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Thermodynamics 
เทอร์โมไดนามิกส ์

อุณหพลศาสตร ์ 

Chemical Thermodynamics 
เคมีเทอร์โมไดนามิกส์ 

อุณหเคม ี 

เทอร์โมไดนามิกส์เคม ี
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เทอร์โมไดนามิกส์: ศึกษาเกี่ยวกับ  
(กรีก thermo = ความร้อน, dynamics = ก าลังงาน) 
 

 - ความร้อน 
 - การเปลี่ยนรูปของพลังงาน 
      พลังงานความร้อน     พลังงานไฟฟ้า 
   พลังงานความรอ้น     พลังงานกล 
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เคมีเทอร์โมไดนามิกส์: ศึกษาเกีย่วกับ  
     - พลังงาน 
 - การเปลี่ยนแปลงพลังงาน เมื่อสสารเกิดการ 
         เปลี่ยนแปลงทั้งทางกายภาพและทางเคมี 
 - ข้อมูลที่ได้ใช้ท านายว่าปฏิกิริยาเกิดเคมีขึ้น 
         ได้เองหรือไม่ 
 - ไม่สามารถบอกอัตราเร็วของฏิกิริยาได ้
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Antoine Lavoisier (1743-1794) 
(อองตวน ลาวัวซิเยร)์:  
   - ศึกษาการเผาไหม้ของสารและความร้อนที่  
     เกิดขึ้น 
   - Caloric Theory: ความร้อนเป็นของไหล ไม่มี 
     น้ าหนัก สารทุกชนิดมีความร้อนอยู่รบอะตอม 
     และสามารถปล่อยความร้อนออกสู่ภายนอกได ้
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heat 
อัดแก๊สให้มีปริมาตรน้อยลง 

Caloric Theory: 



- Count Rumford (1753-1814) 
- Robert Julius Mayer (1814-1878) 
- James Joule (1818-1889) 
- Hermann von Helmholtz (1821-1894) 
 

กฎข้อที่หนึ่งของเทอร์โมไดนามิกส ์
The First Law of Thermodynamics 
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ยุคปฏิวัติอุตสาหกรรม 
น าพลังงานความร้อนจากไอน้ ามาเปลี่ยนรูปเป็น
พลังงานกล        เครื่องจักรกล 
- Sardi Carnot (entropy)  - J. C. Maxwell 
- Rudolph Clausius     - Lord Kelvin 

กฎข้อทีส่องของเทอร์โมไดนามิกส์ 
The Second Law of Thermodynamics 
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- Josiah Willard Gibbs 
- Lars Onsager 
- Peter Debye 
- Gilbert Lewis 
- William Giaugue (วิลเลียม จิโอ) 
 



แนวคิดพื้นฐานของเทอร์โมไดนามิกส์ 
(The Basic Concepts of Thermodynamics) 

- ศึกษาสมบัติมหภาค (macroscopic) ของระบบ 
  ในสมดุล 
- สมบัติมหภาค: ความดัน ปริมาตร อุณหภูม ิ
  เป็นตัวก าหนดสภาวะของระบบ 
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ข้อมูลทางเทอร์โมไดนามิกส์: 
 - บอกได้ว่าปฏิกิริยาเคมีเกิดขึ้นได้หรือไม่ และ 
         เกิดในสภาวะแบบใด 
 - ใช้ท านายทิศทางการเกิดปฏิกิริยาเคม ี
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หลักส าคัญ 2 ข้อ 
 1. กฎทรงพลังงาน: พลังงานไม่สูญหาย ไม่เกิด 
          ขึ้นเอง แต่เปลี่ยนรูปได้ 
 2. ระบบพยายามเข้าสู่สภาวะสมดุลเสมอ 



ระบบและสิ่งแวดล้อม 

ระบบ  สิ่งต่างๆ ที่อยู่ใน 
ขอบเขตทีเ่ราศึกษา 

ล้อม สิ่ง 
แวด 
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ระบบ แบ่งออกได้เป็น 3 ประเภท 
1. ระบบเปิด (Opened system) 
ระบบที่มีการแลกเปลี่ยนมวลสารและพลังงานกับสิ่งแวดล้อม 

2. ระบบปิด (Closed system) 

3. ระบบโดดเดี่ยว (Isolated system) 
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ระบบที่มีการแลกเปลี่ยนพลังงานกับสิ่งแวดล้อม แต่ไม่มีการ
แลกเปลี่ยนมวลสาร 

ระบบที่ไม่มีการแลกเปลี่ยนทั้งมวลสารและพลังงานกับ
สิ่งแวดล้อม 
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ตัวอย่าง: ต้มน้ าในภาชนะปิด ตัง้บนเตาไฟ 

ระบบ =  น้ า + ภาชนะ + อากาศ 
            เหนือผิวน้ า 
สิ่งแวดล้อม = เตาไฟ + อากาศรอบๆ 

ระบบปิด 

ระบบ = น้ า 
สิ่งแวดล้อม = ภาชนะ + เตาไฟ +  
อากาศรอบๆ + อากาศเหนือผิวน้ า 

ระบบเปิด 



สารละลาย ปริมาตร  1 ลิตร มีอุณหภูมิ 298 K ที่
ความดันบรรยากาศ  

สมบัติมหภาคของสาร ได้แก ่

อุณหภูมิ ความดัน ปริมาตร   

17 เรียกว่า ‘สภาวะของระบบ’ 

สภาวะและฟังก์ชันสภาวะ 



ในทางเทอร์โมไดนามิกส์: 
 สภาวะ = สภาวะสมดุล 
 สมบัติมหภาคไม่เปลี่ยนแปลงตามเวลา 

ฟังก์ชันสภาวะ (state function) หรือ ตัวแปร
สภาวะ (state variable) คือ ปริมาณท่ีใช้บอก
สภาวะของระบบ 
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1. ก าหนดฟังก์ชันสภาวะอย่างน้อย 2 ฟังก์ชัน
ฟังก์ชันอืน่ๆ ของระบบจะถูกก าหนดค่าอัตโนมัติ 
ตัวอย่าง: Ideal gas 
    PV = nRT 
 ทราบ - ความดัน (P) 
    - ปริมาตร (V) ต่อโมล 

หาอุณหภูมิ (T) ได้ 
19 



2. การเปลี่ยนแปลงของฟังก์ชันสภาวะขึ้นอยู่กับสภาวะ
เริ่มต้นกับสภาวะสุดท้ายของระบบเท่านั้น ไม่ขึ้นอยู่กับ
วิถีการเปลี่ยนแปลง 
ตัวอย่าง: การเปลี่ยนแปลงสภาวะของ Ideal gas 
 สภาวะที ่1 P1 = 1 atm, V1 = 1 L, T1 = 273 K      
 สภาวะที ่1 P2 = 10 atm, V2 = 4.48 L, T2 = 546 K 
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∆P = 10 – 1 = 9 atm 
∆V = 4.48 – 1 = 3.48 L 
∆T = 546 – 273 = 273 K 



1. Extensive Variable: ตัวแปรหรือสมบัติที่ขึ้นกับ 
ขนาดของระบบ เช่น 
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ตัวแปรสภาวะแบ่งเป็น 2 ประเภท 

มวล ปริมาตร   



2. Intensive Variable: ตัวแปรหรือสมบัติทีไ่ม่ขึ้นกับ 
ขนาดของระบบ เช่น 

ความดัน ความหนาแน่น   

อุณหภูมิ 

ดัชนีหักเห ความเข้มข้น 
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การเปลี่ยนแปลง:    
  มวล  
  ปริมาตร  
  ความดัน  
  อุณหภูมิ                  
  พลังงาน 
และชนิดของสารในระบบ 

สมบัติเพียงข้อใดข้อหนึ่ง 
เปลี่ยนแปลง 
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ถือว่าระบบ 
เกิดการเปลี่ยนแปลง 



งาน ความร้อน และพลังงานภายใน 

งาน (work) 
Physics: 
งาน = แรง × ระยะทางที่วัตถุเคลื่อนที่ไปตามแนวแรง 
 w = f × l 
Thermodynamics: 
งาน = การเปลี่ยนแปลงปริมาตรของระบบเนื่องจาก 
         ความดันภายนอก 24 
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งานที่ระบบกระท าต่อสิ่งแวดล้อม (ระบบ
มีปริมาตรเพิ่มขึ้น, ขยายตัว) 
   - มีค่าเป็นลบ (negative value) 

A A 
l1 

งานที่สิ่งแวดล้อมกระท าต่อระบบ (ระบบ
เล็กลง, หดตัว) 
   - มีค่าเป็นบวก (positive value) 

สมการค านวณงานคือ 
      w = - f(∆l) ระบบ = แก๊สในกระบอกสูบ 

งาน = การเปลี่ยนแปลงปริมาตรของระบบเนื่องจากความดัน 
         ภายนอก 



l2 

A A 

l1 

 fext 

 โดยที่ l2  >  l1 

งานที่เกิดขึ้นคือ 

แก๊สขยายตัวต้านกับแรงดันจากภายนอก ขนาด = fext 

ความยาวของกระบอกสูบเปลี่ยนจาก 
               l1  ไปเป็น  l2 

w ที่ได้มีค่าเป็น ‘ลบ’ เรียกว่า ‘งานการขยายตัว’ 

w = - fext (l2 - l1) 
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(l2 – l1) เป็น ‘บวก’  



l2 A A 

fext 

l1 

ออกแรงกดกระบอกสูบ ขนาด = fext 

 โดยที่ l2  <  l1 

งานที่เกิดขึ้นคือ 

ความยาวของกระบอกสูบเปลี่ยนจาก 
               l1  ไปเป็น  l2 

w ที่ได้มีค่าเป็น ‘บวก’ เรียกว่า ‘งานการอัดตัว’ 

w = - fext (l2 - l1) (l2 – l1) เป็น ‘ลบ’  
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ซึ่ง fext/ A = Pext 

และ Al = V 

อาจเขียนได้เป็น 
     w = -fext (Al2 - Al1) 
            A    

พื้นที่หน้าตัดกระบอกสูบ = A 
จากสมการค านวณงาน:  
     w = - fext (l2 - l1) 

ดังนั้นจะได้ 
      w = -Pext (V2 - V1)  
หรือ w = -Pext ∆V 
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หน่วยของงาน:   
J หรือ N m หรือ kg m2 s-2 

หรือ dm3 atm หรือ L atm 



Exp.1 จงค านวณงานที่เกี่ยวข้องเมื่อน้ าแข็ง 1 g ละลายหมดที่
อุณหภูมิ 0C และความดัน 1 atm 
ก าหนด: ความหนาแน่นของน้ าแข็งที่ 0C = 0.91 g/cm3  
           ความหนาแน่นของน้ าที่ 0C = 1.0 g/cm3  
สูตรค านวณ: w = - Pext (∆V) = - Pext (Vน้ า – Vน้ าแข็ง)  
 Vน้ าแข็ง = 1 g/(0.91 g/cm3) = 1.1 cm3  

 Vน้ า   = 1 g/(1.0 g/cm3) = 1 cm3  
ดังนั้น w = - (1 atm)(1 – 1.1 cm3) 
           = 0.1 cm3 atm  =  0.0001 L atm 
    = 0.01013 J    (1 L atm = 101.3 J) 
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ถ้า Pext ไม่คงที่ขณะที่ปริมาตรของระบบก าลัง 
เปลี่ยนแปลง 
 
ค านวณงานได้จาก: 
  2

1

V

ext
V

w = - P dV



 งานเป็นฟังก์ชันสภาวะ 
(State Function) หรือไม่? 

31 
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สมมติ: แก๊สในกระบอกสูบเปลี่ยนสภาวะด้วยการ 
ขยายตัวจาก : A (P1, V1)       B (P2, V2)  
 P1 

P2 

V1 V2 

A (P1, V1) 

B (P2, V2) 

โดย - อุณภูมิคงที่ 
      - ระบบอยู่ในสมดุล 
        กับความดันภาย 
        นอกตลอดเวลา 



จาก A        C 
   W1 = - P1(V2 – V1) 
        = - P1∆V  
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P1 

P2 

V1 V2 

A (P1, V1) 

B (P2, V2) 

แบบที่ 1 เกิด 2 ขั้นตอน:  A        C และ C         B  

C 

จาก C        B 
   W2 = 0 (V คงที่) 
        = - P1 ∆V  
   W  = W1 + W2 

        = - P1∆V  
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จาก A        C’ 
   W’1 = 0 (V คงที่) P1 

P2 

V1 V2 

A (P1, V1) 

B (P2, V2) 

แบบที่ 2 เกิด 2 ขั้นตอน:  A        C’ และ C’      B  

C’ 

จาก C’       B 
   W’2 = - P2(V2 – V1) 
    = - P2∆V  
   W’  = W’1 + W’2 

        = - P2∆V  



จะเห็นว่า:  
W (แบบที่ 1)   W’ (แบบที่ 2) 

ทั้งที่มีจุดเริ่มตน้และจุดสุดท้ายเดียวกัน 
 

 ‘งาน (w) ไม่ใช่ฟังกช์ันสภาวะ’ 
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ความร้อน คือ พลังงานทีถ่่ายเทระหว่างระบบหรือ
ระหว่างระบบกับสิ่งแวดล้อมทีม่ีอุณหภูมิต่างกัน 
 สัญลักษณ ์: q 
 หน่วย : J, kJ, cal หรือ kcal 
 

ความร้อน ‘ไม่ใช่’ฟังก์ชันสภาวะ 
36 

ความร้อน (Heat) 



T1 > T2 

heat flow 
q 1 2 

ที่สมดุล :  

Tf  

heat flow 1 2 

โดยที่  T1 > Tf > T2 
37 



ระบบ      สิ่งแวดล้อม q 

ถ้า Tระบบ  > T สิ่งแวดล้อม 

ระบบ      สิ่งแวดล้อม q 

ถ้า Tระบบ  < T สิ่งแวดล้อม 
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พลังงานภายใน คือ ผลรวมของพลังงานจลน์จาก 
  - การเคล่ือนที่ (translation), การหมุน 
    (rotation) การสั่น (vibration) ของโมเลกุล 
  - การเคลื่อนที่ของอิเล็กตรอน โปรตอน 
    นิวตรอน  
รวมถึงพลังงานศักยเ์นื่องจากแรงกระท าระหว่าง 
โมเลกุลและอนุภาคต่างๆ ในโมเลกุล 39 

พลังงานภายใน (Internal energy, U)  



ส าหรับ Monoatomic Ideal Gas ซึ่งหนึ่งโมเลกุล 
ประกอบด้วย 1 อะตอม  
 เช่น He, Ne, Ar, Kr เป็นต้น 

พลังงานภายในเนื่องจากการเคลือ่นที่ของโมเลกุล 
 U = 3 PV = 3 RT  เมื่อ  n = 1 
             2        2 
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PV = nRT 

U เป็นฟังก์ชนัสภาวะ : ∆U = U2 – U1 



กฎข้อที่หนึ่งของเทอร์โมไดนามิกส์
(The First Law of Thermodynamics) 
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ปี คศ. 1850 : Rudolph Clausius   
 ‘The total energy of a system and 
its surroundings must remain constant, 
although it may be changed from one 
form to another’ 
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‘ในกระบวนการใดๆ พลังงานอาจเปลี่ยนรูปได้แต่
จะไม่สูญหายไป หรือเกิดขึ้นใหม’่  

ในระบบปิด (Closed system) 
การเปลี่ยนแปลงพลังงานภายใน (U) จะขึ้นอยู่กับ
ความร้อน (q) ที่ถ่ายเทระหว่างระบบกับสิ่งแวด- 
ล้อมและงาน (w) ทีเ่กิดขึ้นเท่านั้น 
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ในระบบปิด (Closed system) 
ถ้าระบบเปลี่ยนแปลง
โดย V คงทีต่ลอดเวลา 
แสดงว่า dV = 0 
ดังนั้น w = 0  
 

2

1

V

ext
V

U = q + w

U = q - P dV



 

∆U = qv 

‘กระบวนการไอโซคอริก (Isochoric process)’ 
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∆U = qv 

 ปริมาณความร้อนที่ถ่ายเทในกระบวนการที่
ปริมาตร (V) ของระบบไม่เปลี่ยนแปลง 
 

การลดลอง: หา ∆U โดยท าใหป้ฏิกิริยาเกิดใน
ภาชนะปิดที่มี V คงที ่(bomb calorimeter) 
แล้วหา qv จากอุณภูมิ (T) ที่เปลี่ยนแปลง 



ในระบบปิด (Closed system) 

ถ้าปริมาตรของระบบเปลี่ยนแปลง แต่ไม่เกิดการ
ถ่ายเทความร้อน แสดงว่า  q = 0 ดังนั้น 

U = q + w

∆U = w 

‘กระบวนการอะไดอาเบติก (Adiabatic process)’ 
Isolated system 45 



∆U = w 

 ถ้าสิ่งแวดล้อมเปน็ฝ่ายท างานต่อระบบ งาน (w) 
ทั้งหมดจะเปลี่ยนเป็นพลังงานภายใน (U) 
 
การลดลอง: ออกแรงอัดแก๊สในภาชนะที่มีฉนวนหุ้ม 
แก๊สจะมีอุณหภูมสิูงขึ้น และพลังงานภายในเพิ่มขึ้น 
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ในระบบปิด (Closed system) 

U = q + w

ระบบเปลี่ยนแปลงโดยมอีุณภูมิคงท่ีตลอดเวลา จะไม่มี
การเปลี่ยนแปลงพลังงานภายใน นั่นคือ ∆U = 0 ดังนั้น 

q = - w 

‘กระบวนการไอโซเทอร์มอล  
(Isothermal process)’ 47 



Exp.2 แก๊สชนิดหนึ่งมีปริมาตร 1 L บรรจุอยู่ในกระบอกสูบ
ซึ่งมีฉนวนหุ้มโดยรอบ ถ้าแก๊สนี้ขยายตัวจนปริมาตรเพิ่มขึ้น
เป็น 10 L โดยความดันภายนอกมีค่าคงที่เท่ากับ 1 atm 
ตลอดเวลา และการขยายตัวเกิดขึ้นช้ามาก จนถือว่าไม่มี
แรงเสียดทานเกิดขึ้น จงค านวณ 
1) งาน (w) ที่เกิดขึ้น 
สูตรค านวณ: w = - Pext (∆V) 
                    = - (1 atm)(10 – 1 L) 
                    = - (9 L atm)(101.3 J/L atm) 
                    = - 911.7 J 48 



49 

2) การเปลี่ยนแปลงพลังงานภายใน (∆U) ของระบบ 
มีฉนวนหุ้ม = ไม่มีการถ่ายเทความร้อน 
              = adiabatic process (q = 0) 
    ∆U = q + w  
 ดังนั้น  ∆U = w (จากข้อ 1) 
    ∆U =  - 911.7 J 

0 



3) การเปลี่ยนแปลงพลังงานภายใน (∆U) ของสิ่งแวดล้อม 
จากข้อ 1) ระบบเป็นฝ่ายท างาน 
             สิ่งแวดล้อมเป็นฝ่ายรับงาน 
 
งานที่ระบบให้ = งานที่สิ่งแวดล้อมได้รับ (wsurr) 
           = พลังงานภายในของสิ่งแวดลอ้ม (∆Usurr) 
                  = + 911.7 J 
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เอนทาลป ี(Enthalpy, H)  

51 

Chemistry: 
  - ปฏิกิริยาเคมมีักเกิดขึน้ที่ความดัน (P) คงที่  
    มากกว่าปริมาตร (V) คงที ่
  - ปริมาณความร้อนที่ได้จากการเกิดปฏิกิริยาเคม ี 
    ไม่เทา่กับการเปลี่ยนแปลงพลังงานภายใน (∆U) 
  - การเปลี่ยนแปลงพลังงานของระบบทางเคมี  
    เรียกว่า เอนทาลปี (Enthalpy, H) 



ความสัมพันธ์ระหว่าง H กับ U 
H = U + PV    U, P, V เป็นฟังก์ชนัสภาวะ 
                 H  ‘เป็นฟังก์ชันสภาวะ’ 
การเปลี่ยนแปลงเอนทาลปี (∆H) เมื่อเกิดปฏิกิริยา
เคมี :  ∆H = ∆U + ∆(PV) 
            = ∆U + P∆V + V∆P 
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จากกฎข้อที่ 1: ∆U = q + w = q - P∆V 
จะได ้ ∆H = q - P∆V + P∆V + V∆P 
       = q + V∆P 
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  ∆H = q + V∆P 
ถ้าปฏิกิริยาเกิดทีค่วามดันคงที่ ∆P = 0  
จะได้   ∆H = qp 

 
 

โดยที่ qp เป็นความร้อนที่ถ่ายเทเมื่อความดันคงที่ 

จากสมการ ∆H = ∆U + P∆V + V∆P 
ส าหรับกระบวนการที่ความดันคงที่ (∆P = 0) จะได ้
   ∆H = ∆U + P∆V 
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ระบบที่เป็น ของแข็ง & ของเหลว ∆(PV)  0  
จะได ้ ∆H = ∆U + ∆(PV) 
  ∆H = ∆U 

0 

ระบบที่ประกอบด้วย Ideal gas ที่อุณหภูมิคงที ่
  PV = nRT 
  ∆(PV) = (∆n)RT 
แทนค่าในสมการ ∆H = ∆U + ∆(PV)  
จะได ้    ∆H = ∆U + (∆n)RT 
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พิจารณาปฏิกิริยา 
 aA + bB   cC + dD 
เอนทาลปีต่อโมลของสาร  
A, B, C และ D เท่ากับ HA, HB, HC และ HD  

การเปลี่ยนแปลงเอนทาลปีของปฏิกิริยา 
  ∆H = cHc + dHd  -  aHa - bHb  
  ∆H  = (cHc + dHd)  - (aHa + bHb) 

น่ันคือ  ∆H = Hprod - Hreact  
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ในการเกิดปฏิกิริยาถ้า 

Reactant (aA + bB) 

Product (cC + dD) 

∆H < 0 H 

- q เป็น ‘ลบ’ 
- ระบบคายความร้อน 
  ให้สิ่งแวดล้อม 
- ∆H เป็น ‘ลบ’ 
 

ปฏิกิริยาคายความร้อน 
Exothermic reaction 



Reactant (aA + bB) 

Product (cC + dD) 

∆H > 0 H 

ปฏิกิริยาดดูความร้อน 
Endothermic reaction 

57 

- q เป็น ‘บวก’ 
- ระบบรับความร้อน 
  จากสิ่งแวดล้อม 
- ∆H เป็น ‘บวก’ 
 



Exp.3 ในการท าให้น้ าแข็ง 1 mol ที่ 0C หลอมเหลวที่
อุณหภูมิคงที่และความดันคงที่เท่ากับ 1 atm ต้องให้ความร้อน
แก่ระบบ 1,440 cal จงค านวณ 1) ∆H และ 2) ∆U  
ก าหนด: ปริมาตรต่อโมลของน้ าแข็ง = 0.0.0196 L  
    ปริมาตรต่อโมลของน้ า = 0.0180 L 

1) ค านวณ ∆H ที่ความดันคงที่ (∆P = 0) 
   ∆H = qp  
        = 1,440 cal/mol 
                      = (1,440 cal/mol)(4.184 J/cal) 
        = 6,025 J/mol 
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1 cal = 4.184 J 



2) ค านวณ ∆U เมื่อความดันคงที่ 
จาก ∆H = ∆U + P∆V หรือ ∆U = ∆H - P∆V 
โดยที่ ∆V = V(น้ า) – V(น้ าแข็ง)  

             = 0.0180 – 0.0196 = -0.0016 L/mol 
ดังนั้น   P∆V = (1 atm)(-0.0016 L/mol) 
   = -0.0016 atm L/mol 
                 = -(0.0016 atm L/mol)(101.3 J/mol) 
                 = -0.162 J/mol 
จะได้   ∆U = 6,025 - (-0.162) J/mol = 6,025.162 J/mol 

 ∆U = 6.03 kJ/mol 
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Exp.4 ปฏิกิริยา C(graphite)  +  1 O2(g)           CO(g) 
                                         2 
ที่ 298 K และ 1 atm ∆H = -110.42 kJ จงค านวณ ∆U  
ก าหนด: ปริมาตรต่อโมลของแกรไฟต์ = 0.0053 L 
ค านวณ ∆U เมื่อความดันคงที่ 
 จาก ∆H = ∆U + P∆V  
 หรือ   ∆U = ∆H - P∆V 
โดยที่  ∆V = VCO – (VO2 + VC)      
 ถือว่า V ของแข็งเปลี่ยนน้อยมาก (VC = 0)     
ดังนั้น  ∆V = VCO –  VO2         60 



ถ้าถือว่า O2 และ CO เป็น ideal gas  
หา P∆V จากการเปลี่ยนแปลงจ านวนโมลของแก๊ส 
  ∆n = nCO –  nO2  
       = 1 – (1/2) = 1/2 mol             
จาก P∆V = (∆n)RT 
        = (1/2 mol)(0.0083 kJ/K mol)(298 K) 
        = 1.24 kJ 
ค านวณ ∆U = ∆H - P∆V 
                = -110.42 – 1.24 kJ 
         = -111.66 kJ 61 



ความจุความร้อน (Heat capacity, C)  
ความจุความร้อน คือ ปริมาณความร้อนที่ต้อง
ใช้ในการท าใหส้ารในระบบ มีอุณหภูมเิปลี่ยนไป 
1 K หรือ 1 oC 
ความจุความร้อนโมลาร ์(molar heat 
capacity) คือ ความร้อนที่ท าให้สาร 1 โมล มี
อุณหภูมิเปลี่ยนไป 1 K หรือ 1 oC 
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ความจุความร้อน (C): ขึ้นอยู่กับลกัษณะของ
กระบวนการเปลี่ยนอุณหภูมิของสาร 
  C = Dq 
                  dT 

กระบวนการทีค่วามดันคงที ่
  CP = Dqp = dH 

                   dT     dT 
∆H = qp 

 
 



กระบวนการที่ปริมาตรคงที ่
  Cv = Dqv = dU 

                   dT     dT 
∆U = qv    
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จากกระบวนการทีค่วามดันคงที ่
 CP = dH  หรือ dH = CPdT 

              dT 
 

อินทิเกรต     dH  =     CP dT  
 
 

ถ้า CP ไม่ขึ้นกับ T: H2 – H1 = CP(T2 – T1)  

2

1

H

H


2

1

T

T


∆H = CP∆T 
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ส าหรับกระบวนการที่ปริมาตรคงที ่
 Cv = dU  หรือ dU = CvdT 

              dT 
 

อินทิเกรต     dU  =     Cv dT  
 
 

ถ้า CP ไม่ขึ้นกับ T: U2 – U1 = Cv(T2 – T1)  

2

1

U

U


2

1

T

T


∆U = Cv∆T 
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∆H = CP∆T 
 ∆U = Cv∆T 

 

สมการ 
                    และ 
 

ใช้ได้เฉพาะกรณี ∆T มีค่าน้อยๆ เพราะ Cp และ 
Cv ค่อนข้างคงที ่

67 

ถ้า ∆T มีค่ามาก: 
 C = a + bT + cT2 

เมื่อ a, b และ c เป็นค่าคงที่ (a > b > c)  



กรณี ∆T มีค่ามาก 
การค านวณ ∆S และ ∆U ต้องอินทิเกรต Cp 
และ Cv   
จาก  H = U + PV 
  dH = dU  +  d(PV) 
            dT    dT        dT 

  Cp =  Cv  +  d(PV) 
                             dT 68 



ส าหรับ ideal gas: PV = RT เมื่อ  = 1 
 Cp =  Cv  +  d(RT) 
                         dT 
 Cp =  Cv  +  R dT 
                          dT 

69 

1 

ดังนั้น Cp =  Cv  +  R    ส าหรับแก๊ส 
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ส าหรับ ของแข็ง & ของเหลว 
           d(RT)  มีค่าน้อยมาก 
             dT 
 

ดังนั้น  Cp   Cv 



Exp.5 จงค านวณความร้อนที่ต้องใช้เพื่อเพิ่มอุณหภูมขิองแก๊ส
ไนโตรเจน 28 g จาก 300 K เป็น 500 K ที่ความดันคงที่ 
ก าหนด: ความจุความร้อนของแก๊สไนโตรเจนในช่วงอุณหภูมินี้ 
เป็นดังนี้  Cp = 26.99 + 5.90× 10-3T JK-1mol-1    
แก๊สไนโตรเจน (N2) 28 g = 1 mol 
กระบวนการที่ความดันคงที่ 
   
  CP = Dqp 

                       dT 
    
 

qp =    Cp dT 
2

1

T

T

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   qp = 
 
 

       = 26.99(500-300) + 5.90× 10-3(500)2 – (300)2 
                                         2  
       = 5,398 + 472 JK-1mol-1           
       = 5,870 J K-1 mol-1  
       = 5.87  kJ K-1 mol-1  



Exp.6 แก๊สสมบูรณ์แบบ 2 mol บรรจุในภาชนะขนาด 20 L ที่
ปิดสนิท เมื่อได้รับความร้อนจนความดันเปลี่ยนจาก 1 atm ไป
เป็น 10 atm โดยภาชนะมีปริมาตรคงที่ 1) w, 2) ∆U และ 3) 
q จะมีค่าเท่าใด 
1) ค านวณ w จาก w = -Pext∆V 
   ระบบมปีริมาตรคงที่ ∆V = 0 
    w = 0  
2) จาก ∆U = q + w 
    แต่     w = 0 
       ∆U = q 73 



3) กระบวนการทีป่ริมาตรคงที ่ค านวณ ∆U จาก 
 Cv = dU    หรือ  ∆U = Cv∆T  
               dT 

Ideal gas 1 mol มีพลังงานภายใน U  (3/2) RT 
ถ้ามี ideal gas 2 mol จะได้ U = 3RT 
  Cv = dU  = d(3RT)  =  3R 
                    dT        dT 
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ค านวณหาอุณหภูมิ (T) โดยใช้ความสัมพันธ์ PV = nRT  
ที่ P1 = 1 atm และ V1 = 20 L จะได้ T1 = 122 K 
ที่ P2 = 10 atm และ V2 = 20 L จะได้ T2 = 1,219 K 



ดังนั้น     ∆U = Cv∆T 
                 = 3R∆T 
                 = 3(0.0083 kJ K-1 mol-1)(1219 – 122 K) 
            ∆U =  27.32 kJ mol-1               
            ∆U =  q = 27.32 kJ mol-1               
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เทอร์โมเคมี (Thermochemistry)  
- เทอรโ์มเคม:ี ศึกษาความร้อนในปฏิกิริยา การเกิดสาร  
  ละลาย และการเปลี่ยนสถานะ 
- ค่า q และ ∆H ของปฏิกิริยา อ้างอิงจากสภาวะมาตร  
  ฐาน (P = 1 atm และ T = 25 C หรือ T .ใดๆ 
- เรียก ‘การเปลี่ยนแปลงเอนทาลปีมาตรฐาน’ standard  
  enthalpy change, ∆H298 หรือ ∆H) 

76 
- สมการเคมีที่มีค่า ∆H ก ากับไว้เรียกว่า ‘สมการเทอร์โม 
  เคม’ี (thermochemical equation) 



การหาปริมาณความร้อนในปฏิกิริยา 
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- คาลอริเมทรี (calorimetry): วิธีการการหาปริมาณ
ความร้อนที่เกิดขึ้นหรือถูกใช้ไปในปฏิกิรยา 
- คาลอริมิเตอร์ (calorimeter): เครื่องมือวัดการ
เปลี่ยนแปลงอุณหภูมิ แล้วค านวณหาปริมาณความร้อน 

- บอมบค์าลอรมิิเตอร ์(bomb calorimeter): 
- อะไดอาเบติกคาลอริมิเตอร์ (adiabatic calorimeter): 



Bomb  Calorimeter 

 q = ∆U 
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- V คงที่ 
- T เปลี่ยนแปลงขณะ 
  เกิดปฏิกิริยา 
- ความร้อนถูกถ่ายเท  
  ให้แก่น้ าหรือถ่ายเท 
  ออกจากน้ า 

H2O 
system 

Thermometer เครื่องกวน 

ฉนวน 
 *ตัวบอมบ์ท าจากเหล็กกล้า เพื่อให้ V คงที ่



Adiabatic  Calorimeter 

http://ch301.cm.utexas.edu/thermo/thermochemistry/therm
ochem-all.php 

http://jr.stryker.tripod.com/gchem/enthalpy.html 

- ไม่มีการถ่ายเทความร้อนเข้าหรือออกจากระบบ 
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Adiabatic  Calorimeter 
- วัดความแตกต่างของอุณหภูมิ (∆T) ก่อนและหลัง  
  ปฏิกิริยา 
- ค านวณปริมาณความร้อน (q) ได้จาก  

q = ms∆T 
เมื่อ  q = ปริมาณความร้อน (= ∆H) 
       m = มวลของระบบ 
 s = ความร้อนจ าเพาะของระบบ 
  ∆T = ความแตกต่างของอุณหภูมิ 80 



H เป็นฟังก์ชันสภาวะ 
∆H = H2 – H1 

ถ้าปฏิกิริยาเกิดทีค่วามดันคงที่ ∆P = 0  
จะได้   

โดยที่ qp เป็นความร้อนที่ถ่ายเทเมื่อความดันคงที่ 
∆H = qp 

‘กรณีนี้ความร้อนของปฏิกิริยาเป็นฟังก์ชันสภาวะ’ 
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∆H > O : ปฏิกิริยาดูดความร้อน 
              (Endothermic reaction) 
∆H < O : ปฏิกิริยาคายความร้อน  
             (Exothermic reaction) 

∆H = H2 – H1 ∆H = Hprod - Hreact  

82 



1) ปฏิกิริยาหลายขั้นตอน 
กฎของเฮส (Hess’ Law): การเปลี่ยนแปลงเอนทาล
ปีของปฏิกิริยารวมจะเท่ากับผลรวมของการเปลี่ยน 
แปลงเอนทาลปีในปฏิกิริยาย่อยแต่ละขั้น 

หา ∆H ของปฏิกิริยาประเภทใดไดบ้้าง? 

2) ปฏิกิริยาการเกิดสาร 
เอนทาลปีของการเกิด (Enthalpy of Formation  

3) เอนทาลปีกับพลังงานพันธะ (Bond Energy) 
83 



1) กฎของเฮส (Hess’ Law) 
1) การเปลี่ยนแปลงเอนทาลปีของปฏิกิริยารวมจะเท่า 
กับผลรวมของการเปลี่ยน แปลงเอนทาลปีในปฏิกิริยา
ย่อยแต่ละขั้น 
2) ถ้ากลบัปฏิกิริยา เครื่องหมายของ ∆H จะเปลี่ยนเป็น
ตรงกันข้าม 
3) ถ้าเพิ่มหรือลดจ านวนโมลของสารในสมการจะ 
ต้องเพิ่มหรือลดค่า ∆H โดยการคูณหรือหารด้วยเลข
ตัวดัยวกัน 84 



CH4(g) + O2(g)         C (diamond) + 2H2O(l) 
 
 

∆H1 = ? 

∆H3 = 393.5 kJ 
 CO2 (g) + 2 H2O (l)  

ค าตอบคอื ∆H1 = ∆H2 + ∆H3 = -890 + 393.5 
                            = - 496.5  kJ 

+ O2 (g) - O2 (g) 

ตัวอย่าง: การสังเคราะห์เพชรจากมีเทน 

∆H2 = - 890 kJ 
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Ex. 7  จงค านวณ ∆H ของปฏิกิริยา 
C(s) + (1/2)O2(g)          CO(g) 
จากข้อมูลต้อไปนี้ 
C(s) + O2(g)          CO2(g) ∆H = - 393 kJ 
CO(g) + (1/2)O2(g)         CO2(g) ∆H = - 283 kJ 

วิธีท า 
 C(s) + (1/2)O2(g)          CO(g)  ∆H1 

 CO(g) + (1/2)O2(g)         CO2(g)  ∆H2 
รวม  C(s) + O2(g)          CO2(g)    ∆H3 86 



วิธีท า (ต่อ) 
 ∆H3 = ∆H1 + ∆H2    

 ∆H1 = ∆H3 - ∆H2  
∆H3 = - 393 kJ 
∆H2 = - 283 kJ 

 ∆H1 = (- 393) – (- 283) kJ   

           = - 110 kJ 
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C(s) + (1/2)O2(g)          CO(g) (1) 
C(s) + O2(g)          CO2(g)   (2) ∆H = - 393 kJ 
CO(g) + (1/2)O2(g)         CO2(g) (3) ∆H = - 283 kJ 

จะเห็นว่า  (1) = (2) – (3) 
  (2)  C(s) + O2(g)          CO2(g)      ∆H = - 393 kJ 
- (3)  CO2(g)         CO(g) + (1/2)O2(g) ∆H = + 283 kJ 
  (1)  C(s) + (1/2)O2(g)          CO(g) 

∆H (1) = - 393 + 283 kJ 
     = - 110 kJ 
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Ex. 8  จงค านวณ ∆H ของปฏิกิริยา 
(ก) C(s) + 2H2(g)          CH4(g) 
เมื่อก าหนด ∆H ของปฏิกิริยาต่อไปนี้ 
(ข) C(s) + O2(g)          CO2(g)     
      ∆H = - 393 kJ 
(ค) H2(g) + (1/2)O2(g)         H2O(l) 
      ∆H = - 285 kJ 
(ง) CH4(g) + 2O2(g)         CO2(g) + 2H2O(l)  
                                          ∆H = - 890 kJ 
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วิธีท า  จะเห็นว่า (ก) = (ข) + 2(ค) – (ง) 
(ข)  C(s) + O2(g)    CO2(g)      ∆H1 

2(ค)  2H2(g) + O2(g)   2H2O(l)  2∆H2 

-(ง)  CO2(g) + 2H2O(l)   CH4(g) + 2O2(g) ∆H3 

รวม      C(s) + 2H2(g)    CH4(g)   ∆H4 

∆H4 = ∆H1 + 2∆H2 + ∆H3     
          = -393 + 2(- 283)+ 890 kJ 
          = -73 kJ 

∆H1 = - 393 kJ 
2∆H2 = 2(- 283) kJ 
∆H3 = + 890 kJ 
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การบ้าน 
แบบฝึกหัดข้อ 3 

91 



2) เอนทาลปีของการเกิด  
(Enthalpy of formation) 

Enthalpy of formation (      ): การเปลี่ยนแปลง  
เอนทาลปีในปฏิกิริยาการเกิดสารนั้น 1 โมล จากธาตุ 
(องค์ประกอบ) ในธรรมชาติที่สภาวะมาตรฐาน 

fH
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เช่น ปฏิกริิยาการเกิด CO  
C(s) + (1/2)O2(g)          CO(g) 
เอนทาลปีของปฏิกิรยิา ∆H = - 111 kJ 
เอนทาลปีของการเกิด CO คือ  
  ∆Hf (CO, gas) = - 111 kJ/mol 

เอนทาลปีของการเกิด H2O คือ  
              ∆Hf (H2O, l) = - 285 kJ/mol 
H2(g) + (1/2)O2(g)           H2O(l) 
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ตามนิยามของ ∆Hf จะถือวา่ ธาตุทุกชนิดในสภาพ
ธรรมชาติมี ∆Hf  = 0 เช่น  
O2(g)   H2(g)   Na(s)  
Hg(l)   C(s) 

ตัวอย่างคา่เอนทาลปีของการเกิดสารบางชนิด แสดงใน
ตาราง 8.1 

เมื่อทราบค่า ∆Hf จะสามารถ ค านวณหาเอนทาลปีของ 
ปฏิกิริยาใดๆ (∆H) ได้จาก  

∆Hf  = 0 

∆H = (∆Hf )prod - (∆Hf )react 
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Ex.9 จงค านวณ ∆H ของปฏิกิริยาการเกิด  
HCOOH(l)          CO(g) + H2O(l)   
โดยใช้ข้อมลูในตาราง 8.1 
วิธีท า:  
∆H  =  (∆Hf )prod - (∆Hf )react 

        = ∆Hf(CO, g) + ∆Hf(H2O, l) - ∆Hf(HCOOH, l)  
        = -111 + (- 285) – (- 379) kJ/mol 
         = - 17 kJ/mol 
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Ex. 10 (ในแบบฝึกหัด)  
ก) จงค านวณเอนทาลปีของการเกิดของ C2H5OH(l) ที่ 25C โดย
ใช้ข้อมูลจากตารางที่ 8.1 ก าหนดเอนทาลปขีองการเผาไหม้ของ 
C2H5OH (l) ดังนี้ 
C2H5OH(l) + 3O2(g)      2CO2(g) + 3H2O(l)  ∆H = -1,367 kJ 

วิธีท า: ∆H  =  (∆Hf )prod - (∆Hf )react 

  -1,367 kJ = 2∆Hf(CO2, g) + 3∆Hf(H2O, l)  
                  - ∆Hf(C2H5OH, l) - 3∆Hf(O2, g) 

- 1,367 kJ = 2(-393) + 3(-285) - ∆Hf(C2H5OH, l) – 3(0) kJ 

∆Hf(C2H5OH, l) = (-786) + (-855) + 1,367 kJ = -274 kJ  

0 

∆Hf(C2H5OH, l) = -274 kJ/mol  96 



ข) จงค านวณเอนทาลปีของการเกิดผลึกแนฟทาลีน (C10H8) ถ้า
ก าหนดให้เอนทาลปขีองการเผาไหม้เทา่กับ -5,133 kJ/mol 

วิธีท า: จากปฏิกิริยาการเผาไหม้ของแนฟทาลนี 
         C10H8(s) + 12O2(g)  10CO2(g) + 4H2O(l) 
∆H  =  (∆Hf )prod - (∆Hf )react 

- 5,133 kJ/mol = 10∆Hf(CO2, g) + 4∆Hf(H2O, l)  
                        - ∆Hf(C10H8, s) - 12∆Hf(O2, g) 

0 

- 5,133 kJ/mol = 10(-393) + 4(-285) - ∆Hf(C10H8, s) 
∆Hf(C10H8, s) = 10(-393) + 4(-285) + 5,133 kJ/mol  

∆Hf(C10H8, s) = +63 kJ/mol  
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3) เอนทาลปีกับพลังงานพันธะ  
(Bond Energy) 

พลังงานที่ใช้เพื่อเอาชนะแรงดึงดูดระหว่างอะตอม 
เพื่อสลายพันธะของโมเลกุล 

เช่น  C(s) + 2H2(g)  CH4(g) 
มีการสลายพันธะเดิม H – H และสร้างพันธะใหม่ C – H 
การเปลี่ยนแปลงเอนทาลปีของปฏิกิริยาน้ี เกี่ยวข้องโดย 
ตรงกับพลังงานพันธะ   
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1. เอนทาลปีพันธะสลายตัว (Dissociation bond   
    enthalpy) 

CH4    CH3 + H                    
CH3    CH2 + H 
CH2     CH  + H 
CH     C + H 

∆H o298  =  422  kJ 
∆H o298 =  364  kJ 
∆H o298 =  385  kJ 
∆H o298 =  335  kJ 
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พลังงานเฉลี่ยที่ใช้ในการท าลายพันธะระหว่างคู่
อะตอมใดๆ โดยไม่พิจารณาว่าเป็นโมเลกุลแบบใด 

2.  เอนทาลปีพันธะเฉลี่ย (Average bond    
    enthalpy) 

C – H    C + H ∆H o298 =  413  kJ 
C – C    C + C ∆H o298 =  348  kJ 
C = C    C + C ∆H o298 =  614  kJ 
C  C   C + C ∆H o298 =  839  kJ 
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Ex.10 จงค านวณพลังงานพันธะของพันธะ C – H ในมีเทน ก าหนด 
ให้ ∆Hf(CH4, g) = -75 kJ/mol   ∆Hf(C, g) = +717 kJ/mol 
และ ∆Hf(H, g) = +218 kJ/mol 
วิธีท า: ต้องหา H ของปฏิกิริยา  CH4(g)  C(g) + 4H(g) 
        ∆H  =  (∆Hf )prod - (∆Hf )react 

               = ∆Hf(C, g) + 4∆Hf(H, g) - ∆Hf(CH4, g) 
                = 717 + 4(218) - (-75) kJ/mol 
         ∆H = 1664 kJ/mol  
ปฏิกิริยาดูดความร้อน 1664 kJ ไปใช้ในการสลายพันธะ C–H 4 
พันธะ  

 พลังงานพันธะ C – H  = 1664/4 = 416 kJ 101 



หลักในการค านวณ ∆H จากคา่เอนทาลปีเฉลี่ย   

1. ท าให้สารตั้งต้น (reactants) อยู่ในสภาพทีเ่ป็น
อะตอมหรือแก๊ส (ไอ) 

พลังงานที่ใช้ คือ พลังงานสลายพันธะ 
2. ธาตใุนสภาพที่เปน็อะตอมหรือแก๊ส (ไอ) เข้าสร้าง 
พันธะเกิดเปน็สารผลิตภัณฑ์ (products) 

พลังงานที่ให้ คือ พลังงานที่ใช้ในการสร้างพันธะ 
102 



สร้างพันธะ – คายพลังงาน (พลังงานมีค่าเป็นลบ) 
สลายพันธะ – ดูดพลังงาน (พลังงานมีคา่เปน็บวก) 

‘สร้าง – คาย’  
‘สลาย – ดูด’ 
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Ex.10 จงค านวณการเปลี่ยนแปลงเอนทาลปขีองปฏิกิริยา 
 CH4(g) + 4F2(g)  CF4(g) + 4HF(g) 
ก าหนดพลังงานพันธะดังนี้ 
C – H 413 kJ   F – F 159 kJ   C – F 489 kJ  H – F 567 kJ 

วิธีท า       CH4(g) + 4F2(g)  CF4(g) + 4HF(g) 
                ‘สลายพันธะ’           ‘สร้างพันธะ’     
สลายพันธะ CH4(g)  C(g) + 4H(g)   ∆H1 = 4(413) kJ 
               4F2(g)  8F(g)  ∆H2 = 4(159) kJ 

สร้างพันธะ  C(g) + 4F(g)  CF4(g)   ∆H3 = 4(-489) kJ 
               4H(g) + 4F(g)  4HF(g) ∆H4 = 4(-567) kJ 
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               ∆H = ∆H(สลายพันธะ) + ∆H(สร้างพันธะ) 
                    = 4(413) + 4(159) + 4(-498) + 4(-567) kJ 
                    = 1652 + 636 – 1956 - 2268 kJ 
                    = - 1,936 kJ  
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Ex. 9 (ในแบบฝึกหัด) 
จงใช้ค่าพลังงานพันธะจากตาราง 4.2 ค านวณ ∆H ส าหรับปฏ ิ
กิริยา  CH3OH(g) + HBr(g)  H2O(g) + CH3Br(g) 

วิธีท า       CH3OH(g) + HBr(g)  H2O(g) + CH3Br(g) 
                  ‘สลายพันธะ’                ‘สร้างพันธะ’     

H   C   O   H 
H 

H 
H   Br H   O   H H   C   Br 

H 

H 

106 



สลายพันธะ 
 3C – H  =  3(412) 
 C - O    =  360 
 O - H    =  463 
 H - Br    =  366 
 รวม       = 2425  kJ 

สร้างพันธะ 
 3C - H  = 3(- 412) 
 C - Br   =  - 285 
 2O - H  = 2(- 463) 
 รวม      = - 2447 kJ 
 

              ∆Ho = ∆H(สลายพันธะ) + ∆H(สร้างพันธะ) 
              ∆Ho = (-2447) + (2425)  =  -22  kJ 
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ความสัมพันธ์ระหว่าง ∆H  กับอุณหภูม ิ
- ∆H ปกติ ค านวณที่สภาวะ STP (P, T คงที)่ 
- ∆H ที่อุณหภมูิอื่น ไดจ้ากการศึกษาการเปลี่ยน 
แปลงเอนทาลปขีองปฏิกิริยาที่ขึน้กับอุณหภูม ิ

จาก ∆H = (∆Hf )prod - (∆Hf )react 

จะได้   d (∆H) = d (∆Hf )prod - d(∆Hf )react 
         dT          dT                   dT 

108 



จากนิยามความจุความร้อน 
   d (∆Hf ) = 
        dT        

pC

จาก    d (∆H) = (      )prod - (     )react 
         dT  
                     = ∆  
          d(∆H) = ∆     dT 

pC pC

pC

pC
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ถ้าต้องการทราบ ∆H ของปฏิกิริยาที่อุณหภูมิ T  
(T > 298 K) 
    d (∆H)  =   ∆     dT 
 

T

298
 pC

T

298


pCถ้า ช่วงอณุหภูมิแคบๆ ถือว่า ∆     คงที่ 
จะได้   ∆HT - ∆H298  =  ∆    (T – 298) 
         ∆HT  =  ∆H298  +  ∆    (T – 298) 
 

pC

pC

pC
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แต่ถ้า ช่วงอุณหภูมิกว้างและ ∆     ขึ้นกับอุณหภูม ิ
จะได้    
   ∆HT  =  ∆H298  +   ∆    dT 
 
ถ้า T < 298 K 
 
   ∆HT  =  ∆H298  -    ∆    dT 
 
 

pC

pC
T

298


T

298
 pC
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Ex.12 ปฏิกริิยาการเกิดกรดแลกติก (CH3CHOHCOOH) จาก
กลูโคส (C6H12O6) เกิดขึ้นดังสมการ 
       C6H12O6 (s)   2CH3CHOHCOOH 
ถ้า ∆Hf ของ กลูโคสและกรดแลกติกมีค่าเท่ากับ -1,274 และ  
-694 kJ/mol และความจุความร้อนต่อโมลมีค่าคงที่เทา่กับ 218.9 
และ 127.6 J/K mol ตามล าดับ จงค านวณ ∆H ของปฏิกิริยานี้
ที่ 37 C 

วิธีท า: ∆HT  =  ∆H298  +  ∆    (T – 298) pC

        ∆H298  =  (∆Hf )prod - (∆Hf )react 
                   = 2(-694) – (-1,274) 
                   = -114 kJ 112 



          =  (    )prod - (    )react 
         = 2(127.6) – 218.9 
         = 36.3 J/K mol 
         = 0.0363 kJ/K mol 

pC pC pC

     ∆H310  =  ∆H298  +  ∆    (310 – 298) 
                = -114 + (0.0363)(12) 
                =  -133.6 kJ  

pC
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การบ้าน 
แบบฝึกหัดข้อ 12 



การเปลี่ยนแปลงที่เกิดได้เอง 
และการเปลี่ยนแปลงที่ผันกลับได้ 

- กฎข้อที่ 1 ของเทอร์โมไดนามิกส์ใช้ระบุทิศทางการ 
  เปลี่ยนแปลงของระบบไม่ได ้
- ปัจจัยหนึ่งที่ใช้ระบุทิศทางการเปลี่ยนแปลงของระบบ   
  คือ ความไม่เป็นระเบียบของระบบ (Entropy, S) 
- กระบวนการหนึ่งๆ จะเกิดขึ้นได้เองเมื่อ 
    1. มีการเปลี่ยนแปลงพลังงานของระบบ 
    2. ระบบมีความไม่เป็นระเบียบ (S) สูงขึ้น* 115 
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การระเหยของน้ า 

น้ า น้ า + ไอน้ า 
- เกิดได้เองตลอดเวลา 
- น้ าดูดพลังงานจากสิ่งแวดล้อม  
  (พลังงานของระบบเพิ่มขึ้น) 
- ความไม่เป็นระเบียบ (S) สูงขึ้น (ของเหลว  ไอ) 



ปฏิกิริยาเกิดในทิศทางเดียว เช่น   
Zn(s) + 2H+   Zn2+(aq) + H2(g) 

ปฏิกิริยาที่มีโอกาสเกิดไปข้างหน้าและย้อนกลับได ้
เท่าๆ กนั เช่น  
H2O(l) + HOAc(l)        H3O+(aq) + OAc-(aq) 

‘ผันกลับไม่ได้’ (irreversible reaction) 

‘ผันกลับได้’ (reversible reaction) และเป็น
ระบบที่อยู่ในสมดลุ 117 



เอนโทรปี (Entropy, S) 
- เอนโทรปี คือฟังก์ชันที่ใช้แสดงความไม่เป็นระเบียบ
ของระบบ 
- ค านวณเอนโทรปีได้จาก:    dS = Dqrev   

                                                                 T 
  เมื่อ S = เอนโทรปีของระบบ 
       qrev = ปริมาณควมร้อนที่ถ่ายเทระหว่างระบบกับ   
                สิ่งแวดล้อมในกระบวนการท่ีผันกลับได้ 
       T = อุณภูมิ (K) 118 



อินทิเกรตสมการจาก สภาวะ 1 ถึง สภาวะ 2 จะได้ 
   
 ∆S =       Dqrev   

                                 T 
 

สภาวะ 2

สภาวะ 1


ถ้าระบบเปลี่ยนสภาวะด้วยกระบวนการไอโซเทอร์มอล 
(T คงที)่ จะได ้
 

 ∆S =    1       Dqrev   =   qrev  

                          T                       T 
 

สภาวะ 2

สภาวะ 1

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- S เป็นฟังก์ชันสภาวะ เช่นเดียวกับ U และ H 
- ∆S ค านวณได้จากปริมาณความร้อน (q) ที่ถ่าย  
  เทในกระบวนการที่ผันกลับได้ 

ตัวอย่าง: ความร้อนในการเปลี่ยนสถานะของสาร 
 ของเหลว   ไอ 

เกิดที่ ‘จุดเดือด’ ของสารนั้น ที่ P = 1 atm และเป็น
กระบวนการผันกลับได้ 

qrev  = ความร้อนแฝง (∆H) ของการเปลี่ยนสถานะ 
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การเปลี่ยนแปลงเอนโทรปีเมื่อของเหลวกลายเป็นไอ 
  ∆Svap  =  ∆Hvap  
                            Tb   

∆Hvap = ความร้อนแฝงของการกลายเป็นไอ 
Tb = จุดเดือดของสาร 



Ex.13 จงค านวณ ∆S, ∆U, q และ w ส าหรับการกลายเปน็ไอของ
น้ า 1 mol ที่ 100 C และความดัน 1 atm ก าหนดให้ความร้อน
แฝงของการกลายเป็นไอของน้ าเทา่กับ 40.6 kJ/mol (สมมติว่าไอ
น้ าเป็นแก๊สสมบูรณ์แบบและปริมาตรของน้ ามีค่าน้อยมากเมื่อ
เทียบกบัปรมิาตรของไอน้ า) 
วิธีท า: ∆Svap =  ∆Hvap   

                      T 
                = 40.6 × 103 J/mol   =   108.9 J/K mol 
                          373 K 
กระบวนการเกิดที่ P คงที่  
 qp = ∆Hvap =  40.6 kJ/mol 122 
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กระบวนการเกิดที่ P คงที่  
  w  =  -P∆V 
                    =  -P(Vไอ – Vน้ า) 
                    =  -PVไอ                 (ideal gas: PV = nRT)   

                    =  -PnRT     (n = 1 mol) 
                            P      
                    =  - RT  
                    =  - (0.00831 kJ/K mol)(373 K) 
               w   =  - 3.1 kJ/mol 
              ∆U  = q + w  =  40.6 – 3.1  =  37.5 kJ/mol 
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ถ้าเป็นกระบวนการไอโซเทอร์มอล 
   ∆U  =  0 
                   q  = - w 
ถ้าเป็นกระบวนการไอโซเทอร์มอลและผันกลับได ้
                    
 qrev  = - wrev  =   PdV   (ideal gas: P = nRT) 
                                                               V 
 

2

1

V

V


 qrev   =  nRT              และ ∆S  = qrev = nR 
                                              T 
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Ex.14 จงค านวณ ∆H, ∆U และ ∆S เมื่อแกส๊ฮีเลียม 1 mol มี
ความดันเปลี่ยนจาก 1 atm เป็น 0.1 atm ที่อุณภูมิคงที่เท่ากับ 
50 C 
วิธีท า: ideal gas 1 mol ที่อุณหภูมิคงที ่
                  PV  =  RT 
               ∆(PV) =  R∆T  =  0 
จาก          ∆H  = ∆U  +  ∆(PV)  
                     = ∆U           (ideal gas: U =  (3/2)RT) 
                     = (3/2) R∆T                               

0 

0 

               ∆H  = ∆U  =  0 
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หา ∆S ส าหรับ ideal gas 1 mol ทีอุ่ณหภูมิคงที ่
                   
  ∆S = R 
                  
                     = (8.314 J/K mol) ln(1/0.1) 
                     = 19.15 J/K mol 
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ถ้าระบบเปลี่ยนสภาวะโดยอุณภูมิไม่คงที่ 
การเปลี่ยนแปลงเอนโทรปี หาได้จากความจุความร้อนต่อโมล 
                  Dqrev  =  nCdT 
 
                    ∆S   =   Dqrev       = n   C Dqrev 

                                 T                   T 
                     
                    ∆S   =  nC 
 

2

1

T

T


2

1

T

T




Ex.15 จงค านวณ ∆S เมื่อน้ า 100 g ที่ 0 C ผสมกับน้ า 100 g ที่ 
100 C โดยไม่มีการถ่ายเทความร้อนให้กับสิ่งแวดล้อมเลย 
ก าหนดให้ความร้อนจ าเพาะของน้ าเทา่กับ 4.18 J/g K 
วิธีท า: พิจารณาการเปลี่ยนแปลงที่เกิดขึ้น 
    น้ า 100 g (0 C) 
                                         น้ า 200 g (50 C)      
    น้ า 100 g (100 C) 

∆S1 

∆S2 

    ∆S  =  ∆S1  +  ∆S2   

 

              =    Cp dT   +    Cp dT 
                T              T 

323

273


323

273

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Cp = ความจุความร้อนของน้ า 100 g 
    = (4.18 J/g K)(100 g) 
    = 418 J/K 

 

 ∆S  =  (418 J/K)(                +                ) 
           
           =  10.3 J/K 

    ∆S  =  ∆S1  +  ∆S2   

 

              =    Cp dT   +    Cp dT 
                T              T 

323

273


323

273


129 
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แบบฝึกหัดข้อ 13, 14 
16, 17, 19  



กฎข้อที่สองของเทอร์โมไดนามิกส์ 
(The Second Law of Thermodynamics) 
กระบวนการที่เกดิได้เองและไม่ผันกลับ 
 ∆Stot > 0       Irreversible 
กระบวนการที่ผันกลับได้ 
      ∆Stot = 0       Reversible 
เมื่อ ∆Stot คือผลรวมของการเปลี่ยนแปลงเอนโทรปี
ของระบบและสิ่งแวดล้อม 131 
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ถ้า ∆S = การเปลี่ยนแปลงเอนโทรปีของระบบ 
    ∆Ssurr = การเปลี่ยนแปลงเอนโทรปีของ 
               สิ่งแวดล้อม 

จะได้        ∆Stot  = ∆S  + ∆Ssurr 
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Ex.16 ระบบทีม่ีฉนวนหุ้มระบบหน่ึงประกอบด้วยภาชนะ 2 ใบ ใบ
แรกบรรจุน้ าซึ่งอยู่ในสมดุลกับไอน้ าที่ 100 C และ 1 atm ภาชนะ
ใบที่ 2 บรรจุน้ าซึ่งอยู่ในสมดุลกับน้ าแข็งที่ 0 C และ 1 atm ถ้าน า
ภาชนะทั้งสองนี้มาแตะกันจะเกิดการถ่ายเทความร้อนเป็นปริมาณ Q 
จากภาชนะที่ 100 C ไปยังภาชนะที่ 0 C (สมมติว่าแตะกัน
ภายในช่วงเวลาสั้นมาก Q มีค่าน้อยมาก และอุณภูมิของภาชนะทั้ง
สองไม่เปลี่ยนแปลง) จงค านวณการเปลี่ยนแปลงเอนโทรปีของ
ระบบ และแสดงให้เหน็ว่าส าหรับกระบวนการนี้ (ซึ่งเกิดขึ้นได้เอง
และผันกลับไม่ได)้ ∆Stot มีค่าเป็นบวก 
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วิธีท า: ระบบมีฉนวนหุ้ม 
        ไม่มีการถ่ายเทความร้อนระหว่างระบบกับสิ่งแวดล้อม 
 ∆Ssurr = 0 

การเปลี่ยนแปลงเอนโทรปีรวม 
              ∆Stot = ∆S  +  ∆Ssurr  
             ∆Stot = ∆S 

0 

แต่เป็นกระบวนการผันกลับไม่ได้ จึงไม่สามารถค านวณการ
เปลี่ยนแปลงเอนโทรปีโดยตรงได้ 
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ต้องท าให้ระบบเป็นกระบวนการผันกลับได ้
โดย  ให้ภาชนะใบแรกคายความร้อนให้ส่ิงแวดล้อม = Q 
                                       ที่อุณหภูมิ 373 K - dT 
และ ภาชนะใบที่สองรับความร้อนจากสิ่งแวดล้อม = Q 
                                     ที่อุณหภูมิ 273 K + dT 
 
โดยถือว่า dT น้อยมาก (T คงที่) 
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 ∆S  =  ∆S373  + ∆S273   
 ที่อุณหภูมิคงที่ ∆S =  q 
                              T 
  ∆S  =  - Q    +   Q 
                       373      273 
                  = (0.0027 – 0.0037)Q 
                  = +0.001Q 

 จาก ∆Stot  =  ∆S 
                      = +0.001Q 
      ∆Stot > 0 ปฏิกิรยิาเกิดได้เองและผันกลับไม่ได ้  



กฎข้อที่สามของเทอร์โมไดนามิกส์ 
(The Third Law of Thermodynamics) 

- ศึกษาการเปลี่ยนแปลงของระบบที่อุณหภูมิต่ า 
- เมื่ออุณหภูมิลดลง ระบบใดๆ จะมีความเปน็  
  ระเบียบสูงขัน้ หรือ มีเอนโทรปีลดลง 
- ‘ที่อุณภูมิ 0 K เอนโทรปีของสารบริสุทธิ์ทุกชนิดใน  
  สภาพผลึกสมบูรณ์แบบมีค่าเท่ากบัศูนย’์ 

S0 = 0 137 



เอนโทรปีสัมบูรณ์ (Absolute entropy) ของสาร
บริสุทธิ์ที ่T อื่นๆ หาได้จากการอ้างอิงกับค่า S0 

การค านวณ S ของสารใดๆ ที่อุณหภูมิ T 
 

จากกฎข้อที่ 2: ∆S = ST – S0 =    Dqrev 

                                            T 
จากกฎข้อที่ 3:   S0 = 0 
 

         ST =   Dqrev 

                              T 

T

0


138 
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สาร 1 โมล ที่ความดันคงที่ Dqrev= dH = CpdT 
 

   ST  =    CP dT 
                             T 
 

T

0


หา ST โดย:  
- อินทิเกรตสมการ (ต้องทราบค่า CP หรือ CP ใน 
  เทอมของ T) 

- เขียนกราฟระหว่าง CP/T กับ T 
  ST = พท. ใต้กราฟจาก 0 ถึง T 
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การค านวณเกี่ยวกับเอนโทรปีใดๆ จะใช้ค่าเอนโทรปี
สัมบูรณ์ที่ T = 298 K (ตาราง 8.2) และ P = 1 atm 
จากตาราง 8.2  
   - S298 หรือ S ของ gas > liquid > solid 
   - S มีแนวโน้มเพิ่มขึ้นตามน้ าหนักอะตอม  

เอนโทรปีของการเปลี่ยนสถานะ (∆Strans): 
      ∆Strans = ∆Htrans  
                            Ttrans 
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การค านวณการเปลี่ยนแปลงเอนโทรปีของปฏิกิริยา
เคมีใดๆ 
     aA  + bB   cC  + dD 
     ∆S = cS(C) + dS(D) - aS(A) - bS(B) 
     ∆S = (S)prod - (S)react 
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Ex.17 จงค านวณ ∆S ส าหรบัปฏิกิริยาต่อไปนี้ 
 (ก)  1 N2(g)  +  1 O2(g)    NO(g) 
              2               2 
 (ข)  Ca(s)  +  1 O2(g)    CaO(s) 
                           2 
โดยใช้ข้อมูลจากตาราง 8.2 

วิธีท า:  
   (ก) ∆S = S(NO, g) – (1/2)S(N2, g) – (1/2)S(O2, g) 
       = 211 –(1/2)(192) – (1/2)(205) 
              = 12.5 J/K   



143 

(ข) ∆S  =  S(CaO, s) - S(Ca, s) – (1/2)S(O2, g) 
             = 40 – 42 – (1/2)(205) 
             = -104.5 J/K       
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เอนโทรปีกับทิศทางของปฏิกิริยาเคม ี
- ทิศทางของปฏิกริิยาท านายจาก ∆Stot   
- จากก าข้อที่ 2 ของเทอร์โมไดนามิกส ์
 - กระบวนการที่เกิดได้เองและไม่ผันกลับ 
   ∆Stot > 0       Irreversible 
 - กระบวนการที่ผันกลับได ้
        ∆Stot = 0       Reversible 
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Ex.18 ปฏิกิริยาการสังเคราะห์ด้วยแสงเกิดขึ้นดังสมการ 
 

 6CO2(g)  +  6H2O(l)    C6H12O6(s) + 6O2(g) 
 

ปฏิกิริยานี้เกิดขึ้นได้เองที่สภาวะมาตรฐานหรือไม่ ก าหนดให้ 
 ∆Hf(C6H12O6, s)  =  -1,273 kJ/mol และ 
        S298(C6H12O6, s)  =  212 J/K mol             

วิธีท า:  
∆S =  S(C6H12O6, s) + 6S(O2, g)  
          – 6S(CO2, g) - 6S(H2O, l)  
      =  212 + 6(205) – 6(214) – 6(70) 
      = -262 J/K    



∆H =  ∆Hf(C6H12O6, s) + 6∆Hf (O2, g)  
          – 6∆Hf(CO2, g) - 6∆Hf(H2O, l)  
      =  - 1,273 + 6(0) – 6(-393) – 6(-285) 
      =  2,795 kJ    (∆H เป็น + ระบบรับความร้อน) 

 สิ่งแวดล้อมคายความร้อน  =  2,795 kJ  
              ∆Ssurr =  ∆Hsurr  =  (-2,795 kJ)  =  -9,379 J/K 
                            Tsurr              298 K 

       ∆Stot =  ∆S + ∆Ssurr 

                                =  -262 + (- 9,379) =  -9,641 J/K 
เอนโทรปีรวมมีค่าลดลง ปฏิกิริยาเกิดเองไม่ได้ 
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พลังงานอิสระ (Free Energy) 
- การท านายทิศทางของปฏิกิริยาจาก ∆Stot ไม่  
  สะดวก  
- J. W. Gibbs ก าหนด พลังงานอิสระกิบส์ 
  Gibbs free energy: 
           G = H – TS 
  H, S และ T เป็นฟังก์ชนัสภาวะ 
           G เป็นฟังก์ชันสภาวะ 147 



การเปลี่ยนแปลงพลังงานอิสระ: 
           ∆G = ∆H – ∆(TS) 
กระบวนการที่เกิดที่อุณภูมิคงท่ี: 
           ∆G = ∆H – T∆S 
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การท านายทิศทางการเกิดปฏิกิริยาจาก ∆G  
           ∆G < 0 ปฏิกิริยาเกิดได้เอง 
     ∆G = 0 ระบบอยู่ในสมดุล (ผันกลับได)้ 
           ∆G > 0 ปฏิกิริยาเกิดเองไม่ได ้(หรือเกิดเองได ้
                      แต่ในทิศทางย้อนกลับ) 
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จากสมการ: ∆G = ∆H – T∆S 
(ก) ∆H < 0 และ ∆S > 0 จะได้ ∆G < 0 (ปฏิกิริยาเกิดได้เอง) 
(ข) ∆H > 0 และ ∆S < 0 จะได้ ∆G > 0 (ปฏิกิริยาเกิดเองไม่ได้) 
(ค) ∆H > 0 และ ∆S > 0 จะได้ ∆G < 0 เมื่อ |T∆S| > |∆H|  
(ง) ∆H < 0 และ ∆S < 0 จะได้ ∆G < 0 เมื่อ |∆H| > |T∆S| 
(จ) ∆H = T∆S จะได้ ∆G = 0 (ระบบอยู่ในสมดุล)  
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Ex.19 กระบวนการ H2O(l)  H2O(g) เกิดขึ้นได้เองที่อุณภูมิ
เท่าใด ก าหนดให้: ∆H = 40.6 kJ 
                       ∆S = 108.7 J/K 
                       P = 1 atm  
วิธีท า: กระบวนการเกดิได้เองเมื่อ ∆G < 0 
        ที่สภาวะสมดุล ∆G = 0 
        ดังนั้น   ∆H = T∆S 
                   T  = ∆H/ ∆S = (40.6  103 J)(108.7 J/K) 
                   T  = 373 K         

กระบวนการเกิดได้เองเมื่อ ∆G < 0 โดยที่ ∆H > 0 และ ∆S > 0 
แสดงว่า |T∆S| > |∆H| ดังนั้น T > 373 K  
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ความหมายของพลังงานอิสระกิบส์ 
(Gibbs Free energy, G) 

‘∆G ของปฏิกิริยาใดๆ หมายถึง งานในรูปอื่นๆ ที ่
นอกเหนือจากงานที่เกิดจากการเปล่ียนปริมาตร’ 
จาก    ∆G = ∆H - T∆S 
ที่ความดันคงที่ ∆H = ∆U + P∆V 
               ∆G = ∆U + P∆V - T∆S 
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   ∆G = ∆U + P∆V - T∆S 
จากกฎข้อที่ 1  ∆U = q + w 
ถ้างานไม่ได้เกิดจากการเปลี่ยนปริมาตรเท่านั้น 
                  w = w' + wPV = w' - P∆V  
เมื่อ w' = งานในรูปแบบอื่น 
      wPV = งานเนื่องจากการเปลี่ยนปริมาตร 
∆G = (q + w' - P∆V) + P∆V - T∆S 
    ∆G = q + w' - T∆S                                



153 

 ∆G = q + w' - T∆S  
กระบวนการผันกลับได้ q = qrev = T∆S 
จะได้  ∆G = T∆S + w' - T∆S 
    ∆G = w’                                

∆G หมายถึง งานในรูปอื่นๆ ที่นอกเหนือจากงานที่
เกิดจากการเปลี่ยนปริมาตร 
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พลังงานอิสระที่สภาวะมาตรฐาน 
- สัญลักษณ์ ∆G298 หรือ ∆G  
- พลังงานอิสระของการเกิด (free energy of   
  formation) 
 

  ∆Gf  = ∆Hf  - T∆Sf   
 

∆Gf = การเปลี่ยนแปลงพลังงานอิสระในปฏิกิริยาการ 
           เกิดสารบรสิุทธิ์ 1 โมล (ตารางที่ 8.3)       



ค านวณการเปลี่ยนแปลงพลังงานอิสระในปฏิกิรยิาใดๆ ได้
จาก 
 

  ∆G  = (∆Gf)prod - (∆Gf)react 
 
 

ใช ้∆G ท านายทิศทางการเกิดปฏิกิริยา โดยไมจ่ าเป็น 
ต้องทราบ ∆H หรือ ∆S 
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Ex.20 ปฏิกิริยาต่อไปนี้เกิดขึ้นได้เองที่สภาวะมาตรฐานหรือไม่ 
 4NH3(g) + 5O2(g)  4NO(g) + 6H2O(l) 
.ใช้ข้อมูลในตารางที่ 8.3 
วิธีท า: ปฏิกิริยาเกิดได้เองเมื่อ ∆G < 0 
 ∆G= (∆Gf)prod - (∆Gf)react     
             =  4∆Gf(NO, g) + 6∆Gf(H2O, l)  
                  - 4∆Gf(NH3, g) - 5∆Gf(O2, g) 
              = 4(87) + 6(-237) – 4(-16) – 5(0) 
              = -1,010 kJ 

∆G เป็น (-)  ปฏิกิริยาเกิดได้เอง   
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แบบฝึกหัดข้อ  
15, 18, 20, 21, 23 
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