุฉบับสุดท้ายในหนังสือของเขาที่ชื่อว่า Principle of Chemistry 
ในปี ค.ศ.1906 ดังภาพที่ 3.6 ก่อนที่จะเสียชีวิตในอีกหนึ่งปีถัดมา ซึ่งในตารางธาตุฉบับนี้ได้จัดแก๊สมีสกุล
อยู่ในหมู่ O และแบ่งธาตุออกเป็นหมู่ๆ และที่สำคัญได้เปลี่ยนการจัดเรียงธาตุตามเลขอะตอม แต่ในขณะ
นั้นยังไม่สามารถพิสูจน์ความสัมพันธ์ระหว่างเลขอะตอมกับสมบัติของธาตุ 

 

 
ภาพที่ 3.6 ตารางธาตุของเมนเดเลเยฟ เผยแพร่ในปี ค.ศ.1906 

ที่มา: http://www.meta-synthesis.com/webbook/35_pt/pt_database.php 
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ยุคโมสลีย์ 
ในปี ค.ศ.1913 โมสลีย์ (Henry Gwyn Jeffreys Moseley) นักฟิสิกส์ชาวอังกฤษได้ตีพิมพ์กฎของ

เลขอะตอม (law of atomic number) โมสลีย์ได้ศึกษาลักษณะเฉพาะของรังสีเอ็กซ์ (x-ray) ที่ปลดปล่อย
ออกมาจากอะตอม พบว่าความถี่ของรังสีเอ็กซ์ที่ปลดปล่อยออกมาจากอะตอมเป็นสัดส่วนโดยตรงกับ
กำลังสองของเลขอะตอม (ดังภาพที่ 3.7) โมสลีย์ตีพิมพ์ผลงานที่มีชื่อว่า the high frequency spectra of 
the elements, ในปี ค.ศ.1913 

 

.  
Z 

ภาพที่ 3.7 ความสัมพันธ์ระหว่างความถี่ของรังสีเอ็กซ์ต่อเลขอะตอม 
ที่มา: http://cnx.org/content/m12433/latest/?collection=col10264/latest 

 
จากการทดลองของโมสลีย์แสดงให้เห็นว่า เลขอะตอมเป็นปริมาณสำคัญที่น่าเชื่อถือและสามารถวัด

ได้ถูกต้องกว่ามวลอะตอม ดังนั้นการจัดลำดับของธาตุควรเรียงตามเลขอะตอม ตารางธาตุของโมสลีย์มี
ธาตุแรกคือ H ซึ่งมีเลขอะตอมเท่ากับ 1 และธาตุสุดท้ายคือยูเรเนียม (U) ซึ่งมีเลขอะตอมเท่ากับ 92  

ตารางธาตุของโมสลีย์ แสดงในภาพที่ 3.8 แสดงให้เห็นว่าเลขอะตอมของ K เท่ากับ 19 และของ Ar 
เท่ากับ 18 จากเดิมที่นักเคมีเคยคิดว่าธาตุที่ 19 คือ Ar และธาตุที่ 18 คือ K  
 

Group 0 I II III IV V VI VII VIII 
a b a b A b a b a b a b a b  

 H 1               
He 2 Li 3  Be 4  B 5   C 6  N 7  O 8  F 9  
Ne 10 Na 11  Mg12  Al 13   Si 14  P 15  S 16  Cl 17  
Ar 18 K 19  Ca20  Sc 21  Ti 22  V 23  Cr 24  Mn25  Fe 26, Co 27, 
  Cu29  Zn 30  Ga31  Ge32  As 33  Se 34  Br 35 Ni 28 

Kr 36 Rb37  Sr 38  Y 39  Zr 40  Nb41  Mo42  -  Ru44, Rh 45, 
  Ag47  Cd48  In 49  Sn 50  Sb 51  Te 52  I 53 Pd 46 

Xe 54 Cs 55  Ba 56  57-
71* 

 Hf 72  Ta 73  W 74  Re75  Os 76, Ir 77, 

  Au 79  Hg80  Tl 81  Pb 82  Bi 83  Po 84  - Pt 78 
Rn 86 -  Ra 88  Ac 89  Th 90  Pa 91  U 92     

 
ภาพที่ 3.8 ตารางธาตุที่เสนอโดยโมสลีย์ 

ที่มา: ดัดแปลงจาก http://chemistrybyscott.org/periodic_table_formulations.htm 
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ในปัจจุบันได้มีการศึกษาหาความสำคัญระหว่างสมบัติของธาตุทั้งทางเคมีและกายภาพและพบว่า
สมบัติต่างๆ ของธาตุจะสัมพันธ์กับการจัดเรียงตัวของอิเล็กตรอนในอะตอมของธาตุนั้นๆ ตั้งเป็นกฎที่
เรียกว่า กฎพีริออดิก หรือ ฟังก์ชันพีริออดิก  

กฎพีริออดิก (periodic law) หมายถึง สมบัติต่างๆ ของธาตุจะคล้ายคลึงกันเป็นช่วง ซ้ำๆ กัน ตาม
เลขอะตอมที่เพิ่มขึ้น 

 
3.1.2 ตารางธาตุปัจจุบัน 

ตารางธาตุปัจจุบันดังภาพที่ 3.9 แบ่งธาตุออกเป็นแถวแนวตั้ง (column) 18 แถว เรียกว่า หมู่ 
(group) และแถวแนวนอน (horizontal row) 7 แถว เรียกว่า คาบ (period) ธาตุที่อยู่ใน 2 หมู่ทางซ้ายมือ
และธาตุที่อยู่ใน 6 หมู่ทางขวามือของตารางธาตุจะเป็นธาตุหมู่หลัก (main group) เรียกว่า ธาตุหมู่ A 
ส่วนธาตุที่อยู่ใน 10 หมู่ตรงกลางตารางจะเป็นหมู่ธาตุแทรนซิชัน (transition) เรียกว่าธาตุหมู่ B และธาตุ
ที่อยู่ตอนล่าง 2 แถวเป็นพวกโลหะแทรนซิชันแทรก หรือเรียกว่า อินเนอร์แทรนซิชัน (inner transition)  

สัญลักษณ์และชื่อเรียกภาษาไทยและภาษาอังกฤษของธาตุทั้งหมด รวบรวมไว้ในภาคผนวก ข 
 

 1 
IA 

                
 

18 
VIIIA 

 

1 
1 
H 

1.00 

2 
IIA 

          13 
IIIA 

14 
IVA 

15 
VA 

16 
VIA 

17 
VIIA 

2 
He 

4.00 

 

2 
3 
Li 
6.95 

4 
Be 
9.00 

          5 
B 

10.8 

6 
C 

12.0 

7 
N 

14.0 

8 
O 

16.0 

9 
F 

19.0 

10 
Ne 

20.0 

 

3 
11 
Na 

23.0 

12 
Mg 
24.3 

3 
IIIB 

4 
IVB 

5 
VB 

6 
VIB 

7 
VIIB 
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10 11 
IB 

12 
IIB 

13 
Al 

27.0 

14 
Si 

28.0 

15 
P 

31.0 

16 
S 

32.0 

17 
Cl 

35.5 

18 
Ar 

40.0 

 

4 
19 
K 

39.1 

20 
Ca 

40.0 

21 
Sc 

45.0 

22 
Ti 

47.9 

13 
V 

50.9 

24 
Cr 

52.0 

25 
Mn 

54.9 

26 
Fe 

55.8 

27 
Co 

58.9 

28 
Ni 

58.7 

29 
Cu 

63.5 

30 
Zn 

65.4 

31 
Ga 

69.7 

32 
Ge 
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33 
As 

74.9 

34 
Se 

78.9 

35 
Br 

79.9 

36 
Kr 

83.8 

 

5 
37 
Rb 

85.5 

38 
Sr 

87.6 

39 
Y 

88.9 

40 
Zr 

91.2 

41 
Nb 

92.9 

42 
Mo 
95.5 

43 
Tc 
98 

44 
Ru 

101.1 

45 
Rh 

102.9 

46 
Pd 

106.4 

47 
Ag 

107.9 

48 
Cd 

112.4 

49 
In 

114.8 

50 
Sn 

118.7 

51 
Sb 

121.7 

52 
Te 

127.6 

53 
I 

126.9 

54 
Xe 

131.3 

 

6 
55 
Cs 

132.9 

56 
Ba 

137.3 

57 
La 

138.9 

72 
Hf 

178.5 

73 
Ta 

108.9 

74 
W 

183.8 

75 
Re 

186.2 

76 
Os 

190.2 

77 
Ir 

192.2 

78 
Pt 

195.1 

79 
Au 

196.9 

80 
Hg 

200.6 

81 
Tl 

204.4 

82 
Pb 

207.2 

83 
Bi 

209.0 

84 
Po 
209 

85 
At 

210 

86 
Rn 
222 

 

7 
87 
Fr 

223 

88 
Ra 

226.0 

89 
Ac 

227.0 

104 
Rf 

261 

105 
Db 
262 

106 
Sg 
263 

107 
Bh 
262 

108 
Hs 

277.1 

109 
Mt 

276.1 

110 
Ds 

281.2 

111 
Rg 

280.2 

112 
Cn 
285.2 

113 
Uut 

284.2 

114 
Fl 

289.2 

115 
Uup 

288.2 

116 
Lv 
293 

117 
Uus 
294 

118 
Uuo 
294 

 

                    
  

*Lanthanide 
series 

58 
Ce 

140.1 

59 
Pr 

140.9 

60 
Nd 

144.2 

61 
Pm 
145 

62 
Sm 

150.3 

63 
Eu 

151.9 

64 
Gd 

157.2 

65 
Tb 

158.9 

66 
Dy 

162.5 

67 
Ho 

194.9 

68 
Er 

167.2 

69 
Tm 

168.9 

70 
Yb 

173.0 

71 
Lu 

174.9 

  

  
**Actinide 

series 

89 
Th 

232.0 

91 
Pa 

231.0 

92 
U 

238.0 

93 
Np 
237 

94 
Pu 
244 

95 
Am 
243 

96 
Cm 
247 

97 
Bk 
247 

98 
Cf 

251 

99 
Es 

252 

100 
Fm 
257 

101 
Md 
258 

102 
No 
259 

103 
Lr 

260 

  

 
ภาพที่ 3.9 รูปแบบตารางธาตุปัจจุบัน 

 
หมู่ของธาตุในแนวตั้งทั้ง 18 หมู่ นิยมเขียนเลขโรมันและมีตัวอักษร A และ B กำกับอยู่ เรียกว่าธาตุ

หมู่ A และหมู่ B ตามลำดับ ถ้าเป็นธาตุในหมู่ A เริ่มตั้งแต่ 1A ถึง 8A (IA-VIIIA) จะเป็นธาตุหมู่หลัก 
เรียกว่าธาตุเรพรีเซนเททีฟ (representative) ธาตุเหล่านี้แต่ละหมู่มีสมบัติเปลี่ยนแปลงอย่างสม่ำเสมอจาก
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ข้างล่างขึ้นข้างบนหรือจากข้างบนลงล่าง ปฏิกิริยาของธาตุใดธาตุหนึ่งในแต่ละหมู่สามารถใช้เป็นตัวแทน
ธาตุอื่นในหมู่เดียวกันได้  

แต่ถ้าเป็นธาตุในหมู่ B เริ่มตั้งแต่ 3B ถึง 2B (IIIB-IIB) เรียกว่าธาตุแทรนซิชัน ซึ่งจะมีสมบัติคล้ายกัน
ในคาบเดียวกันมากกว่าในหมู่เดียวกัน  

การกำหนดเลขหมู่อาจใช้เลขอารบิก 1–8 แทนเลขโรมันก็ได้ ธาตุเรพรีเซนเททีฟ (ธาตุหมู่ A) ที่อยู่
ในหมู่เดียวกันบางหมู่มีชื่อเรียกเฉพาะดังนี้ 

- ธาตุในหมู่ 1A เรียก โลหะแอลคาไล (alkaline metal) ประกอบด้วย Li, Na, K, Rb, Cs 
และ Fr 

- ธาตุในหมู่ 2A เรียก โลหะแอลคาไลน์เอิร์ท (alkaline earth metal) ประกอบด้วย Be, Mg, 
Ca, Sr, Ba และ Ra 

- ธาตุในหมู่ 6A เรียก ชาลโคเจน (charcogen) มีสมบัติเป็นอโลหะ ประกอบด้วย O, S, Se, 
Te และ Po 

- ธาตุในหมู่ 7A เรียก แฮโลเจน (halogen) มีสมบัติเป็นอโลหะ ประกอบด้วย F, Cl, Br, I 
และ At 

- ธาตุในหมู่ 8A เรียก แก๊สมีสกุล (noble gas) ธาตุในหมู่นี้ประกอบด้วย He, Ne, Ar, Kr, 
Xe และ Rn เดิมเรียกธาตุในหมู่นี้ว่าแก๊สเฉื่อย (inert gas) เพราะไม่ทำปฏิกิริยากับธาตุใดๆ เนื่องจาก
โครงแบบอิเล็กตรอนเป็นแบบเต็ม แต่ในปัจจุบันพบว่าธาตุหมู่นี้บางธาตุเกิดปฏิกิริยาได้บ้าง  

 
ธาตุแต่ละหมู่จะมีการจัดเรียงตัวของเวเลนซ์อิเล็กตรอนเหมือนกันแต่จะต่างกันที่ระดับพลังงานหลัก 

ดังนั้นธาตุในหมู่เดียวกันจะมีสมบัติทางเคมีคล้ายคลึงกัน อย่างไรก็ตาม ธาตุในแถวแนวตั้งหน่ึงอาจมีสมบัติ
บางประการคล้ายคลึงกับธาตุในอีกแถวหนึ่งก็ได้ ซึ่งมีจำนวนเวเลนซ์อิ เล็กตรอนเท่ากันแต่การจัดเรียงตัว
ของเวเลนซ์อิเล็กตรอนแตกต่าง เช่น ธาตุในแถวแนวตั้งที่ 3 (หมู่ 3B) เรียกว่า กลุ่มสแกนเดียม มีการ
จัดเรียงตัวอิเล็กตรอนเป็น (n-1)d1ns2 จะมีสมบัติบางอย่างคล้ายกับธาตุในแถวแนวตั้งที่ 13 (หมู่ 3A) ที่มี
การจัดเรียงอิเล็กตรอนเป็น ns2np1 จึงนิยมเรียกธาตุกลุ่มสแกนเดียมว่าเป็นธาตุหมู่ย่อยของหมู่ 3A จึง
เรียกว่าหมู่ 3B ดังนั้นจะเห็นเลขหมู่กำกับธาตุกลุ่มสแกนเดียมเป็น 3B  

ตามแนวนอนของตารางธาตุแบ่งออกเป็น 7 คาบ โดยแต่ละคาบมีตัวเลขอารบิกกำกับข้างหน้าคาบ 
และยังมีอีก 2 คาบที่เขียนแยกไว้ด้านล่าง เรียกว่าอนุกรมแลนทาไนด์ ( lantanide series) และอนุกรม
แอกทิไนด ์(actinide series) เมื่อพิจารณาแต่ละคาบเป็นดังนี้ 

คาบที่ 1 มี H และ He เท่านั้น 
คาบที่ 2 ประกอบด้วยธาตุที่มีเลขอะตอมตั้งแต่ 3 คือ Li ถึง 10 คือ Ne 
คาบที่ 3 ประกอบด้วยธาตุที่มีเลขอะตอมตั้งแต่ 11 คือ Na ถึง 18 คือ Ar 
(คาบที่ 2 และที่ 3 น้ีมีเฉพาะธาตุในหมู่ A เท่านั้น ไม่มีธาตุในหมู่ B) 

(ตั้งแต่คาบที่ 4 ถึง 7 มีธาตุในหมู่ B ด้วย) 
คาบที่ 4 ประกอบด้วยธาตุที่มีเลขอะตอมตั้งแต่ 19 คือ K ถึง 36 คือ Kr 
คาบที่ 5 ประกอบด้วยธาตุที่มีเลขอะตอมตั้งแต่ 37 คือ Rb ถึง 54 คือ Xe 
คาบที่ 6 ประกอบด้วยธาตุที่มีเลขอะตอมตั้งแต่ 55 คือ Cs ถึง 86 คือ Rn 
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คาบที่ 7 ประกอบด้วยธาตุที่มีเลขอะตอมตั้งแต่ 87 คือ Fr ถึง 116 คือ Lv 
 
ธาตุอนุกรมแลนทาไนด์ต้องต่อจากธาตุแลนทานัม (La, Z=57) ในคาบที่ 6 โดยอนุกรมนี้มีธาตุ 14 

ตัวเริ่มจากธาตุซีเรียม (Ce, Z=58) ถึงธาตุลูทีเซียม (Lu, Z=71) ส่วนธาตุอนุกรมแอกทิไนด์ต้องต่อจาก
ธาตุแอกทิเนียม (Ac, Z=89) ในคาบที่ 7 โดยอนุกรมนี้มีธาตุ 14 ตัวเริ่มจากธาตุทอเรียม (Th, Z=90) ถึง
ธาตุลอว์เรนเซียม (Lr, Z=103) แต่ด้วยเหตุผลที่ว่าเพื่อให้ตารางธาตุมีรูปร่างกะทัดรัดไม่ยาวเกินไป และ
เพื่อเน้นให้ความคล้ายคลึงในสมบัติของธาตุในแต่ละแถวจึงแยกออกมาต่างหาก  

ธาตุอนุกรมแลนทาไนด์และแอกทิไนด์ ส่วนมากจะเป็นธาตุที่เตรียมได้จากห้องปฏิบัติการไม่พบใน
ธรรมชาติเรียกว่า ธาตุสังเคราะห์ (synthetic element) ทุกธาตุมีนิวเคลียสที่ไม่เสถียรคือเป็นธาตุ
กัมมันตรังสี (radioactive element) และมีครึ่งชีวิต (haft-life) แตกต่างกัน โดยส่วนมากมีครึ่งชีวิตสั้น ส่วน
ธาตุที่พบในธรรมชาติและมีเลขอะตอมมากที่สุดคือ ธาตุยูเรเนียม (U, Z=92) 
 
โครงแบบอิเล็กตรอนของอะตอมกับตำแหน่งในตารางธาตุ 

ธาตุที่อยู่ในคาบเดียวกันในตารางธาตุจะมีจำนวนระดับพลังงานหลัก (n) สูงที่สุดเท่ากัน คือคาบที่ 
1 มีระดับพลังงานเท่ากับ 1 (n=1) คาบที่ 2 มีระดับพลังงานเท่ากับ 2 (n=2) และจะเพิ่มขึ้นตามลำดับ
คาบละหนึ่งระดับพลังงาน จนถึงคาบที่ 7 ซ่ึงจะมีระดับพลังงานสูงสุดเท่ากับ 7 (n=7)  

จำนวนอิเล็กตรอนของธาตุที่อยู่ในคาบเดียวกันจะมีจำนวนเวเลนซอ์ิเล็กตรอนเพิ่มขึ้นทีละหนึ่งหน่วย
อิเล็กตรอนจากซ้ายไปขวาของตารางธาตุ ซึ่งทำให้ธาตุที่อยู่ในคาบเดียวกันมีสมบัติทางเคมีและทาง
กายภาพที่แตกต่างกัน ในแต่ละคาบจะเริ่มด้วยธาตุที่มีเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากับ 1 ที่บรรจุในออร์บิทัล-s 
ในคาบที่ 1 ซึ่งตรงกับระดับพลังงานที่ 1 จึงมีธาตุเพียง 2 ธาตุเท่านั้นคือ H (Z=1) และ He (Z=2) เพราะ
ออร์บิทัล-1s บรรจุอิเล็กตรอนได้เพียง 2 อิเล็กตรอน ดังแสดงในตารางที่ 3.3 

คาบที่ 2 มี 8 ธาตุ เริ่มจาก Li (Z=3) ถึง Ne (Z=10) การจัดเรียงอิเล็กตรอนแสดงในตารางที่ 3.3 
โดย Li มี 3 อิเล็กตรอนซึ่งบรรจุในระดับพลังงานที่ 1 (ออร์บิทัล-1s) แล้ว 2 อิเล็กตรอน ส่วนอีก 1 
อิเล็กตรอนต้องเข้าไปอยู่ในระดับพลังงานที่ 2 คือออร์บิทัล-2s ในคาบที่ 2 มีระดับพลังงานสองระดับ
พลังงานย่อย (ออร์บิทัล-2s หนึ่งออร์บิทัล และออร์บิทัล-2p อีกสามออร์บิทัล) ซึ่งในระดับพลังงานที่ 2 นี้
จะบรรจุอิเล็กตรอนได้รวมไม่เกิน 8 อิเล็กตรอนเท่านั้น 

คาบที่ 3 มีทั้งหมด 8 ธาตุ เริ่มจาก Na (Z=11) ถึง Ar (Z=18) การจัดเรียงอิเล็กตรอนแสดงใน
ตารางที่ 3.3 ในคาบที่ 3 มีระดับพลังงานสามระดับพลังงานย่อย (ออร์บิทัล-3s หนึ่งออร์บิทัล ออร์บิทัล-
3p อีกสามออร์บิทัล และออร์บิทัล-3d อีกห้าออร์บิทัล)  

คาบที่ 4 เริ ่มจาก K (Z=19) การจัดเรียงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานนี้จะเริ ่มที ่ออร์บิทัล -4s 
เนื่องจากออร์บิทัล-4s มีระดับพลังงานต่ำกว่าออร์บิทัล-3d (ภาพที่ 1.23) ดังนั้น และเมื่อออร์บิทัล-4s 
บรรจุเต็มหมด แล้วจึงบรรจุอิเล็กตรอนในออร์บิทัล-3d โดยออร์บิทัล-3d มีทั้งหมด 5 ออร์บิทัลย่อย จึงมี
ธาตุแทรกมาในคาบที่ 4 จำนวน 10 ธาตุ (Sc ถึง Zn) เมื่อออร์บิทัล-3d เต็มแล้วจึงตามด้วยการบรรจุ
อิเล็กตรอนในออร์บิทัล-4p อีก 6 ธาตุ (Ga ถึง Kr)  

คาบที่ 5 จะมีการบรรจุอิเล็กตรอนในออร์บิทัล-5s, ออร์บิทัล-4d และออร์บิทัล-5p ตามลำดับ 
ทำนองเดียวกันคาบที่ 4 จึงมีธาตุ 18 ธาตุเช่นเดียวกับธาตุคาบที่ 4 เมื่อถึงคาบที่ 6 จะมีการบรรจุ
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อิเล็กตรอนในออร์บิทัล-4f หลังจากที่บรรจุออร์บิทัล-6s จนเต็ม และออร์บิทัล-5d อีก 1 อิเล็กตรอนอีก
ต่อไป และไปสิ้นสุดเมื่อออร์บิทัล-6p บรรจุเต็มคาบที่ 7 จะมีการบรรจุอิเล็กตรอนในออร์บิทัล-5f  
 
ตารางที่ 3.3 แสดงการจัดเรียงอิเล็กตรอนของธาตุคาบที่ 1, 2 และ 3 

คาบ สัญลักษณ์ธาตุ การจัดเรียงอิเล็กตรอน 
1 1H 1s1 
 2He 1s2  
 3Li 1s2 2s1 
 4Be 1s2 2s2 
 5B 1s2 2s2 2p1 
2 6C 1s2 2s2 2p2 
 7N 1s2 2s2 2p3 
 8O 1s2 2s2 2p4 
 9F 1s2 2s2 2p5 
 10Ne 1s2 2s2 2p6 
 11Na 1s2 2s2 2p6 3s1 
 12Mg 1s2 2s2 2p6 3s2 
 13Al 1s2 2s2 2p6 3s2 3p1 
3 14Si 1s2 2s2 2p6 3s2 3p2 
 15P 1s2 2s2 2p6 3s2 3p3 
 16S 1s2 2s2 2p6 3s2 3p4 
 17Cl 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 
 18Ar 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 

 
เมื่อพิจารณาการจัดเรียงอิเล็กตรอนของอะตอมในตารางธาตุ แบ่งธาตุออกเป็นกลุ่มตามการจัดเรียง

อิเล็กตรอนในออร์บิทัลเชิงอะตอม คือ ออร์บิทัล-s, ออร์บิทัล-p, ออร์บิทัล-d และออร์บิทัล-f ได้เป็นกลุ่มที่
เรียกว่า s-block, p-block, d-block และ f-block ตามลำดับ ดังภาพที่ 3.10 

 

 
 

ภาพที่ 3.10 กลุ่มธาตุตามการจัดเรียงอิเล็กตรอนในออร์บิทัล-s, ออร์บิทัล-p, ออร์บิทัล-d และออร์บิทัล-f 
ที่มา: https://www.phy.questu.ca 

 
ธาตุที่อยู่ในหมู่เดียวกันจะมีจำนวนเวเลนซ์อิเล็กตรอนเท่ากัน ดังตารางที่ 3.4 มีสมบัติเคมีและทาง

กายภาพคล้ายคลึงกัน เช่น ธาตุในหมู่ 1A จะมีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอน (ns1) มีสมบัติเป็นโลหะ
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ทั้งหมดและเมื่อสูญเสียอิเล็กตรอนไป 1 อิเล็กตรอน ธาตุทุกตัวในหมู่ 1A จะเป็นไอออนบวกที่มีประจุเป็น 
+1 หรือธาตุในหมู่ 2A จะมีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 2 อิเล็กตรอน (ns2) และเมื่อสูญเสียอิเล็กตรอนไป 2 
อิเล็กตรอน ธาตุทุกตัวในหมู่ 2A จะเป็นไอออนบวกที่มีประจุเป็น +2  

 
ตารางที่ 3.4 แสดงการจัดเรียงอิเล็กตรอนของธาตุหมู่ 1A, 2A, 7A และ 8A 

หมู่ สัญลักษณ์ธาตุ การจัดเรียงอิเล็กตรอน 
 3Li 1s2 2s1 
 11Na 1s2 2s2 2p6 3s1 
1A 19K 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s1 
 37Rb 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s1 
 55Cs 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2 5p6 6s1 
 4Be 1s2 2s2 
 12Mg 1s2 2s2 2p6 3s2 
2A 20Ca 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 
 38Sr 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2 
 56Ba 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2 5p6 6s2 
 
7A 

9F 1s2 2s2 2p5 
17Cl 1s2 2s2 2p6 3s2 3p5 
35Br 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p5 
53I 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2 5p5 

 2He 1s2 
 10Ne 1s2 2s2 2p6 
8A 18Ar 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 
 36Kr 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 
 54Xe 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 3d10 4s2 4p6 4d10 5s2 5p6 

 
การจัดตำแหน่งอะตอมไฮโดรเจนในตารางธาตุ 

การจัดธาตุให้อยู่ในหมู่ใดของตารางธาตุจะใช้สมบัติที่คล้ายคลึงกันเป็นเกณฑ์ ในตารางธาตุปัจจุบัน
ได้จัดให้ H อยู่ในคาบที่ 1 ระหว่างหมู่ 1A กับหมู่ 7A สมบัติบางประการของ H เปรียบเทียบกับสมบัติ
ธาตุหมู่ 1A และหมู่ 7A แสดงในตารางที่ 3.5 
 
ตารางที่ 3.5 สมบัติบางประการของ H เทียบกับธาตุหมู่ 1A กับหมู่ 7A  

สมบัต ิ ธาตุหมู ่1A H ธาตุหมู ่7A 
เวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 1 7 
เลขออกซิเดซัน +1 +1 และ -1 +1, +3, +5, +7, –1 
พลังงานไอออไนเซชัน 382 - 526 1,318 1,015 -1,687 
อิเล็กโทรเนกาตีวิตี 1.0 - 0.7 2.1 2.2 - 4.0 
สถานะ ของแข็ง แก๊ส แก๊ส/ของเหลว/ของแข็ง 
การนำไฟฟ้า นำ ไม่นำ ไม่นำ 

 
เมื ่อพิจารณาข้อมูลในตารางที่ 3.5 พบว่า H มีเวเลนซ์อิเล็กตรอน 1 อิเล็กตรอนและมีเลข

ออกซิเดชัน +1 ดังนั้น H จึงเหมือนธาตุหมู่ 1A แต่ H มีสมบัติคล้ายธาตุหมู่ 7A หลายประการคือ มีเลข
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ออกซิเดชันได้มากกว่าหนึ่งค่า มีค่าพลังงานไอออไนเซชันลำดับที่ 1 และมีค่าอิเล็กโทรเนกาติวิตีค่อนข้าง
สูง มีสถานะเป็นแก๊ส ไม่นำไฟฟ้า เมื่อเกิดเป็นสารประกอบต้องการเพียง 1 อิเล็กตรอนเช่นเดียวกับธาตุ
หมู่ 7A ดังนั้นในตารางธาตุอาจจัดวางตำแหน่ง H ไว้ในหมู่ 1A หรืออาจวางอยู่ระหว่างหมู่ 1A กับ 7A  
 
3.1.3 แนวโน้มสมบัติของธาตุตามตารางธาตุ 

แนวโน้มสมบัติของธาตุในหน่วยเรียนนี้จะพิจารณาธาตุเรพรีเซนเททีฟเป็นสำคัญ เนื่องจากแนวโน้ม
ของสมบัติต่างๆ เปลี่ยนแปลงตามเลขอะตอมอย่างเห็นได้ชัด  

 
ขนาดอะตอมกับฟังก์ชันพีริออดิก 

1) ขนาดอะตอม 
การหาขนาดของอะตอมที่แน่นอนทำได้ยากมาก เนื่องจากไม่สามารถกำหนดขอบเขตที่

แน่นอนของกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนที่โคจรรอบนิวเคลียส ดังนั้นในการวัดขนาดอะตอมจะกำหนดให้อะตอม
มีรูปร่างเป็นทรงกลมและบอกขนาดเป็นรัศมีอะตอมตามแรงที่เกิดขึ ้นของพันธะคือ รัศมีโคเวเลนซ์ 
(covalent radius) รัศมีแวนเดอร์วาลส์ (Van der Walls radius) รัศมีไอออน (ionic radius) และรัศมี
โลหะ (metallic radius) ดังนั้นเมื่อกล่าวถึงขนาดอะตอมควรระบุด้วยว่าใช้รูปแบบใด การวัดระยะระหว่าง
อะตอมหรือความยาวพันธะในโมเลกุลหรือในผลึกจะวัดจากรัศมีอะตอมที่เกิดโมเลกุลหรือสารประกอบ 
ดังแสดงในภาพที่ 3.11 

 

 
     (ก)                     (ข)                     (ค) 

ภาพที่ 3.11 ระยะรัศมีอะตอม (ก) รัศมีโลหะ (ข) รัศมีโคเวเลนซ์ และ (ค) รัศมีไอออน 
ที่มา: http://wps.prenhall.com/esm_hillpetrucci_genchem_4/0,8603,1079855-,00.html 

 
2) แนวโน้มขนาดอะตอม 

สมบัติพีริออดิกของขนาดอะตอมจะแปรไปตามเลขอะตอม การพิจารณาแนวโน้มขนาด
อะตอมต้องคำนึงถึงปัจจัยที่มีส่วนกำหนดขนาดอะตอมคือ ระยะระหว่างนิวเคลียสกับเวเลนซ์อิเล็กตรอน 
เพราะอาจถูกบดบังจากอิเล็กตรอนวงใน หรือการผลักกันเองระหว่างอิเล็กตรอนในระดับพลังงานเดียวกัน
หรือต่างระดับพลังงานจะไปหักล้างแรงดึงดูดของนิวเคลียสที่มีต่ออิเล็กตรอนวงนอกๆ ทำให้อำนาจประจุ
บวกที่นิวเคลียสน้อยกว่าที่ควรจะเป็น แนวโน้มขนาดอะตอมตามหมู่และตามคาบ แสดงในภาพที่ 3.12 
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ภาพที่ 3.12 แนวโน้มรัศมีอะตอมของธาตุในตารางธาตุ (หน่วยพิโกเมตร) 
ที่มา: Averill. Principles of General Chemistry. 2012. (Online). 

 
2.1) ธาตุในหมู่เดียวกัน ขนาดอะตอมจะเพิ่มขึ้นจากบนลงมาข้างล่าง เช่นธาตุหมู่ 1A ขนาด

อะตอม Na ใหญ่กว่าอะตอม Li หรือธาตุหมู่ 7A ขนาดอะตอม Cl ใหญ่กว่าอะตอม F การที่ขนาดอะตอม
ใหญ่ขึ้น เพราะจำนวนระดับพลังงานของอิเล็กตรอนเพิ่มขึ้น (n เพิ่ม) เมื่อขึ้นคาบใหม่เท่ากับเพิ่มระดับ
พลังงานหลักเข้ามาอีกหนึ่งระดับ การเพิ่มจำนวนระดับพลังงาน (n) เป็นปัจจัยที่สำคัญกว่าการเพิ่มประจุ
บวกที่นิวเคลียส 
 2.2) ธาตุในคาบเดียวกัน (มีระดับพลังงานหลักเท่ากัน) ขนาดอะตอมลดลงจากซ้ายไปขวา 
เนื่องจากธาตุทางขวามือมีเลขอะตอมมากกว่าทำให้นิวเคลียสมีแรงดึงดูดอิเล็กตรอนมากกว่าจึงทำให้รัศมีมี
วงโคจรของอิเล็กตรอนลดลง (ยกเว้น อะตอมของแก๊สมีสกุลเพราะอิเล็กตรอนในวงนอกสุดครบ 8 
อิเล็กตรอนซึ่งมีความเสถียรสูงมาก) 

ส่วนธาตุแทรนซิชันมีแบบแผนของขนาดอะตอมที่แตกต่างไป คือในคาบเดียวกันมีขนาดอะตอม
ใกล้เคียงกัน ทั้งนี้เมื่อเลขอะตอมเพิ่มขึ้น อิเล็กตรอนจะเพิ่มทีละหนึ่งอิเล็กตรอนในระดับพลังงานวงใน 
ส่วนจำนวนอิเล็กตรอนระดับพลังงานวงนอกยังคงเท่าเดิม เช่น ธาตุแทรนซิชันในคาบที่ 4 เมื่อเลขอะตอม
เพิ่มขึ้น อิเล็กตรอนจะเพิ่มขึ้นในออร์บิทัล-3d ทีละ 1 อิเล็กตรอน ในขณะที่อิเล็กตรอนระดับวงนอกเป็น
ออร์บิทัล-4s (ยังคงมีอิเล็กตรอน 2 อิเล็กตรอนเท่ากันเช่นเดิม) ดังนั้นอำนาจการดึงดูดระหว่างนิวเคลียส
กับอิเล็กตรอนในออร์บิทัล-4s จะเปลี่ยนแปลงเพียงเล็กน้อย ขนาดอะตอมของธาตุแทรนซิชันในคาบ
เดียวกันจึงเปลี่ยนไปเพียงเล็กน้อย 

 
พลังงานไอออไนเซชันกับฟังก์ชันพีริออดิก 

1) พลังงานไอออไนเซชัน 
พลังงานไอออไนเซชัน (ionization energy, IE) หรือพลังงานการแตกตัวเป็นไอออน คือ 

พลังงานน้อยที่สุดที่ใช้ในการดึงอิเล็กตรอนที่อยู่ในระดับพลังงานสุดท้ายออกจากอะตอมในสถานะแก๊สให้
กลายเป็นไอออนบวก 
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ค่าพลังงานไอออไนเซชัน เรียกย่อว่า “ค่า IE” ซึ่งใช้บอกถึงปริมาณพลังงานอย่างน้อยสุดที่ต้องใช้เพื่อ
บังคับให้อิเล็กตรอนหลุดออกจากอะตอม หรืออาจกล่าวอีกทางหนึ่งของค่า IE จะเป็นค่าที่ใช้บอกแรงยึด
เหนี่ยวของอิเล็กตรอนที่ถูกยึดไว้ในอะตอม ถ้าอะตอมมีค่า IE สูง แสดงว่าแรงยึดเหนี่ยวที่นิวเคลียสมีต่อ
อิเล็กตรอนมีค่ามาก อิเล็กตรอนจะหลุดออกได้ยาก  

พลังงานที่ใช้ในการดึงอิเล็กตรอนตัวที่หนึ่ง (ที่อยู่ในพลังงานสุดท้าย) เรียกว่าพลังงานไอออไนเซชัน
ลำดับที่ 1 เขียนย่อเป็น IE1 กล่าวคือ เมื่อ M แทนอะตอมธาตุโลหะเกิดแตกตัวเป็นไอออน ดังสมการ 

M(g) →  M+(g) + e-   IE1 
เนื่องจากอะตอมสามารถถูกดึงเวเลนซ์อิเล็กตรอนได้มากกว่า 1 อิเล็กตรอน (ยกเว้น H) ดังนั้น ค่า 

IE จึงมีได้มากกว่า 1 ค่า เช่นถ้าดึงอิเล็กตรอนตัวที่ 2 และ 3 ออกจากอะตอมจะเรียกว่า พลังงานไอออไน
เซชันลำดับที่ 2 และ 3 เขียนแทนได้ด้วย IE2 และ IE3 ตามลำดับ  

M+(g) →  M2+(g) + e-   IE2 
M2+(g) → M3+(g) + e-  IE3 

ค่า IE มีหน่วยเป็น กิโลจูลต่อโมล (kJ/mol)  
ตัวอย่าง พลังงานที่ใช้ในการดึงอิเล็กตรอนตัวที่ 1, 2 และ 3 ของอะตอมเบริลเลียม (Be)  

   Be(g) → Be+(g) + e-   IE1 = 899 kJ/mol 
  Be+(g) → Be2+(g) + e-  IE2 = 1,757 kJ/mol 
  Be2+(g) → Be3+(g) + e-  IE3 = 14,850 kJ/mol 

 
พิจารณาการจัดเรียงอิเล็กตรอนของ Be เป็น 1s2 2s2 ดังภาพที่ 3.13(ก) จะเห็นว่าถ้าต้องการดึง

อิเล็กตรอนตัวที่ 2 ออกจาก Be+ จะต้องใช้พลังงานมากกว่าตัวแรกประมาณ 2 เท่า เนื่องจากอิทธิพลแรง
ดึงดูดระหว่างนิวเคลียสกับอิเล็กตรอนที่เหลือในระดับพลังงานสุดท้ายมีมากขึ ้น แต่ถ้าต้องการดึง
อิเล็กตรอนตัวที่ 3 ออกอีก จะเห็นว่าจะต้องดึงอิเล็กตรอนในออร์บิทัล-1s ซึ่งอยู่ใกล้นิวเคลียสมากที่สุด จึง
มีแรงดึงดูดมาก ดังนั้นจะต้องใช้พลังงานเกือบ 10 เท่าของการดึงอิเล็กตรอนตัวที่ 2 ออก ค่า IE ของ
อะตอมบางชนิดแสดงในตารางที่ 3.6 

       495.9 kJ/mol 
          899 kJ/mol           

          
                                         (ก)                           (ข) 

ภาพที่ 3.13 แสดงอิเล็กตรอนในระดับพลังงานของ (ก) อะตอมเบริลเลียม และ (ข) อะตอมโซเดียม 
 
ในทำนองเดียวกัน การดึงอิเล็กตรอน 1 ตัวออกจากอะตอม Na (1s2 2s2 2p6 3s1) จะใช้พลังงาน

ไม่สูงนัก เนื่องจากเป็นการดึงอิเล็กตรอนออกจากออร์บิทัล-3s ที่มีอิเล็กตรอนเพียงตัวเดียว ดังภาพที่ 
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3.13(ข) แต่หากมีการดึงอิเล็กตรอนตัวที่ 2 จะต้องใช้พลังงานมากถึง 10 เท่าของพลังงานในการดึง
อิเล็กตรอนตัวแรก ดังนั้น Na จึงเกิดปฏิกิริยาเคมีกับอะตอมอื่นๆ ได้ในรูปสารประกอบที่มีประจุบวก 1 
เท่านั้น (Na+) โดยจะไมพ่บสารประกอบในรูป Na2+ หรือ Na3+  

 
ตารางที่ 3.6 ค่าพลังงานไอออไนเซชันของอะตอมบางชนิด (kJ/mol)  

เลขอะตอม ธาตุ IE1 IE2 IE3 IE4 IE5 IE6 
1 H 1,311      
2 He 2,372 5,251     
3 Li 520 7,300 11,815    
4 Be 899 1,757 14,850 21,005   
5 B 801 2,430 3,660 25,000 32,820  
6 C 1,086 2,350 4,620 6,220 38,000 47,261 
7 N 1,400 2,860 4,580 7,500 9,400 53,000 
8 O 1,314 3,390 5,300 7,470 11,000 13,000 
9 F 1,680 3,370 6,050 8,400 11,000 15,200 
10 Ne 2,080 3,950 6,120 9,370 12,200 15,000 
11 Na 496 4,560 6,900 9,540 13,400 16,600 
12 Mg 738 1,450 7,730 10,500 13,600 18,000 
13 Al 577 1,820 2,750 11,600 14,800 18,400 
14 Si 786 1,580 3,230 4,360 16,000 20,000 
15 P 1,012 1,904 2,910 4,960 6,240 21,000 
16 S 999 2,250 3,360 4,660 6,990 8,500 
17 Cl 1,256 2,297 3,820 5,160 6,540 9,300 
18 Ar 1,520 2,666 3,900 5,770 7,240 8,800 
19 K 419 3,052 4,410 5,900 8,000 9,600 
20 Ca 590 1,145 4,900 6,500 8,100 11,000 

ที่มา: ดัดแปลงจาก Chang and Goldsby. Chemistry. 2013. p344 
 
ค่า IE ใช้บอกแนวโน้มการเกิดเป็นไอออนบวกของอะตอม คืออะตอมที่มีค่า IE ต่ำจะแตกตัวเป็น

ไอออนบวกได้ง่ายกว่าอะตอมที่มีค่า IE สูง เนื่องจากแรงยึดเหนี่ยวระหว่างนิวเคลียสกับอิเล็กตรอนมีนอ้ย 
และบอกความไวของอะตอมต่อปฏิกิริยาเคมี อะตอมที่มีค่า IE ต่ำจะมีความว่องไวต่อปฏิกิริยาเคมีมาก 
เช่น 

- โลหะแอลคาไล (หมู่ 1A) มีค่า IE ต่ำ ดังนั ้น ธาตุหมู่นี ้จึงว่องไวต่อปฏิกิริยาเคมีมาก 
ระหว่างโลหะแอลคาไลด้วยกัน ธาตุด้านล่างจะแตกตัวเป็นไอออนบวกได้ง่ายกว่าธาตุที่อยู่เหนือขึ้นไปใน
หมู่เดยีวกัน ดังนั้นถ้าเรียงความว่องไวทางเคมีจากมากไปน้อยจะได้คือ Cs > Rb > K > Na > Li  

- โลหะแอลคาไลน์เอิร์ท (หมู่ 2A) มีค่า IE สูงกว่าหมู่ 1A ดังนั้นมีความว่องไวต่อปฏิกิริยา
จะน้อยกว่าธาตุหมู่ 1A  

 
2) แน้วโน้มของค่า IE 



83 
 

 

ค่า IE เป็นฟังก์ชันพีริออดิกเมื่อเรียงตามเลขอะตอม แนวโน้มค่า IE1 แสดงในภาพที่ 3.14 
 

 
เลขอะตอม 

ภาพที่ 3.14 แนวโน้มพลังงานไอออไนเซชันลำดับที่ 1  
ที่มา: ดัดแปลงจาก Silberberg. Principle of General Chemistry. 2013. p261 

 
2.1) ธาตุในหมู่เดียวกัน ค่า IE ลดลงจากบนลงล่าง เนื่องจากปัจจัยหลัก 2 ประการคือ  

(1) เมื่อขนาดอะตอมใหญ่ขึ้น ระยะห่างนิวเคลียสกับอิเล็กตรอนวงนอกสุดจะอยู่ห่าง
กันมากขึ้นตามไปด้วย ส่งผลให้แรงดึงดูดที่นิวเคลียสมีต่ออิเล็กตรอนที่อยู่ในระดับพลังงานสุดท้ายน้อยลง 
ดังนั้น พลังานที่ใช้ในการดึงเวเลนซ์อิเล็กตรอนให้หลุดออกอะตอมจึงไม่สูงมากนัก (ตารางที่ 3.7) 

(2) จำนวนชั้นระดับพลังงานของอิเล็กตรอนที่เพิ่มขึ้นตามคาบเสมือนเป็นกำแพงกั้น
แรงดึงดูดระหว่างนิวเคลียสกับเวเลนซ์อิเล็กตรอน ทำให้แรงยึดเหนี่ยวมีค่าน้อยลง  

 

 
ภาพที่ 3.15 รูปสามมิติแสดงแนวโน้มพลังงานไอออไนเซชันลำดับที่ 1 ของธาตุเรพรีเซนเททีฟ 

ที่มา: Silberberg. Principle of General Chemistry. 2013. p262 
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ตารางที ่3.7 ค่าพลังงานไอออไนเซชันลำดับที่ 1 ของธาตุหมู่ 1A 

ธาต ุ เลขอะตอม การจัดเรียงอิเล็กตรอน 
รัศมีอะตอม 
(pm) 

IE1  
(kJ/mol) 

Li 3 1s2 2s1 167 520 
Na 11 1s2 2s2 2p6 3s1  190 496 
K 19 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s1 243 419 
Rb 37 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 5s1 265 403 
Cs 55 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 5s2 5p6 6s1  298 376 

 
2.2) ธาตุในคาบเดียวกัน ค่า IE จะเพิ่มขึ้นจากซ้ายไปขวา เนื่องจากธาตุทางขวาของตาราง

ธาตุมีเลขอะตอม (จำนวนโปรตอน) เพิ่มขึ้นธาตุละ 1 โปรตอน ทำให้นิวเคลียสมีแรงดึงดูดอิเล็กตรอน
ได้มากขึ้น ทำให้อิเล็กตรอนหลุดจากอะตอมได้ยาก แต่อะตอมที่มีโครงแบบอิเล็กตรอนแบบครึ่ง (half-
filled) จะมีค่า IE สูงกว่าแนวโน้มปกติเล็กน้อย เช่นเบริลเรียม (Be) และไนโตรเจน (N)  

ยกตัวอย่างธาตุในคาบที่ 2 จาก Li ถึง Ne เมื่อเลขอะตอมเพิ่มขึ้น ประจุบวกในนิวเคลียสเพิ่มขึ้นที
ละหนึ่งหน่วยและอิเล็กตรอนเพิ่มขึ้นทีละ 1 อิเล็กตรอนในระดับพลังงานเดียวกัน ประจุบวกในนิวเคลียส
ยิ่งมากขึ้น แรงดึงดูดที่นิวเคลียสมีต่ออิเล็กตรอนตัวนอกจะมีมากขึ้น  

 
ตารางที่ 3.8 ค่าพลังงานไอออไนเซชันลำดับที่ 1 ของธาตุในคาบที่ 2 

 Li Be B C N O F  Ne 
จำนวนโปรตอน 3 4 5 6 7 8 9 10 
รัศมีโคเวเลนซ ์(pm)  167 112 87 67 56 48 42 38 
พลังงานไอออไนเซชัน  520 899 801 1,086 1,402 1,314 1,681 2,081 

 
3) พลังงานไอออไนเซชันของแก๊สมีสกุล 

แก๊สมีสกุลมีค่า IE สูงมากเมื่อเทียบกับธาตุในคาบเดียวกัน ดังตารางที่ 3.9 เนื่องจากโครง
แบบอิเล็กตรอนเป็นการบรรจุแบบเต็ม (full-field)   
 
ตารางที่ 3.9 ค่าพลังงานไอออไนเซชันของแก๊สมีสกุล (หมู่ 8A) 

ธาต ุ การจัดเรียงอิเล็กตรอน IE1 (kJ/mol) 
He 1s2  2,372 
Ne 1s2 2s2 2p6 2,080 
Ar 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 1,520 
Kr 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 1,351 
Xe 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 1,170 
Rn 1s2 2s2 2p6 3s2 3p6 4s2 3d10 4p6 5s2 4d10 5p6 6s2 5d10 6p6 1,037 
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สัมพรรคภาพอิเล็กตรอนกับฟังก์ชันพีริออดิก 
1) ค่าสัมพรรคภาพอิเล็กตรอน 

สัมพรรคภาพอิเล็กตรอน (electron affinity, EA) เรียกย่อว่า ค่า EA คือพลังงานที่คายออกมา
เมื่ออะตอมในสถานะแก๊สรับอิเล็กตรอนเพิ่มเข้าไปในอะตอม แล้วกลายเป็นไอออนลบ 

เมื่อสมมติ X คืออะตอมของธาตุลหะ เขียนสมการทั่วไปคือ 
X(g) + e-  →  X-(g) +  EA 

ค่า EA บอกให้ทราบความยากง่ายที ่อะตอมจะรับอิเล็กตรอนเข้ามาเพิ ่ม กำหนดให้ค่า EA มี
เครื ่องหมายเป็นลบ (เนื ่องจากเป็นการคายพลังงาน) ถ้าค่า EA เป็นลบค่ามาก แสดงว่าอะตอมนั้น
สามารถรับอิเล็กตรอนได้ดีหรือชอบรับอิเล็กตรอน เกิดเป็นไอออนลบได้ง่าย เช่น Cl และ O  

Cl(g) + e-  →   Cl-(g)     (EA = -349 Jk/mol) 
O(g) + e-  →  O-(g)  (EA = -141 kJ/mol) 

ในทางตรงกันข้าม ถ้าค่า EA เป็นลบค่าน้อยๆ หรือค่าเป็นบวก แสดงว่าอะตอมนั้นจะเกิดเป็น
ไอออนลบได้ยาก อะตอมนั้นไม่ชอบรับอิเล็กตรอน เช่น Be, B และ N เป็นต้น 

ค่า EA ขึ้นอยู่กับหลายปัจจัยเช่น ขนาดอะตอม จำนวนระดับพลังงานของอิเล็กตรอน และโครงแบบ
อิเล็กตรอน ซึ่งการวัดค่า EA ทำได้ยากมาก ทำให้ทราบค่าแน่นอนเพียงไม่กี่ธาตุ ดังแสดงในภาพที่ 3.16 

 

 
ภาพที่ 3.16 ค่าสัมพรรคภาพอิเล็กตรอนของธาตุเรพรีเซนเททีฟ 

ที่มา: Silberberg. Principle of General Chemistry. 2013. p264 
 
2) แนวโน้มของค่า EA  

แนวโน้มของค่า EA แสดงดังภาพที่ 3.17 สรุปเป็นแนวโน้มได้ดังนี ้
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เลขอะตอม 

ภาพที่ 3.17 แนวโน้มค่าสัมพรรคภาพอิเล็กตรอน 
ที่มา: Averill. Principles of General Chemistry. 2012. (Online) 

 
 2.1) ธาตุในหมู่เดียวกัน ค่า EA จะต่างกันไม่มากนัก แต่พอสรุปได้ว่า ค่า EA ลดลงจาก
ข้างบนลงข้างล่าง (ตัวเลขลบน้อยกว่า) เพราะขนาดของอะตอมใหญ่ขึ้นตามจำนวนระดับพลังงาน ถึงแม้
ประจุบวกที่นิวเคลียสเพิ่มข้ึนคาบละ 8 หน่วย แต่เมื่อคำนึงถึงจำนวนอิเล็กตรอนที่กั้นระหว่างนิวเคลียสกับ
เวเลนซอ์ิเล็กตรอนแล้วทำให้อำนาจแรงดึงดูดของประจุบวกน้อยลงไปมาก  
ส่วนแก๊สมีสกุลไม่มีแนวโน้มที่จะรับอิเล็กตรอน  

2.2) ธาตุในคาบเดียวกัน ค่า EA จะเพิ่มขึ้นจากซ้ายไปขวา กล่าวคือธาตุอโลหะมีแนวโน้มจะ
รับอิเล็กตรอนได้ดีกว่าธาตุโลหะ โดยทั่วไป ค่า EA ของโลหะมีค่าเป็นบวกมาก (หรือเป็นลบน้อยกว่า) กว่า
ของอโลหะ เมื่อพิจารณาจากขนาดอะตอม อะตอมที่มีขนาดเล็กจะรับอิเล็กตรอนง่ายกว่าอะตอมขนาด
ใหญ่ เพราะประจุบวกที่นิวเคลียสส่งแรงดึงดูดอิเล็กตรอนไว้ได้ดีกว่า เนื่องจากระยะห่างระหว่างนิวเคลียส
กับอิเล็กตรอนน้อย ดังนั้นในการเกิดไอออนลบ อะตอมขนาดเล็กจะคายพลังงานออกมามากกว่าอะตอม
ใหญ่ ธาตุแฮโลเจน (หมู่ 7A) มีค่า EA เป็นลบมากที่สุดเพราะการรับ 1 อิเล็กตรอนเข้ามาจะทำให้อะตอม
ของธาตุแฮโลเจนมีการจัดอิเล็กตรอนแบบเต็มเหมือนกับแก๊สมีสกุล เช่นโครงแบบอิเล็กตรอนของ F- เป็น 
1s2 2s2 2p6  ซึ่งเหมือนกับ Ne 
   
สภาพไฟฟ้าลบกับฟังก์ชันพีริออดิก  

1) สภาพไฟฟ้าลบ 
ค่าสภาพไฟฟ้าลบ หรือค่าอิเล็กโทรเนกาติวิตี (electronegativity) เรียกย่อว่า “ค่า EN” คือ 

ค่าแสดงความสามารถของอะตอมในการดึงอิเล็กตรอนเข้าหาตัวเอง  
อำนาจในการดึงอิเล็กตรอนอาจเป็นได้ทั้งแบบสมบูรณ์ (complete transfer) คืออิเล็กตรอนถูกดึง

ไปยังอะตอมที่มีค่า EN สูงกว่าอย่างสิ ้นเชิง (พันธะไอออนิก) หรือเป็นการดึงแบบบางส่วน (partial 
transfer) ซึ่งความหนาแน่นของอิเล็กตรอนจะอยู่บริเวณอะตอมที่มีค่า EN สูงกว่า (พันธะโคเวเลนซ์)  

อะตอมที่มีค่า EN สูง แสดงว่าอะตอมนั้นดึงอิเล็กตรอนเข้าหาตัวเองได้ดี เรียกว่า พวกที่ชอบ
อิเล็กตรอน (อิเล็กโทรไฟล์, electrophile) ส่วนอะตอมที่มีค่า EN ต่ำ แสดงว่าความสามารถในการดึง
อิเล็กตรอนน้อย อาจเรียกได้ว่า พวกชอบให้อิเล็กตรอน (นิวคลิโอไฟล์, nucleophile)  
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ตารางเปรียบเทียบค่า EN ที่นิยมใช้มากที่สุดคือ ตารางของพอลิง (Linus Carl Pauling) นักเคมี
รางวัลโนเบลสาขาเคมี ในปี ค.ศ.1954 โดยคำนวณค่า EN จากพลังงานพันธะ แล้วได้กำหนดมาตราส่วน
เปรียบเทียบค่า EN ของอะตอมต่างๆ เพื่อแสดงแนวโน้มในการรับอิเล็กตรอนของธาตุ โดยกำหนดให้ F มี
ค่า EN สูงที่สุดคือเท่ากับ 4.0 และ Fr มีค่า EN ต่ำสุดคือเท่ากับ 0.7 แสดงในภาพที่ 3.18  

 

 
ภาพที่ 3.18 แนวโน้มค่าอิเล็กโทรเนกาติวิตีของพอลิง 

ที่มา: Silberberg. Principle of General Chemistry. 2013. p294 
 

2) แนวโน้มของค่า EN 
 2.1) ธาตุในหมู่เดียวกัน แนวโน้มของค่า EN ลดจากข้างบนลงมาข้างล่าง เนื่องจากอะตอมมี
ขนาดใหญ่ขึ้น ความสามารถในการดึงดูดอิเล็กตรอนลดน้อยลงไป 

2.2) ธาตุในคาบเดียวกัน ค่า EN เพิ่มขึ้นจากทางซ้ายไปทางขวา เนื่องจากรัศมีของอะตอม
ลดลง ประประจุบวกที่นิวเคลียสเพิ่มขึ้นตามเลขอะตอม นิวเคลียสของอะตอมเล็กดึงดูดอิเล็กตรอนได้
ดีกว่าอะตอมใหญ่ ประกอบกับประจุบวกที่นิวเคลียสเพิ่มขึ้นด้วย 
 2.3) ธาตุหมู่ 7A (แฮโลเจน) มีค่า EN สูง ส่วนธาตุหมู่ 1A และ 2A มีค่า EN ต่ำ โดยที่ Cs 
และ Fr ซึ่งเป็นธาตุกัมมันตรังสีหายาก มีค่าต่ำที่สุด  
 2.4) พวกธาตุแทรนซิชันมีค่า EN ใกล้เคียงกัน 
 2.5) พวกแก๊สมีสกุลมีค่า EN ไม่แน่นอน  
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แบบฝึกหัด 
1. จงบอกแนวคิดการสร้างตารางธาตุของเดอเบอร์ไรเนอร์ 
2. จงบอกกฎออกเตฟ (law of octaves) ตามแนวคิดของนิวแลนด์ 
3. อธิบายแนวคิดการสร้างตารางธาตุของเมนเดเลเยฟ 
4. อธิบายแนวคิดการสร้างตารางธาตุของโมสลีย์ 
5. จงบอกตำแหน่งของธาตุหมู่หลัก และธาตุแทรนซิชันในตารางธาตุปัจจุบัน 
6. จงระบุตำแหน่งของเทอมต่อไปนี้ในตารางธาตุ 

(1) โลหะแอลคาไล (2) แก๊สมีสกุล (3) อนุกรมแลนทาไนด์ (4) แฮโลเจน (5) ชาลโคเจน  
(6) อนุกรมแอกทิไนด์ (7) โลหะแอลคาไลน์เอิร์ท  

7. จงระบุตำแหน่งของเทอมต่อไปนี้ในตารางธาตุ 
(1) ธาตุโลหะ (2) ธาตุอโลหะ (3) เส้นขั้นบันได 

8. จงอธิบายตำแหน่งธาตุในตารางธาตุที ่สัมพันธ์กับการจัดเรียงอิเล็กตรอน ยกตัวอย่างธา ตุหมู ่ A 
ประกอบ 

9. จงอธิบายความหมายของฟังก์ชันพีริออดิกต่อไปนี้ 
1) ขนาดอะตอม 
2) พลังงานไอออไนเซชัน 
3) สัมพรรคภาพอิเล็กตรอน 
4) สภาพไฟฟ้าลบ 

10. จงบอกแนวโน้มของพลังงานไอออไนเซชันลำดับที่ 1 ( IE1) ที่เพิ่มขึ้นจากน้อยไปมากของกลุ่มธาตุ
ต่อไปนี ้
1) Kr, He, Ar 
2) Sb, Te, Sn 
3) K, Ca, Rb 
4) I, Xe, Cs 

11. จงอธิบายเหตุผลเพราะเหตุใด N จึงมีค่า IE1 มากกว่า O ทั้งที่แนวโน้มค่า IE1 จะเพิ่มขึ้นจากซ้ายไป
ขวาในคาบเดียวกัน 

 


