
แผนการสอนสัปดาห์ที่ 5 

หน่วยที่ 3 จลนศาสตร์เคมี 
บทเรียนที ่3.1 ทฤษฎีจลนศาสตร์เคมี จำนวนชั่วโมง 3 

จุดประสงค์การสอน (จุดประสงค์ทั่วไป) 
1. เพ่ือให้เข้าใจเกี่ยวกับทฤษฎีจลนศาสตร์เคมี

ผลการเรียนรู้ (จุดประสงค์เฉพาะ) 
1. บอกทฤษฎีการชน
2. บอกทฤษฎีสภาวะแทรนซิชัน
3. คำนวณพลังงานก่อกัมมันต์
4. อธิบายปัจจัยที่มีผลต่ออัตราการเกิดปฏิกิริยา

วิธีสอนและกิจกรรมการเรียนการสอน 
1. การบรรยาย และอภิปราย
2. กิจกรรมกลุ่มในชั้นเรียน (Work@class)

สื่อการสอน/อุปกรณ์การสอน 
1. เอกสารคำสอน วิชาเคมี 2
2. เอกสาร powerpoint
3. https://web.rmutp.ac.th/woravith/?page_id=11425
4. https://www.facebook.com/chemographics
5. https://www.slideshare.net/woravith

การวัดผล 
1. ประเมินจากกิจกรรมในชั้นเรียน
2. ประเมินจากกิจกรรมแบบฝึกหัด หรืองานที่มอบหมาย
3. ประเมินจากการสรุปประเด็นสำคัญ หรือการนำเสนอผลของการสืบค้นที่ได้รับมอบหมาย
4. ประเมินจากการสอบย่อยรายหน่วยเรียน

เรียบเรียงโดย ผศ.ดร.วรวิทย์ จันทร์สุวรรณ 
ลิขสิทธิ์ ©2022 โดยมหาวิทยาลัยเทคโนโลยีราชมงคลพระนคร 

woravith.c@rmutp.ac.th



104 | เอกสารคำสอน วิชาเคมี 2 (ST2041110)

หน่วยที่ 3 จลนศาสตร์เคมี 
บทเรียนที ่3.1 ทฤษฎีจลนศาสตร์เคมี 

3.1.1 ทฤษฎีการชน 

จลนศาสตร์เคมี (chemical kinetics) คือการศึกษาอัตราการเกิดปฏิกิริยาของปฏิกิรยิา
หนึ่ง ๆ โดยพิจารณาถึงการเปลี่ยนแปลงโมเลกุลของสารระหว่างปฏิกิริยาดำเนินไปต่อหน่วยเวลา ซึ่งจะ
ทำให้ทราบถึงกลไกของปฏิกิริยาแต่ละชนิด อัตราเร็วของปฏิกิริยาเกิดขึ้นได้เร็วมากน้อยเพียงใด หรือ
สามารถบอกปฏิกิริยาดำเนินไปกี่ข้ันกว่าจะได้ผลิตภัณฑ์สุดท้าย  

อัตราการเกิดปฏิกิริยา (reaction rate) จึงเป็นการวัดการเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสาร
เมื่อปฏิกิริยาดำเนินไปต่อหน่วยเวลา การวัดอัตราการเกิดปฏิกิริยาจะเป็นการวัดการเปลี่ยนแปลงของ
จำนวนโมลของสารตั้งต้นที่ลดลงต่อหน่วยเวลา หรือจำนวนโมลของสารผลิตภัณฑ์ที่เพิ่มขึ้นต่อหน่วย
เวลา การศึกษาอัตราการเกิดปฏิกิริยาอาจแบ่งได้ตามชนิดวัฏภาคของสารตั้งต้น ได้เป็น 2 แบบ คือ 
ปฏิกิร ิยาที ่ เก ิดขึ ้นในวัฏภาคเดียว (homogeneous) และปฏิกิร ิยาที ่เก ิดขึ ้นในวัฏภาคต่างกัน 
(heterogeneous) 

ทฤษฎีการชน (collision theory) มีหลักพื้นฐานสำคัญคือ การเกิดปฏิกิริยาเคมีใด ๆ อนุภาค
ของสารตั้งต้น (อะตอม โมเลกุล หรือไอออน) จะต้องชนกัน  ยิ่งจำนวนครั้งการชนต่อเวลามากเท่าไร 
อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะเกิดขึ้นได้มากเท่านั้น ถ้าความเข้มข้นของสารตั้งต้นมีปริมาณมาก จำนวนครั้ง
การชนจะสูง ส่งผลให้มีอัตราการเกิดปฏิกิริยาสูงตามไปด้วย และตามทฤษฎีจลน์โมเลกุลของแก๊ส เมื่อ
อุณหภูมิสูงขึ ้นโมเลกุลจะเคลื ่อนที ่ได้เร็วขึ ้น ทำให้เกิดจำนวนครั ้งการชนได้มากขึ ้น อัตราการ
เกิดปฏิกิริยาจะสูงขึ้นตามไปด้วย 

แต่จากการศึกษาจลนศาสตร์เคมีพบว่าจำนวนครั้งของการชนกันไม่ใช่ปัจจัยหลักเพียงปัจจัย
เดียวที่จะสามารถบอกอัตราการเกิดปฏิกิริยาได้ ยกตัวอย่างที่ความดันบรรยากาศ (1 atm) อุณหภูมิ 
20C โมเลกุลของ N2 และ O2 ในอากาศปริมาตร 1 mL จะชนกันประมาณ 1027 ครั้งต่อวินาที ถ้าการ
ชนเกิดเป็นผลิตภัณฑ์ได้ทุกครั ้งที่โมเลกุลชนกัน ในบรรยากาศปกติจะต้องมีปริมาณของแก๊ส NO 
จำนวนมาก แต่ในความเป็นจริงมีแก๊ส NO เกิดขึ้นเพียงเล็กน้อยเท่านั้น การชนอย่างมีประสิทธิภาพ
เพ่ือให้เกิดสารผลิตภัณฑ์ได้จะต้องประกอบด้วย 3 เงื่อนไข คือ  

1) โมเลกุลที่จะทำปฏิกิริยากันต้องเข้าชนกัน
2) โมเลกุลต้องเข้าชนในตำแหน่งและทิศทางที่เหมาะสม
3) โมเลกุลที่เข้าทำปฏิกิริยาต้องมีพลังงานเพียงพอ (สำหรับการสลายพันธะเดิมและสร้างพันธะ

ขึ้นมาใหม)่ 
สมมติปฏิกิริยาการเกิด AB ในสภาวะที่เป็นแก๊ส ดังสมการ 

A2(g) + B2(g) → 2AB(g) 
โมเลกุลสารตั้งต้น A2 และ B2 ต้องชนกัน ในการชนกันนี้ ถ้ามีพลังงานเพียงพอและมีทิศทางที่

เหมาะสม อะตอมและกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนจะจัดเรียงกันใหม่  พันธะเดิมระหว่าง A-A และ B-B จะ
สลายลง และในขณะเดียวกันจะมีการสร้างพันธะใหม่ระหว่าง A-B เกิดเป็นสารผลิตภัณฑ์ AB ขึ้น ดัง
ภาพที่ 3.1(ก) ถ้ามีการชนกันระหว่างโมเลกุล A2 และ B2 แต่พลังงานไม่เพียงพอหรือทิศทางไม่
เหมาะสม ปฏิกิริยาจะไม่ดำเนินไปเพ่ือเกิดเป็น AB ขึ้น แต่สารจะกลับเป็นสารตั้งต้น A2 และ B2 ดังเดิม 
ดังภาพที่ 3.1(ข) 
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(ก) 

 
(ข) 

ภาพที่ 3.1 ลักษณะการชนกันของโมเลกลุ A2 และ B2 (ก) การชนอย่างมีประสิทธิภาพ และ (ข) การชนอย่างไม่มี
ประสิทธิภาพ. ภาพโดยผู้แต่ง (2563) 

 
โมเลกุลแก๊ส A2 1 โมลทำปฏิกิริยากับโมเลกุลแก๊ส B2 1 โมล จากการคำนวณอาจพบว่าจำนวน

ครั้งของการชนหรือความถี่ของการชนกัน (collision frequency) เกิดขึ้นสูงมาก ถ้าเช่นนั้นผลิตภัณฑ์ 
AB ควรเกิดขึ้นรวดเร็วและมากด้วย แต่ในความจริงแล้วปฏิกิริยาเคมีไม่ได้เกิดขึ้นเพราะการชนกันเพียง
อย่างเดียว เนื่องจากการชนที่จะก่อผลให้เกิดผลิตภัณฑ์มีหลักสำคัญคือ การชนต้องเกิดขึ้นในตำแหน่ง
และทิศทางที่เหมาะสม เมื่อเปรียบเทียบจำนวนครั้งในการชนกับผลิตภัณฑ์ที่เกิดขึ้น กลับพบว่าจำนวน
ครั้งของการชนกันมีอิทธิพลน้อยมากที่จะเกิดเป็นสารผลิตภัณฑ์  

ตัวอย่างแก๊สผสมระหว่าง H2 และ I2 ที่ความดันและอุณหภูมิปกติ โมเลกุลทั้งสองจะชนกัน
ประมาณ 1010 ครั้งต่อวินาที กลับพบว่าที่อุณหภูมิห้อง ปฏิกิริยาดังกล่าวเกิดขึ้นได้ช้ามาก การชนกันที่
เกิดเป็นผลิตภัณฑ์ HI เกิดข้ึนเพียง 1 ใน 1013 ครั้งของการชนโดยประมาณ  

เมื่อพิจารณาการชนกัน โมเลกุลของสารตั้งต้นที่จะเข้าทำปฏิกิริยากัน ต้องเคลื่อนที่เข้าใกล้กัน
และจะต้องชนกัน ซึ่งจะมีแรงผลักกันระหว่างกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนทำให้แต่ละโมเลกุลเคลื่อนที่ได้ช้าลง 
พลังงานจลน์ของโมเลกุลจะลดลง และในขณะเดียวกันพลังงานศักย์จะค่อย ๆ เพิ่มขึ้น หรืออาจกล่าวได้
ว่า ขณะที่โมเลกุลชนกันพลังงานจลน์จะค่อย ๆ เปลี่ยนเป็นพลังงานศักย์ ดังนั้น 

(1) ถ้าโมเลกุลของสารที่จะเข้าทำปฏิกิริยากันมีพลังงานจลน์ต่ำ (เคลื่อนที่ช้า) โมเลกุลของสาร
นั้นไม่สามารถเคลื่อนที่มาใกล้กันจนเกิดการสร้างพันธะเคมีให้เกิดเป็นผลิตภัณฑ์ได้ หรือกล่าวได้ว่า 
พลังงานศักย์ที่ถูกเปลี่ยนจากพลังงานจลน์ไม่เพียงพอที่จะชนะแรงผลักของกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนเพ่ือให้
เกิดการเกิดพันธะใหม่ เป็นผลให้โมเลกุลทั้งสองจะเคลื่อนที่ออกจากกันโดยไม่เกิดเป็นสารผลิตภัณฑ์ 

(2) ถ้าโมเลกุลของสารเคลื่อนที่เข้าชนกันด้วยความเร็วสูง (พลังงานจลน์สูง) พลังงานศักย์ที่
เกิดขึ้นสูงพอที่จะชนะแรงผลักของกลุ่มหมอกอิเล็กตรอนแล้วทำให้เกิดสลายพันธะเดิมและสร้างพันธะ
ใหม่เกิดขึ้นได้เป็นสารผลิตภัณฑ์  

ตัวอย่าง ปฏิกิริยาระหว่าง A2 กับ B2 ดังสมการ 

A2(g) + B2(g)  →  2AB(g) 

การเปลี่ยนแปลงของพลังงานศักย์ขณะที่สารทำปฏิกิริยากัน แสดงในภาพที่ 3.2 แกนนอน
เรียกว่า รีเอกชันโคออร์ดิเนต (reaction coordinate) ซึ่งแสดงถึงการดำเนินไปข้างหน้าของปฏิกิริยา 
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แกนตั้งแสดงพลังงานศักย์ของโมเลกุล A2 และ B2 เมื่อทั้งสองโมเลกุลเข้าใกล้กัน พลังงานศักย์จะ
เพิ่มขึ้นถึงค่าหนึ่ง (จุดยอดของเส้นโค้ง) โมเลกุล A2 และ B2 จะเปลี่ยนเป็นผลิตภัณฑ์ AB 2 โมเลกุล 
พลังงานศักย์จะลดลงเมื่อผลิตภัณฑ์ AB ที่เกิดขึ้นเคลื่อนที่ออกห่างกัน เส้นกราฟพลังงานศักย์สามารถ
บอกได้ว่าปฏิกิริยาที่เกิดขึ้นนั้นเป็นปฏิกิริยาแบบคายความร้อน (exothermic) หรือดูดความร้อน 
(endothermic) ดังนี้ 

1) ถ้าผลิตภัณฑ์ที่เกิดขึ้นมีระดับพลังงานศักย์ต่ำกว่าพลังงานของสารตั้งต้น (ค่า H 
จะเป็นลบ) ปฏิกิริยานั้นเป็นปฏิกิริยาคายความร้อน (exothermic) ดังภาพที่ 3.2(ก)  

2) ถ้าผลิตภัณฑ์มีระดับพลังงานศักย์สูงกว่าตัวของสารตั้งต้น (ค่า H จะเป็นบวก) 
ปฏิกิริยานั้นจะเป็นปฏิกิริยาดูดความร้อน (endothermic) ดังภาพที ่3.2(ข)  
 

             
              การดำเนินไปของปฏิกิริยา            การดำเนินไปของปฏิกิริยา 
                                    (ก)                                                             (ข)  

ภาพที่ 3.2 พลังงานศักย์สำหรับปฏิกิริยา (ก) คายความร้อน และ (ข) ดูดความร้อน 
 

3.1.2 ทฤษฎีสภาวะแทรนซิชัน 

ทฤษฎีสภาวะแทรนซิชัน (transition state theory) หรือเรียกว่า ทฤษฎีสารเชิงซ้อนกัม
มันต์ (activated complex theory) เป็นผลงานของไอย์ร ิง (Henry Eyring) ใช ้อธ ิบายเกี ่ยวกับ
พลังงานที่จะทำให้การชนกันเกิดปฏิกิริยา โดยพิจารณาถึงลักษณะโครงสร้างโมเลกุลของสารตั้งต้นที่
ต้องเปลี่ยนแปลงพันธะแบบยืดออก แตกออกและสร้างพันธะใหม่ที่ไม่เสถียรชั่วขณะหนึ่ง เรียกสารที่
เกิดข้ึนในสภาวะชั่วคราวนี้ว่า สารเชิงซ้อนกัมมันต์ (activated complex)  

พิจารณาปฏิกิริยาระหว่าง A2 และ B2 เมื่อโมเลกุลทั้งสองชนกัน แรงผลักระหว่างประจุของ
กลุ่มหมอกอิเล็กตรอนจะเป็นเหตุให้โมเลกุล A2 และ B2 ไม่สามารถเข้าใกล้ชิดพอที่จะทำให้เกิดพันธะ 
A-B ขึ้นได้ อย่างไรก็ตาม การชนที่ก่อให้เกิดปฏิกิริยาจะทำให้โมเลกุล A2 และ B2 ที่มีพลังงานสูงมา
รวมตัวกันเกิดเป็นสารเชิงซ้อนกัมมันต์ (A2B2) ที่มีอายุเพียงสั้นมากและไม่เสถียร สารเชิงซ้อนกัมมันต์ 
A2B2 ที่เกิดขึ้นนี้อาจจะแตกตัวเกิดเป็นโมเลกุล AB สองโมเลกุล (สารผลิตภัณฑ์) หรือรวมตัวกลับไปเป็น 
A2 และ B2 อย่างเดิม ดังภาพที่ 3.3 
           A2 + B2    →    (A-B)*     →    2 AB 

อาจเขียนได้ดังนี้ 

A2+B2 2AB 
2AB พล

ังง
าน

ศัก
ย ์

พล
ังง

าน
ศัก

ย ์

Ea 
H 

H 

A2+B2 Ea 
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สารเชิงซ้อนกัมมันต ์
ภาพที่ 3.3 การเปลี่ยนแปลงของสารสารเชิงซ้อนกัมมันต ์

เส้นประ (- - -) ระหว่างอะตอมในสารเชิงซ้อนกัมมันต์ แสดงให้เห็นว่าพันธะของสารตั้งต้น A-A 
และ B-B เริ่มยืดออกและเริ่มแตกสลาย และพันธะระหว่าง A กับ B ที่เป็นสารผลิตภัณฑ์เริ่มเกิดขึ้น ใน
สภาวะที่แสดง (A--B)* เรียกว่า สภาวะแทรนซิชัน (transition state) ภาพที่ 3.4 บริเวณยอดสุดของ
เส้นโค้งถือว่าเป็นสภาวะที่ไม่เสถียร ซึ่งอาจเกิดการเปลี่ยนไปเป็นสารผลิตภัณฑ์ได้ ถ้ามีพลังงานศักยส์ูง
กว่า หรืออาจกลับมาเป็นสารตั้งต้นดังเดิม ถ้ามีพลังงานศักย์ต่ำกว่าสภาวะแทรนซิชัน  

สารเชิงซ้อนกัมมันต์ไม่ได้เป็นโมเลกุล แต่เป็นเพียงการจัดเรียงตั วแบบชั่วคราวของอะตอม
เท่านั้น ซึ่งทำให้โครงสร้างของสารเชิงซ้อนกัมมันต์ไม่เสถียรและจะสลายตัวในเวลารวดเร็ว ดังนั้น จึงไม่
สามารถแยกออกมาหรือตรวจสอบได้ ในการเกิดเป็นสารเชิงซ้อนกัมมันต์พันธะระหว่างอะตอม A-A 
และ B-B จะอ่อนตัวลงและเกิดการแตกสลายบางส่วน ในขณะเดียวกันพันธะระหว่าง A-B จะเกิดขึ้นมา
เป็นบางส่วน ทำให้สภาวะที่เชิงซ้อนกัมมันต์เกิดข้ึนนี้มีพลังงานศักดิ์สูงมาก 

       การดำเนินไปของปฏิกิริยา  
ภาพที่ 3.4 พลังงานศักย์ของการเปลี่ยนแปลงในสารเชิงซ้อนกัมมันต์ 

การอธิบายพลังงานศักย์สำหรับปฏิกิริยาระหว่างโมเลกุล A2 และ B2 (ภาพที่ 3.5) ซึ่งแสดงให้
เห็นว่าพลังงานศักย์ของสารที่เกี่ยวข้องในปฏิกิริยาว่ามีการเปลี่ยนแปลงขณะที่ปฏิกิริยาดำเนินไปใน
ลักษณะใดลักษณะหนึ่ง ซึ่งสารเชิงซ้อนกัมมันต์อาจจะแตกสลายได้ 2 แบบคือ  

1) ถ้าสารเชิงซ้อนกัมมันต์เปลี่ยนกลับไปเป็นสารตั้งต้นดังเดิม (A2 และ B2) จะมีการ
คายพลังงานก่อกัมมันต์ ให้แก่โมเลกุล A2 และ B2 ในรูปของพลังงานจลน์ของโมเลกุลทั้งสอง ในกรณี
เช่นนี้กล่าวได้ว่าปฏิกิริยาไม่ได้เกิดข้ึน  

2) ถ้าสารเชิงซ้อนกัมมันต์เปลี่ยนไปเป็นสารผลิตภัณฑ์ เกิดโมเลกุล AB จำนวน 2
โมเลกุล จะมีการคายพลังงานออกมาในรูปพลังงานจลน์ของโมเลกุล AB ผลต่างระหว่างพลังงานที่
ดูดกลืนเข้าไปกับพลังงานที่คายออกมา เรียกว่า เอนทัลปี (enthalpy; H) 

พล
ังง

าน
ศัก

ย์

Ea 
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ภาพที่ 3.5 พลังงานศักย์ของปฏิกิริยาของสารเชิงซ้อนกัมมันต ์

3.1.3 พลังงานก่อกัมมันต์ 

พลังงานก่อกัมมันต์ (activation energy, Ea) หรือเรียกว่า พลังงานกระตุ้น คือพลังงาน
จำนวนน้อยที่สุดที่ทำโมเลกุลของสารตั้งต้นเข้าทำปฏิกิริยากันเกิดเป็นสารผลิตภัณฑ์ ค่าพลังงานก่อกัม
มันต์ของแต่ละปฏิกิริยาจะมีค่าเฉพาะ สำหรับปฏิกิริยาเคมีใด ๆ ที่มีพลังงานก่อกัมมันต์สูง โอกาสที่จะ
เกิดปฏิกิริยาจะเกิดขึ้นได้น้อยและจะมีอัตราการเกิดปฏิกิริยาช้า เพราะต้องใช้พลังงานที่สูงกว่าพลังงาน
ก่อกัมมันต์ของปฏิกิริยาเพื่อให้ปฏิกิริยาเกิดขึ้นได้ ดังนั้น พลังงานก่อกัมมันต์เปรียบเสมือนกำแพง
พลังงานที่กั้นระหว่างการเปลี่ยนสารตั้งต้นเป็นสารผลิตภัณฑ์ ซึ่งสรุปได้ว่า 

1) ถ้าพลังงานก่อกัมมันต์มีค่าน้อย ปฏิกิริยาจะเกิดได้ง่ายและมีอัตราการเกิดปฏิกิริยา
ได้เร็ว 

2) ถ้าพลังงานก่อกัมมันต์มีค่ามาก ปฏิกิริยาจะเกิดขึ้นช้า ดังนั้นการเพ่ิมอุณหภูมิจะทำ
ให้อัตราของปฏิกิริยาเพ่ิมเร็วขึ้น เพราะเป็นการเพิ่มพลังงานจลน์ให้แก่อนุภาคของสารเข้าทำปฏิกิริยา 

อาร์เรเนียส (Svante Arrhenius) ได้เสนอสมการแสดงความสัมพันธ์ระหว่างอัตราการ
เกิดปฏิกิริยากับอุณหภูมิ อุณหภูมิมีผลต่อค่าคงที่อัตราของปฏิกิริยาเคมีโดยค่าคงที่อัตราเพิ่มขึ้นเมื่อ 
เพ่ิมอุณหภูมิ เรียกว่า สมการอาร์เรเนียส คือ 

aE /RTk = Ae .........(3.1) 

เมื่อ    k  = ค่าคงที่อัตราการเกิดของปฏิกิริยา 
A = แฟกเตอร์ความถี่ของการชน 
Ea = ค่าพลังงานก่อกัมมันต์ (kJ/mol) 
R = ค่าคงที่ของแก๊ส (8.314 J/Kmol) 
T = อุณหภูมิสัมบูรณ์ (K) 

จากสมการ (3.1) แสดงว่า ค่าคงที่อัตราอัตราการเกิดของปฏิกิริยา (k) แปรผันกับแฟกเตอร์
ความถี่ของการชน (A) และจะมีค่าลดลงเมื่อพลังงานก่อกัมมันต์เพ่ิมขึ้น หรืออุณหภูมิเพ่ิมข้ึน 

จากสมการ (3.1) เขียนใหม่ได้ดังนี้ 
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1/T  

aE /RTln k = ln A + ln e  
Ea

ln k = ln A - 
RT

 

ทำให้เป็น log ฐาน 10 จะได้  

aE
log k = log A -

2.303RT
 ........(3.2) 

สมการ (3.2) เมื่อเขียนกราฟระหว่าง log k กับ 1/T จะได้กราฟเส้นตรง มีความชัน (slope) 

เท่ากับ aE
-
2.303R

 และจุดตัดแกน y มีค่าเท่ากับ log A ดังภาพที่ 3.6 

 
ภาพที่ 3.6 กราฟระหว่าง log k กับ 1/T 

 
จากสมการ (3.2) จะเห็นว่าค่า k จะเปลี่ยนแปลงตามอุณหภูมิ ส่วน A เป็นค่าคงที่โดยไม่ขึ้นกับ

อุณหภูมิ สมการเขียนใหม่ได้เป็น    

aE
log k = - + x

2.303RT
 ……(3.3)

  
ถ้าหากทราบค่า k ที่อุณหภูมิต่างกันสองอุณหภูมิ (T1 และ T2) สมการ (3.3) เขียนได้ดังนี้ 

ที่ T1 a
1

1

E
log k  = - + x

2.303RT
 ……(3.4)

  

ที่ T2 a
2

2

E
log k  = - + x

2.303RT
 ……(3.5) 

เมื่อนำสมการ (3.5) - (3.4) 

a
2 1

2 1

E 1 1
log k - log k  = -

2.303R T T
 
 
 

 ……(3.6) 
 

2 a

1 2 1

k E 1 1
log  = -

k 2.303R T T
   
   
   

 ……(3.7) 
 

ดังนั้น ค่าพลังงานก่อกัมมันต์ คำนวณได้จาก 

lo
g 

k

1/T 

จุดตัดแกน = log A  

x = x2-x1 


y =

 y 2
-y

1 ay E
slope = = -

x 2.303R



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1 2 2
a

2 1 1

T T k
E = 2.303R log

T - T k
   
   
   

 ……(3.8)
 

ข้อสังเกต 
1) ค่าพลังงานก่อกัมมันต์เป็นค่าเฉพาะสำหรับปฏิกิริยาหนึ่ง ๆ ดังนั้น การเปลี่ยนอุณหภูมิไม่มีผล

ต่อค่าพลังงานก่อกัมมันต์ โดยการเพิ่มอุณหภูมิทำให้ค่าพลังงานจลน์เพิ่มของโมเลกุลขึ้น ไม่เกี่ยวกับค่า
พลังงานก่อกัมมันต ์

2) ปฏิกิร ิยาเคมีโดยทั ่ว ๆ ไปมักจะเกิดขึ ้น ณ อุณหภูมิห้อง ค่าพลังงานก่อกัมมันต์จะมี
ค่าประมาณ 50 kJ/mol โดยอุณหภูมิเพิ่มขึ้น 10C อัตราการชนกันของโมเลกุลเพิ่มขึ้นเพียง 1/100 
เท่า แต่ในทางปฏิบัตินั้น เมื่อเพิ่มอุณหภูมิขึ้น 10C อัตราการเกิดปฏิกิริยาเพิ่มขึ้นประมาณ 2-3 เท่า 
แสดงว่าการที่อัตราการเกิดปฏิกิริยาเพิ่มขึ้น ไม่ได้เกิดจากโมเลกุลมีโอกาสชนกันมากขึ้นเท่านั้น แต่
เนื่องจากโมเลกุลที่ชนกันนั้นจะต้องมีพลังงานสูงพอที่จะทำให้การชนกันนั้นเกิดปฏิกิริยาได้ ณ อุณหภูมิ
นั้น ๆ 
 

ตัวอย่าง 3.1 จากปฏิกิริยาการสลายตัวของ NO2 ดังสมการ  2N2O(g)  →  2NO(g) + O2(g)  มีข้อมูล
จากการทดลองดังตาราง จงหาค่าของพลังงานก่อกัมมันต์ของปฏิกิริยา   

k (L/mols) อุณหภูม ิ(C) 

7.8 400 
10 410 
14 420 
18 430 
24 440 

วิธีคิด จากสมการ (3.2)  aE
log k = log A -

2.303RT
 

ข้อมูลจากการทดลองเปลี่ยนค่า k เป็น Iog k และเปลี่ยนอุณหภูมิเป็นหน่วยเคลวิน (K) และ
แปลงให้เป็น 1/T เพ่ือใช้ในการสร้างกราฟ จะได้ดังนี้ 

  log k 1/T (K-1) 
0.892 1.486x10-3 
1.00 1.464x10-3 
1.146 1.443x10-3 
1.255 1.422x10-3 
1.380 1.403x10-3 

เมื่อเขียนกราฟระหว่าง log k กับ 1/T จะได้กราฟเส้นตรง  
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จากกราฟ คำนวณความชัน ได้เป็น  

y
slope = 

x



 

1.270 - 1.00
= 

1.466 - 1.00
 
 
 

 = -5.869x103 

จากสมการเส้นตรง สมการ (3.2) 

aE
slope = -

2.303R
 

     Ea = - (-5.869x103)(2.303)(8.314 J/Kmol) 
         = 112,385 J 

ดังนั้น พลังงานก่อกัมมันต์ เท่ากับ 112.4 kJ/mol 
 
ตัวอย่าง 3.2 ปฏิกิร ิยา C2H5I + OH-  →  C2H5OH + I- มีค่าคงที ่อัตราที่อุณหภูมิ 16C เท่ากับ 
5.03x10-2 mol-1s-1 และที่อุณหภูมิ 60C เท่ากับ 6.71 mol-1s-1 จงคำนวณค่าคงที่อัตราของปฏิกิริยา
ที่อุณหภูมิ 32C 

วิธิคิด  k1 = 5.03x10-2 mol-1s-1  k2 = 6.71 mol-1s-1 

  T1 = 16+273 = 289 K  T2 = 60+273 = 333 K  

1 2 2
a

2 1 1

T T k
E = 2.303R log

T - T k
   
   
   

 

a -2

333x289 6.71
E  = (2.303)(8.314 J/K mol) log

333 - 289 5.03x10


   
   
   

 

    = 89.0 kJ/mol 
 
คำนวณค่าคงท่ีอัตราของปฏิกิริยาที่อุณหภูมิ 32C จากสมการ (3.7)  
เมื่อ  T1 = 32+273 = 305 K  

T2 = 60+273 = 333 K 

0.80

0.90

1.00

1.10

1.20

1.30

1.40

1.40 1.41 1.42 1.43 1.44 1.45 1.46 1.47 1.48 1.49 1.50

lo
g 

k

1/T (x10-3 K-1)

y  

x  
(1.466 - 1.420) 

(1.270 - 1.00) 
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 k2 = 6.71 mol-1s-1   

2 a

1 2 1

k E 1 1
log  = -

k 2.303R T T
   
   
   

 

3

1

6.71 89.0x10  J/mol 1 1
log  = -

k (2.303)(8.314 J/K mol) 333 305

    
    
    

 

1

6.71
log

k
 
 
 

 = 1.28 

1.28

1

6.71
 = 10

k
 

1

6.71
 = 19.05

k
 

1

6.71
k  = 

19.05
 = 0.35 mol-1s-1 

ดังนั้น ค่าคงที่อัตราของปฏิกิริยาที่อุณหภูมิ 32C เท่ากับ 0.35 mol-1s-1 
 

3.1.4 ปัจจัยท่ีมีผลต่ออัตราการเกิดปฏิกิริยา 

1) ธรรมชาติของสาร  
ปฏิกิริยาใด ๆ จะเกิดขึ้นได้ช้าหรือเร็วขึ้นอยู่กับธรรมชาติหรือสมบัติของสารนั้น  ๆ 

เช่น  
- สถานะของสาร (สารที่มีสถานะเดียวกันเกิดได้ง่ายกว่าสารที่มีสถานะต่างกัน)  
- ชนิดของพันธะ สารตั้งต้นมีพันธะที่แข็งแรงจะทำให้เกิดปฏิกิริยาได้ยาก (อัตรา

การเกิดปฏิกิริยาช้า) ในทางตรงกันข้ามถ้ามีพันธะที่ไม่แข็งแรงมากจะทำให้เกิดปฏิกิริยาได้ง่าย (อัตรา
การเกิดปฏิกิริยาเกิดได้เร็ว)  

- โครงสร้างของสาร ถ้าโครงสร้างไม่สลับซับซ้อนจะเกิดปฏิกิริยาเคมีได้ง่ายและ
ในทางตรงกันข้าม ถ้าสารมีโครงสร้างซับซ้อนจะเกิดปฏิกิริยาเคมีได้ยาก 
 

2) ความเข้มข้นของสารตั้งต้น  
โดยทั่วไปการเพิ่มความเข้มข้นของสารตั้งต้นจะทำให้อัตราการเกิดปฏิกิริยาสามารถ

เกิดได้เร็วขึ้น เนื่องจากความเข้มข้นมากขึ้น ปริมาณเนื้อสารที่ชนกันของอนุภาคมากขึ้น  การพิจารณา
อัตราการเกิดปฏิกิริยาเคมีที่ขึ้นกับความเข้มข้นของสารตั้งต้นจะคาดคะเนดูจากสมการเคมีไม่ได้  ต้อง
อาศัยข้อมูลจากการทดลองเกี่ยวกับกฎอัตรา (rate law) ซึ่งจะสามารถบอกได้ว่าการเพิ่มความเข้มข้น
ของสารตั้งต้นตัวใดตัวหนึ่ง จะมีผลทำให้อัตราการเกิดปฏิกิริยาเพ่ิมข้ึนได้หรือไม่ หรือเพ่ิมเป็นกี่เท่าจาก
ความเข้มข้นเริ่มต้น ยกตัวอย่างเช่น 
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ปฏิกิริยา  A + B → 2C 
สมมติ สมการอัตราของปฏิกิริยาเคมีคือ rate = k[A]2[B]   

เมื่อ  r = อัตราการเกิดปฏิกิริยา 
k = ค่าคงที่อัตรา 
[A] และ [B] = ความเข้มข้นของสาร A และ B ตามลำดับ 
  
ดังนั้น ถ้าเพิ่มความเข้มข้นสารตั้งต้น A เป็น 2 เท่า โดย B คงที่ พบว่าอัตราการเกิดปฏิกิริยาจะ

เพ่ิมเปน็ 4 เท่า แต่ถ้าเพ่ิมความเข้มข้นสารตั้งต้น B เป็น 2 เท่า โดย A คงท่ี พบว่าอัตราการเกิดปฏิกิริยา
จะเพ่ิมเพียง 2 เท่า  
 

3) อุณหภูมิ  
เมื่อโมเลกุลของสารตั้งต้นได้รับความร้อนเพิ่มขึ้น การเคลื่อนที่เกิดได้เร็วขึ้น ทำให้มี

การชนกันเพิ่มมากขึ้น ดังนั้น ปฏิกิริยาจะเกิดได้เร็วขึ้นเมื่อเพิ่มอุณหภูมิให้สูงขึ้น ปัจจัยอุณหภูมิมี
อิทธิพลเป็นอย่างมากต่ออัตราการเกิดปฏิกิริยา ถ้าเพิ่มอุณหภูมิขึ ้น 10°C จะประมาณได้ว่าอัตรา
เกิดปฏิกิริยาเพิ่มขึ้นเป็น 2 เท่า ดังนั้น 

- การเพ่ิมอุณหภูมิทำให้อนุภาคมีการชนกันบ่อยครั้งข้ึนในช่วงเวลาที่กำหนด  
- การชนกันของอนุภาคที่มากขึ้นเป็นผลให้เกิดปฏิกิริยามากขึ้น เนื่องจากมาการชน

ที่บ่อยครั้งขึ้นและมีประสิทธิภาพมากขึ้น 
 

4) ตัวเร่งปฏิกิริยาและตัวหน่วงปฏิกิริยา 
ตัวเร่งปฏิกิริยา (catalyst) คือตัวที่ทำให้ปฏิกิริยามีอัตราการเกิดปฏิกิริยาเพิ่มขึ้น 

เนื่องจากตัวเร่งปฏิกิริยาไปทำหน้าที่ลดค่าพลังงานก่อกัมมันต์ และทำให้อนุภาคหรือโมเลกุลของสาร
เกิดการจัดตัวในทิศทางใหม่จนอนุภาคของสารอยู่ในทิศทางเหมาะสมที่จะเกิดปฏิกิริยาได้ โดยตัวเร่ง
ปฏิกิริยาจะไม่สูญหายไปในระหว่างการเกิดปฏิกิริยาและจะได้กลับคืนมาเท่าเดิมเมื่อปฏิกิริยาสิ้นสดุลง 
ตัวเร่งปฏิกิริยามีความสำคัญอย่างมากในกระบวนการผลิตทางอุตสาหกรรม  

- ตัวเร่งปฏิกิริยาทำให้ปฏิกิริยาเกิดได้เร็วขึ้นเท่านั้น แต่ผลิตภัณฑ์ไม่ได้เพิ่มขึ้น 
เพราะพลังงานของปฏิกิริยาที่มีตัวเร่งและไม่มีตัวเร่งปฏิกิริยาจะมีค่าเท่ากัน 

- ตัวเร่งปฏิกิริยาสามารถทำให้ปฏิกิริยาเกิดได้เร็วขึ้น โดยตัวเร่งปฏิกิริยาจะทำให้
เกิดกลไกใหม่ที่มีพลังงานก่อกัมมันต์ต่ำกว่ากลไกท่ีไม่มีตัวเร่งปฏิกิริยา  
 

ตัวอย่างการเตรียมแก๊สออกซิเจน (O2) โดยการเผา KClO3 ดังสมการ 
                        
 2KClO3(s)  -------->  2KCl(s) + O2(g) 
 
ปฏิกิริยาจะเกิดเร็วขึ้นเมื่อเติม MnO2 ลงไปเล็กน้อย โดยตัวเร่งปฏิกิริยามีผลต่ออัตราการ

เกิดปฏิกิริยาโดยทำให้กลไกการเกิดปฏิกิริยาต่างจากเมื่อไม่มีตัวเร่งปฏิกิริยา ดังภาพที่ 3.7(ข) เช่น 
 
 

MnO2 
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 X  +  Y  →    XY  (เมื่อไม่มีตัวเร่งปฏิกิริยา) 
เมื่อมีตัวเร่งปฏิกิริยา ภาพที่ 3.7(ข) กลไกการเกิดปฏิกิริยาอาจเกิดข้ึนได้เป็น 2 ขั้นตอน และทำ

ให้ได้ผลิตภัณฑ์ที่มีอัตราการเกิดเร็วกว่าไม่มีตัวเร่งปฏิกิริยา 
X  +  C(catalyst)  →   XC   
XC  +  Y  →  XY  + C  

เมื่อตัวเร่งปฏิกิริยา (C) ในขั้นแรก และจะได้คืนกลับมาในขั้นทีส่อง ตัวเร่งปฏิกิริยาจะทำให้เกิด
เส้นทางใหม่ในการเกิดปฏิกิริยา โดยทำให้พลังงานกระตุ้นรวมน้อยกว่าค่า  Ea ที่ไม่มีตัวเร่งปฏิกิริยา 
ส่งผลใหมี้อัตราการเกิดปฏิกิริยาเพ่ิมข้ึน 

 

 
       (ก)                                                      (ข) 

ภาพที่ 3.7 แผนภาพพลังงานศักย์ของปฏิกิริยา (ก) ไม่มีตัวเร่งปฏิกริยิา และ (ข) มีตัวเร่งปฏิกิริยา 
 

ตัวหน่วงปฏิกิริยา หรือตัวยับยั้ง คือสารบางชนิดที่เติมลงไปแล้วทำให้อัตราการเกิดปฏิกิริยา
เกิดช้าลง หรือหยุดยั้งปฏิกิริยาได้อย่างสิ้นเชิง เนื่องจากตัวหน่วงปฏิกิริยาไปเพิ่มค่าพลังงานก่อกัมมนัต์ 
ของปฏิกิริยา  
 

สรุปท้ายบทเรียน 

จลนศาสตร์เคมี คือการศึกษาอัตราการเกิดปฏิกิริยาของปฏิกิริยาหนึ่ง  ๆ ซึ่งเป็นการวัดการ
เปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสารเมื่อปฏิกิริยาดำเนินไปต่อหน่วยเวลา การวัดอัตราการเกิดปฏิกิริยาจะ
เป็นการวัดการเปลี่ยนแปลงของจำนวนโมลของสารตั้งต้นที่ลดลงต่อหน่วยเวลา หรือจำนวนโมลของสาร
ผลิตภัณฑ์ที่เพิ่มขึ้นต่อหน่วยเวลา ซึ่งจะทำให้ทราบถึงกลไกของปฏิกิริ ยาแต่ละชนิด อัตราเร็วของ
ปฏิกิริยาเกิดขึ้นได้เร็วมากน้อยเพียงใด หรือสามารถบอกปฏิกิริยาดำเนินไปกี่ขั้นกว่าจะได้ผลิตภัณฑ์
สุดท้าย ทฤษฎีการชนเป็นหลักพื้นฐานของการเกิดปฏิกิริยาเคมีใด ๆ เนื่องจากอนุภาคของสารตั้งต้น
จะต้องชนกัน จำนวนครั้งการชน ความเข้มข้นของสารตั้งต้น และอุณหภูมิ เป็นปัจจัยที่มีผลต่ออัตรา
การเกิดปฏิกิริยา ทฤษฎีสภาวะแทรนซิชัน (ทฤษฎีสารเชิงซ้อนกัมมันต์) อธิบายเกี่ยวกับพลังงานที่จะทำ
ให้การชนกันเกิดปฏิกิริยา โดยพิจารณาถึงลักษณะโครงสร้างโมเลกุลของสารตั้งต้นที่ต้องเปลี่ยนแปลง
พันธะแบบยืดออก แตกออกและสร้างพันธะใหม่ที่ไม่เสถียรชั่วขณะหนึ่ง เรียกสารที่เกิดขึ้นในสภาวะ
ชั่วคราวนี้ว่าสารเชิงซ้อนกัมมันต์ พลังงานก่อกัมมันต์ (พลังงานกระตุ้น) เป็นพลังงานจำนวนน้อยที่สุดที่
ทำโมเลกุลของสารตั้งต้นเข้าทำปฏิกิริยากันเกิดเป็นสารผลิตภัณฑ์ พลังงานก่อกัมมันต์เปรียบเสมือน
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กำแพงพลังงานที่กั้นระหว่างการเปลี่ยนสารตั้งต้นเป็นสารผลิตภัณฑ์ ถ้าพลังงานก่อกัมมันต์มีค่าน้อย 
ปฏิกิริยาจะเกิดได้ง่ายและมีอัตราการเกิดปฏิกิริยาได้เร็ว แตถ่้าพลังงานก่อกัมมันต์มีค่ามาก ปฏิกิริยาจะ
เกิดข้ึนช้า  
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กิจกรรม 

ขั้นตอน วิธีการ 
แนะนำโจทย์ปัญหา (P) แจกใบกิจกรรม 3.1 
ไตร่ตรองทางแก้ไขเฉพาะตน (E) แต่ละคนบอกวิธีการแก้ไขโจทย์ปัญหา (10 นาที) 
ระดมสมองโดยกลุ่ม (T) ให้รวมกลุ่ม มอบหมายโจทย์ให้แต่ละกลุ่มระดมสมองแก้ไขโดย

วิธีการร่วมแสดงความคิดเห็น  (10 นาที) 
สื่อสารทางออก (C) ให้แต่ละกลุ่มนำเสนอ วิธีการแก้ไขโจทย์ปัญหา  

1) หลักการสำคัญหรือหลักพ้ืนฐานที่ถูกต้อง 
2) วิธีการคำนวณค่าที่ถูกต้อง 
3) วิธีอธิบายเชิงพฤติกรรม (วิธีปฏิบัติ) ที่ถูกต้อง 
โดยให้กลุ่มอ่ืน ๆ รับฟัง และซักถามในข้อที่สงสัย  (10 นาที) 

ถอดรหัสปรับใช้ (D) ผู้สอนสรุป ความถูกต้องและความผิดพลาด โดยเพิ่มเติมประเด็น
ที่เก่ียวข้องให้สมบูรณ์ 
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แบบฝึกหัดท้ายบทเรียน 

1. จงเขียนอัตราความสัมพันธ์ระหว่างอัตราการเกิดปฏิกิริยาของสารในปฏิกิริยาต่อไปนี้ 
 1) 2Fe3+(aq) + 2I-(aq) → 2Fe2+(aq) + I2(aq) 
 2) 4NH3(g) + 3O2(g) → 2N2(g) + 6H2O(l)  
2. จากปฏิกิริยา N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) เมื่ออัตราเร็วในการเกิดปฏิกิริยาของ H2 เท่ากับ 0.074 

mol/Ls จงหา (ก) อัตราในการเกิด NH3  และ (ข) อัตราการเกิดปฏิกิริยาของ N2 
3. กำหนดปฏิกิร ิยา 4NH3(g) + 3O2(g) → 2N2(g) + 6H2O(l) ถ้าอัตราการเกิด N2 มีค่า 0.800 

mol/Ls จงคำนวณหา (ก) อัตราการเกิด H2O และ (ข) อัตราการหายไปของ NH3 และ O2  
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แผนการสอนสัปดาห์ที่ 6 
 

หน่วยที่ 3 จลนศาสตร์เคมี 
บทเรียนที ่3.2 อัตราการเกิดปฏิกิริยา จำนวนชั่วโมง 3 
 
จุดประสงค์การสอน (จุดประสงค์ทั่วไป)  

1. เพ่ือให้เข้าใจเกี่ยวกับอัตราการเกิดปฏิกิริยา 
 
ผลการเรียนรู้ (จุดประสงค์เฉพาะ) 

1. อธิบายอัตราการเกิดปฏิกิริยา 
2. คำนวณกฎอัตรา 
3. คำนวณค่าคงที่อัตรา 

 
วิธีสอนและกิจกรรมการเรียนการสอน 

1. การบรรยาย และอภิปราย 
2. กิจกรรมกลุ่มในชั้นเรียน (Work@class) 

 
สื่อการสอน/อุปกรณ์การสอน 

1. เอกสารคำสอน เคมี 2  
2. เอกสาร powerpoint 
3. https://web.rmutp.ac.th/woravith/?page_id=11425 
4. https://www.facebook.com/chemographics 
5. https://www.slideshare.net/woravith 

 
การวัดผล 

1. ประเมินจากกิจกรรมในชั้นเรียน 
2. ประเมินจากกิจกรรมแบบฝึกหัด หรืองานที่มอบหมาย 
3. ประเมินจากการสรุปประเด็นสำคัญ หรือการนำเสนอผลของการสืบค้นที่ได้รับมอบหมาย 
4. ประเมินจากการสอบย่อยรายหน่วยเรียน 
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บทเรียนที ่3.2 อัตราการเกิดปฏิกิริยา 

3.2.1 อัตราเร็วการเกิดปฏิกิริยา 

การวัดอัตราการเกิดปฏิกิริยาโดยทั่วไปจะวัดจากปริมาณ (ความเข้มข้น) ของสารตั้งต้นที่ลดลง
ต่อหน่วยเวลา หรือปริมาณ (ความเข้มข้น) ของสารผลิตภัณฑ์ที่เพิ ่มขึ้นต่อหน่วยเวลา อัตราการ
เกิดปฏิกิริยาวัดได้ 2 ลักษณะคือ 

1) อัตราการเกิดปฏิกิริยาเฉลี่ย (average rate) หมายถึง ค่าที่แสดงถึงปริมาณของสารตั้งต้น
ที่ลดลงหรือสารผลิตภัณฑ์ที่เพ่ิมข้ึนตั้งแต่เริ่มต้นจนสิ้นสุดปฏิกิริยาในหนึ่งหน่วยเวลา 

2) อัตราการเกิดในปฏิกิริยา ณ ขณะใดขณะหนึ่ง (instantaneous rate) หมายถึง ค่าท่ีแสดง
ถึงปริมาณของสารตั้งต้นที่ลดลงหรือสารผลิตภัณฑ์ที่เพ่ิมขึ้นในช่วงเวลาใดเวลาหนึ่ง ในขณะที่ปฏิกิริยา
ยังดำเนินอยู่ ซึ่งจะหาอัตราการเกิดปฏิกิริยาได้จากค่าความชันของกราฟเส้นตรง 

พิจารณาปฏิกิริยา  A(g)  →  B(g)       
เวลาเริ่มต้น (t0) มีเฉพาะสารตั้งต้น A ในระบบ ทำให้มีความเข้มข้นของสาร A สูง ในขณะที่

ความเข้มข้นของสารผลิตภัณฑ์ B เป็นศูนย์ แต่เมื่อเกิดปฏิกิริยาและปฏิกิริยาดำเนินไปเรื่อย ๆ ความ
เข้มข้นของสาร A จะลดลงทีละน้อย ในขณะที่ความเข้มข้นของสาร B เพ่ิมข้ึนทีละน้อย ดังภาพที่ 3.8 

 

 
เวลา (s) 

ภาพที่ 3.8 การเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสาร A และ B ในการเกิดปฏิกริิยาเคม ี
 
การวัดอัตราการเกิดปฏิกิริยาของปฏิกิริยาใด ๆ สามารถทำได้โดยวัดติดตามการเพิ่มขึ้นของสาร

ผลิตภัณฑ์ หรือการลดลงของสารตั้งต้น อย่างใดอย่างหนึ่ง ดังนั้น 
  

อัตราการเกิดปฏิกิริยา = --------------------------------------------   
 
 

อัตราการเกิดปฏิกิริยา  = --------------------------------------------------- 
 

กรณีปฏิกิริยา  A(g)  →  B(g)    
อัตราการเกิดปฏิกิริยาโดยการวัดการเพ่ิมข้ึนของสารผลิตภัณฑ์เทียบกับเวลา เขียนได้เป็น 

rate = 
[B]
t




= 2 1

2 1

[B] - [B]
t - t

 ……(3.9) 

อัตราการเกิดปฏิกิริยาโดยการวัดการลดลงของสารตั้งต้นเทียบกับเวลา เขียนได้เป็น 

ความเข้มข้นของสารผลิตภัณฑ์ท่ีเพ่ิมข้ึน 
เวลาที่เปลี่ยนแปลงไป 

ความเข้มข้นของสารตั้งต้นที่ลดลง 
เวลาที่เปลี่ยนแปลงไป 

[B] 
 
  
 

[A] คว
าม

เข
้มข

น้ 
(m

ol
/L

) 
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rate = 
[A]
t




= 2 1

2 1

[A] - [A]
t - t

 ……(3.10) 

อัตราการเกิดปฏิกิริยาโดยการวัดการลดลงของสารตั้งต้นจะมีค่าเป็นลบ เนื่องจากความเข้มข้น
สารตั้งต้นลดลง 

ตัวอย่างปฏิกิริยาการเกิด HI ดังสมการ   
H2(g) + I2(g)    2HI(g)  

ภาพที่ 3.9 แสดงระหว่างความเข้มข้นของสารทั้งหมดที่เวลาต่าง ๆ กัน ถ้าความเข้มข้นเริ่มต้น
ของ I2 และ H2 เท่ากัน เส้นกราฟแสดงการเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของ I2 กับเวลาจะเป็นลักษณะ
เดียวกันกับ H2 ในช่วงเริ่มต้นความเข้มข้นของ HI จะเท่ากับศูนย์และเพิ่มขึ้นอย่างรวดเร็วในช่วงแรก
ของปฏิกิริยา และความเข้มข้นของ H2 จะลดลงอย่างรวดเร็ว อัตราการเกิดปฏิกิริยาในช่วงเริ ่มต้น 
เรียกว่า อัตราเริ่มต้น (initial rate) แต่เมื่อปฏิกิริยาดำเนินไปเรื่อย ๆ การเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของ
ทั้งสารผลิตภัณฑ์และสารตั้งต้นจะดำเนินไปอย่างช้า ๆ  

 
ภาพที่ 3.9 แสดงการเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสารตั้งต้นและผลิตภณัฑเ์ทียบกับเวลา 

 
เนื่องจากอัตราการเกิดปฏิกิริยาในแต่ละช่วงเวลามีการเปลี่ยนแปลงได้ไม่เท่ากัน ดังนั้น การหา

อัตราการเกิดปฏิกิริยาที่ระยะเวลาใดเวลาหนึ่งในช่วงเวลาที่กำหนด ไม่ว่าจะเป็นการลดลงของ [H2] หรือ
การเพ่ิมของ [HI] หาได้จากความชันของเส้นสัมผัสที่ลากสัมผัสกับเส้นกราฟ ดังภาพที่ 3.10 

  

 
ภาพที่ 3.10 การหาอัตราการเกดิปฏิกิริยาโดยลากเส้นสมัผสักับเส้นกราฟ 
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เส้นสัมผัสที่ t = 40 s 

เส้นสัมผัสที่ t = 0 s 

t  

[HI] 

 

 

[H2] หรือ [I2] 

[HI] 

 

 

[H2] หรือ [I2] [H2]  

[H2]  

t  
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จากภาพที่ 3.10 หากพิจารณาอัตราการลดลงของ [H2] ที่เวลาเริ่มต้น โดยลากเส้นสัมผัสกับ
เส้นกราฟที่เวลา 0 วินาที ลากต่อออกมาที่เวลา 20 วินาที เพื่อจะให้เห็นว่าในช่วงเวลา 20 วินาทีแรก 
จะได้ว่า 

อัตราการลดลงของ [H2]  = 2[H ]
-

t



 

                               
(1.0 mol/L - 0 mol/L)

= 
(20 s - 0 s)

 

       = - 0.05 mol/Ls 
ดังนั้น อัตราเริ่มต้นของการลดลงของ [H2] เท่ากับ 0.05 โมลต่อลิตรต่อวินาที เมื่อปฏิกิริยา

ดำเนินไปเรื่อย ๆ อัตราการเกิดปฏิกิริยาเมื่อพิจารณาในเทอมของการลดลงของ [H2] จะน้อยลง เช่น
ในช่วงวินาทีท่ี 40 อัตราการลดลงของ [H2] เป็น 

อัตราการลดลงของ [H2] 
(0.3 mol/L - 0.2 mol/L)

=
(60 s - 40 s)

 = - 0.005 mol/Ls 

ดังนั้น อัตราการลดลงของ [H2] ที่เวลา 40 วินาทีเท่ากับ 0.005 โมลต่อลิตรต่อวินาที ซึ่งเป็น
อัตราที่ลดลงช้ากว่าอัตราเริ่มต้นถึง 10 เท่า 
 
ตัวอย่าง 3.3 ปฏิกิริยาสลายตัวของไนโตรเจนไดออกไซด์ ดังสมการ 2NO2(g) → 2NO(g) + O2(g) 
ที่อุณหภูมิ 300C ความเข้มข้นของ NO2, NO และ O2 เทียบกับเวลา ดังนี้ 
 

  ความเข้มข้น (mol/L) 
เวลา (s) [NO2] [NO] [O2] 
0 0.0100 0 0 
50 0.0079 0.0021 0.0011 
100 0.0065 0.0035 0.0018 
150 0.0055 0.0045 0.0023 
200 0.0048 0.0052 0.0026 
250 0.0043 0.0057 0.0029 
300 0.0038 0.0062 0.0031 
350 0.0034 0.0066 0.0033 
400 0.0031 0.0069 0.0035 

 
จงหาอัตราเริ่มต้นของ NO2 ภายในเวลา 50 วินาทีแรก 
วิธีคิด จากผลการทดลองพบว่าความเข้มข้นของ NO2 จะลดลงและความเข้มข้นของ NO และ O2 จะ
เพิ่มขึ้นเมื่อเวลาของปฏิกิริยาดำเนินไป การคำนวณอัตราเริ่มต้นของ NO2 ภายในเวลา 50 วินาทีแรก 
เป็นการลดลงสารตั้งต้น 

rate = 




2[NO ]
-

t
= 2 50 s 2 0 s

50 s 0 s

[NO ] - [NO ]
-

t - t
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rate = 
(0.0079 mol/L - 0.0100 mol/L)

-
(50 s - 0 s)

 

        
 
= - 4.2x10-5 mol/Ls 

อัตราเริ่มต้นของการลดลงของ [NO2] ในช่วงเวลา 50 วินาทีแรกเท่ากับ 4.2x10-5 mol/Ls 
 
จากตัวอย่าง 3.3 พบว่าอัตราเริ่มต้นของการลดลงของ [NO2] ในช่วงเวลา 50 วินาทีแรกเท่ากับ 

4.2x10-5 mol/Ls และเมื่อคำนวณอัตราการเกิดปฏิกิริยาเฉลี่ยของการลดลงของ [NO2] ในช่วงเวลา
ต่าง ๆ กัน จะได้ดังตารางที่ 3.1 ซึ่งจะเห็นว่าอัตราการเกิดปฏิกิริยามีค่าไม่คงที่ แต่จะลดลงเมื่อเวลา
เพ่ิมข้ึน เนื่องจากสารที่เข้าทำปฏิกิริยามีปริมาณที่น้อยลง 
 
ตารางท่ี 3.1 อัตราการเกิดปฏิกิริยาเฉลี่ยของปฏิกิริยาในช่วงเวลาที่เปลี่ยนแปลงไป 

ช่วงเวลาที่เปลี่ยนแปลง (s) 


2[NO ]
t  (mol/Ls) 

0 - 50 -4.2x10-5 
50 -100 -2.8x10-5 
100 - 150 -2.0x10-5 
150 - 200 -1.4x10-5 
200 - 250 -1.0x10-5 

 
อัตราการเกิดปฏิกิริยา ณ ขณะใดขณะหนึ่งสามารถหาได้จากความชันของเส้นสัมผัสที่ลากสัมผัส

กับเส้นกราฟของที่เวลาที่ต้องการหาอัตราการเกิดปฏิกิริยา ดังแสดงในรูป 3.11 
2NO2(g) → 2NO(g) + O2(g) 

 
เวลา (s) 

ภาพที่ 3.11 แสดงการหาอัตราการเกิดปฏิกิริยา ณ ขณะใดขณะหนึง่โดยลากเส้นสัมผัส 

เส้นสัมผัสที่ t = 100 s 

เส้นสัมผัสที่ t = 250 s 

เส้นสัมผัสที่ t = 250 s 

คว
าม

เข
้มข

น้ 
(m

ol
/L

) 
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จากภาพที่ 3.11 เมื่อพิจารณาการลดลงของ [NO2] เส้นสัมผัสที่ลากสัมผัสกับเส้นกราฟที่เวลา 
100 วินาที จะได้  

rate = 




2[NO ]
-

t
=

0.0026 mol/L
-

110 s
 

          = - 2.36x10-5 mol/Ls 
ความชันที่ในช่วงนี้จะบอกถึงอัตราการเกิดปฏิกิริยา เมื่อพิจารณาจากการลดลงของ [NO2] ที่

เวลา 100 วินาทีแรก มีอัตราลดลงเท่ากับ 2.36x10-5 mol/Ls  
ในทำนองเดียวกัน ถ้าพิจารณาการเพิ่มขึ้นของ [NO] และ [O2] ที่เวลา 250 วินาที จะมีอัตรา

การเกิดปฏิกิริยาเป็น 8.57x10-6 mol/Ls และ 4.28x10-6 mol/Ls ตามลำดับ จะเห็นว่าอัตราการ
เกิดปฏิกิริยาของ NO และ O2 ที่เวลา 250 วินาที มีอัตราที่ไม่เท่ากัน และจากภาพที่ 3.11 จะเห็นว่า
อัตราการเกิด [NO] เป็นสองเท่าของอัตราการเกิดของ [O2] สรุปการเปลี่ยนแปลงเทียบกับเวลาของสาร
ตั้งต้นและสารผลิตภัณฑ์ ได้เป็น 

rate = 
 

  

2 2[NO ] [O ]1 [NO]
- = =
2 t t t

 ……(3.11) 

โดยทั่วไปการเขียนอัตราการเปลี่ยนแปลงของสารตั้งต้นและสารผลิตภัณฑ์เทียบกับเวลานิยม
เขียนเป็นสมการดิฟเฟอเรนเชียล ดังนั้นสมการ (3.11) เขียนเป็นสมการดิฟเฟอเรนเชียล ได้คือ 

rate = 2 2d[NO ] d[O ]1 d[NO]
- = =
2 dt dt dt

 ……(3.12) 

ปฏิกิริยาเคมีโดยทั่วไป ความเข้มข้นของสารตั้งต้นเป็นปัจจัยที่มีผลต่ออัตราการเกิดปฏิกิริยา 
ดังนั้น อัตราการเกิดปฏิกิริยาจึงเป็นสัดส่วนโดยตรงกับความเข้มข้นของสารตั้งต้น พิจารณาจาก
ปฏิกิริยาทั่วไปคือ 

aA + bB  →  cC + dD ……(3.13) 
เมื่อ A และ B = สารตั้งต้น  
 C และ D = สารผลิตภัณฑ์   
 a, b, c และ d = เลขสัมประสิทธิ์จํานวนโมลของสาร A, B, C และ D ตามลําดับ  

ดังนั้น  rate = 
1 d[A] 1 d[B] 1 d[C] 1 d[D]

- = - = = 
a dt b dt c dt d dt

 ......(3.14)
 

 
ตัวอย่าง 3.4 เขียนอัตราการเกิดปฏิกิริยาที่แสดงความสัมพันธ์ของสารตั้งต้นและสารผลิตภัณฑ์ 

1) 2O3(g) → 3O2(g) 

rate = 3 2d[O ] d[O ]1 1
- = 
2 dt 3 dt

 

2) 2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g)
  

rate = 2 5 2 2d[N O ] d[NO ] d[O ]1 1 1
- =  = 
2 dt 4 dt 1 dt
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3) 4NH3(g) + 5O2(g) → 4NO(g) + 6H2O(g) 

rate = 3 2 2d[NH ] d[O ] d[H O]1 1 1 d[NO] 1
- = -  = = 
4 dt 5 dt 4 dt 6 dt

 

 
ตัวอย่าง 3.5 ปฏิกิริยา 2KMnO4(aq) + 16HCl(aq) → 2KCl(aq) + 2MnCl2(aq) + 8H2O(l) + 5Cl2(g) 
ถ้าอัตราการลดลงของ HCl เป็น 2.0 mol/s จงหาอัตราการเกิด Cl2 ในหน่วย L/s ที่ STP 
วิธีคิด จากปฏิกิริยาเขียนอัตราการเกิดปฏิกิริยาที่แสดงความสัมพันธ์ของสารตั้งต้นและสารผลิตภัณฑ์  
ได้คือ 

 4 2 2 2d[KMnO ] d[MnCl ] d[H O] d[Cl ]1 1 d[HCl] 1 d[KCl] 1 1 1
rate = - = - = = = =

2 dt 16 dt 2 dt 2 dt 8 dt 5 dt
 

แต่จากโจทย์ให้หาอัตราการเกิด Cl2 โดยกำหนดอัตราการลดลงของ HCl ดังนั้น 
2d[Cl ]1 d[HCl] 1

- = 
16 dt 5 dt

 

    2d[Cl ] 5 d[HCl]
 = -

dt 16 dt
 

อัตราการเกิด Cl2 = 5
(2.0 mol/s)

16
 = 0.625 mol/s 

ที่ STP  อัตราการเกิด Cl2 = (0.625 mol/s)(22.4 L) = 14 L/s 
 

3.2.2 กฎอัตรา 

1) สมการอัตรา 

อัตราการเกิดปฏิกิริยาของปฏิกิริยาใด ๆ จะขึ้นกับความเข้มข้นของสารตั้งต้นเป็น
หลัก อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะสูงมาก (ความเร็วมาก) เมื่อสารตั้งต้นมีความเข้มข้นสูง  ๆ สมการทาง
คณิตศาสตร์ที่แสดงถึงความสัมพันธ์ระหว่างความเข้มข้นของสารตั้งต้นกับอัตราการเกิดปฏิกิริยาเรียกว่า 
กฎอัตราดิฟเฟอเรนเชียล (differential rate law) กล่าวคือ อัตราการเกิดปฏิกิริยาเป็นสัดส่วนโดยตรง
กับผลคูณของความเข้มข้นของสารตั้งต้นยกกำลังด้วยอันดับของปฏิกิริยาเมื่อคิดเทียบสารนั้น 

กฎอัตราดิฟเฟอเรนเชียล โดยทั่วไปเรียกว่า กฎอัตรา (rate law) หรือ สมการอัตรา (rate 
equation) 

ปฏิกิริยาทั่วไป    aA + bB  →  cC + dD  
สมการอัตรา เขียนได้เป็น        

rate = k[A]m[B]n ......(3.15) 

เมื่อ rate = อัตราการเกิดปฏิกิริยา  
 k = ค่าคงที่อัตรา (rate constant) 
 [A] และ [B] = ความเข้มข้นของสาร A และ B ตามลำดับ 
 m และ n = อันดับของปฏิกิริยา (order) 
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สมการอัตรา (สมการ 3.15) เป็นความสัมพันธ์ระหว่างอัตราการเกิดปฏิกิริยากับสารตั้งต้น
เท่านั้น (สารผลิตภัณฑ์ไม่เกี่ยวข้องกับสมการอัตรา) ตัวแปร m และ n ซึ่งเป็นอันดับปฏิกิริยาเมื่อคิด
เทียบกับ A และ B ตามลำดับ ซึ่งอันดับของปฏิกิริยาหาได้จากการทดลองเท่านั้น (ค่า m และ n ไม่ใช่
และไม่จำเป็นต้องเท่ากับเลขสัมประสิทธิ์จำนวนโมลในสมการเคมีที่ดุลแล้ว)  

จากสมการ (3.15) พิจารณาอันดับของปฏิกิริยาได้เป็น 
ถ้า m = 1 เรียกว่าเป็น ปฏิกิริยาอันดับหนึ่งเมื่อคิดเทียบสาร A เป็นหลัก  
ถ้า n = 1 เรียกว่าเป็น ปฏิกิริยาอันดับหนึ่งเมื่อคิดเทียบสาร B เป็นหลัก 
ถ้า m = 2 เรียกว่าเป็น ปฏิกิริยาอันดับสองเมื่อคิดเทียบสาร A เป็นหลัก  
ถ้า n = 2 เรียกว่าเป็น ปฏิกิริยาอันดับสองเมื่อคิดเทียบสาร B เป็นหลัก 

 
ผลบวกของ m กับ n เรียกว่า อันดับรวมของปฏิกิริยา (overall reaction order)  

ถ้า m+n = 0 เรียกว่า ปฏิกิริยาอันดับศูนย์ (zero-order reaction) เป็นปฏิกิริยาที่มี
อันดับของปฏิกิริยารวมเท่ากับศูนย์แสดงว่า อัตราการเกิดปฏิกิริยาไม่ขึ้นกับความเข้มข้นของสารตั้งต้น 
  ถ้า m+n = 1 เรียกว่า ปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง (first-order reaction) เป็นปฏิกิริยาที่มี
อันดับของปฏิกิริยารวมเท่ากับ 1 
  ถ้า m+n = 2 เรียกว่า ปฏิกิริยาอันดับสอง (second-order reaction) เป็นปฏิกิริยาที่มี
อันดับของปฏิกิริยารวมเท่ากับ 2 หมายความว่า อัตราการเกิดปฏิกิริยาขึ้นกับความเข้มข้นของสารตั้ง
ต้น 
  ถ้า m+n = 3 เรียกว่า ปฏิกิริยาอันดับสาม (third-order reaction) 
  ถ้า m+n = 3/2 เรียกว่า ปฏิกิริยาอันดับสามส่วนสอง (three-halves order reaction) 
 

2) ความหมายของสมการอัตรา 

ตัวอย่างปฏิกิริยา 2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g) 
สมมติ สมการอัตรา คือ rate = k[N2O5] 
หมายความว่า อันดับปฏิกิริยาเมื่อเทียบกับ N2O5 เท่ากับ 1 (ปฏิกิริยาอันดับ 1 เมื่อ

เทียบสาร N2O5) 
เมื่อแปลความหมายจากสมการอัตราจะได้ว่า ถ้าความเข้มข้นของ N2O5 เพิ่มขึ้นเป็น 2 เท่า 

อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะเพิ่มขึ้นสองเท่าเช่นกัน หรือถ้าความเข้มข้นของ N2O5 ลดลง 2 เท่า อัตราการ
เกิดปฏิกิริยาจะลดลง 2 เท่าเช่นกัน 

ตัวอย่างปฏิกิริยา NO2(g) + 2HCl(g) → NO(g) + H2O(g) + Cl2(g) 
สมมติ สมการอัตรา คือ rate = k[NO2][HCl] 
หมายความว่า อันดับปฏิกิริยาเมื่อเทียบกับ NO2 เท่ากับ 1 และเทียบกับ HCl เท่ากับ 1 จาก

สมการอัตรานี้ ถ้าความเข้มข้นของ NO2 หรือ HCl อย่างใดอย่างหนึ่งเพิ่มขึ้นเป็น 2 เท่า โดยอีกตัวหนึ่ง
คงที่ จะทำให้อัตราการเกิดปฏิกิริยาเพิ่มขึ้นเป็น 2 เท่า แต่ถ้าความเข้มข้นของสารตั้งต้นทั้งสองต่าง
เพ่ิมข้ึนเป็น 2 เท่าจะทำให้อัตราการเกิดปฏิกิริยา (rate) เพ่ิมข้ึนเป็น 4 เท่า 

ตัวอย่างปฏิกิริยา 2NO(g) + 2H2(g) → N2(g) + 2H2O(g) 
สมมติ สมการอัตรา คือ rate = k[NO]2[H2] 
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หมายความว่า อันดับปฏิกิริยาเมื่อเทียบกับ NO เท่ากับ 2 และเทียบกับ H2 เท่ากับ 1 เมื่อแปล
ความหมายจากสมการอัตราจะได้ว่า ถ้าความเข้มข้นของ NO เพิ่มขึ้นเป็น 2 เท่า ในขณะที่ H2 คงที่ 
อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะเพิ่มขึ้นเป็น 4 เท่า แต่ถ้าความเข้มข้นของ H2 เพิ่มขึ้นเป็น 2 เท่า ในขณะที่ 
NO คงท่ี อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะเพ่ิมขึ้นเป็น 2 เท่าเท่านั้น และถ้าความเข้มข้นของ NO และ H2 ต่าง
เพ่ิมเป็น 2 เท่า จะทำให้อัตราการเกิดปฏิกิริยาเพิ่มข้ึนเป็น 8 เท่า  

ดังนั้นจากความหมายของสมการอัตราข้างต้น จึงสรุปได้ว่า อัตราการเกิดปฏิกิริยาเป็นสัดส่วน
โดยตรงกับความเข้มข้นของสารตั้งต้น (ยกเว้นปฏิกิริยาอันดับศูนย์) เช่น ปฏิกิริยา 

  A  +  B  →  C 
สมการอัตรา เขียนได้ดังนี้  rate = k[A]m[B]n 
เมื่อ m=1 และ n=1  rate = k[A]1[B]1 

  ถ้า  [A] = a และ [B] = b   rate = k(a)(b) 
[A] = 2a และ [B] = b   rate = k(2a)(b) = 2k(a)(b) 
[A] = 2a และ [B] = 2b   rate = k(2a)(2b) = 4k(a)(b) 

เมื่อ m=2 และ n=1  rate = k[A]2[B]1 
  ถ้า  [A] = a และ [B] = b   rate = k(a)2(b) 

[A] = 2a และ [B] = b   rate = k(2a)2(b) = 4k(a)2(b) 
[A] = 2a และ [B] = 2b   rate = k(2a)2(2b) = 8k(a)2(b) 

เมื่อ m=2 และ n=2  rate = k[A]2[B]2 
  ถ้า  [A] = a และ [B] = b   rate = k(a)2(b)2 

[A] = 2a และ [B] = b   rate = k(2a)2(b)2 = 4k(a)2(b)2 
[A] = 2a และ [B] = 2b   rate = k(2a)2(2b)2 = 16k(a)2(b)2 
 

3) การหาสมการอัตรา 

สมการอัตราแสดงความสัมพันธ์ระหว่างอัตราการเกิดปฏิกิริยากับความเข้มข้นของ
สารตั้งต้นทั้งหมดยกกำลังด้วยอันดับของปฏิกิริยา ดังนั้นการที่จะเขียนสมการอัตราได้จะต้องหาอันดับ
ของปฏิกิริยาของสารตั้งต้นแต่ละตัวเสียก่อน ซึ่งอาจทำได้ 2 วิธี 

วิธีที่ 1 หาจากความชันของเส้นสัมผัสที่ลากสัมผัสกับเส้นกราฟ  

วิธีนี ้ต้องทำการเขียนกราฟระหว่างความเข้มข้นของสารตั้งต้นกับเวลา แล้วลากสัมผัสกับ
เส้นกราฟเพ่ือหาความชัน โดยใช้หลักพิจารณาความเข้มข้นที่เป็นหนึ่งเท่า 

เช่น ปฏิกิริยาจากการสลายตัวของ N2O5 ดังสมการ 2N2O5(aq) → 4NO2(aq) + O2(g) ผล
การวัดความเข้มข้นที่เวลาต่าง ๆ ดังตารางที่ 3.2 
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ตารางท่ี 3.2 ความเข้มข้นของ N2O5 เทียบกับเวลา 

เวลา (s) [N2O5] (mol/L) 

0 1.00 
200 0.88 
400 0.78 
600 0.69 
800 0.61 
1000 0.54 
1200 0.48 
1400 0.43 
1600 0.38 
1800 0.34 
2000 0.30 

เขียนกราฟระหว่างความเข้มข้นของ N2O5 กับเวลา ได้กราฟดังภาพที่ 3.12 

 
ภาพที่ 3.12 กราฟระหว่างความเข้มข้นของ N2O5 กับเวลา 

 
อัตราการเกิดปฏิกิริยาที ่ [N2O5] = 0.88 mol/L, 0.69 mol/L และ 0.48 mol/L หาได้จาก

ความชันของเส้นสัมผัสที่ลากสัมผัสกับเส้นกราฟของความเข้มข้น จากภาพที่ 3.12 ได้ข้อมูลดังตารางที่ 
3.3 
 
ตารางท่ี 3.3 อัตราการเกิดปฏิกิริยาของ [N2O5] 

[N2O5] (mol/L rate (mol/Ls) 
0.90 5.4x10-4 
0.70 4.3x10-4 
0.45 2.7x10-4 

0.00
0.10
0.20
0.30
0.40
0.50
0.60
0.70
0.80
0.90
1.00

0 200 400 600 800 1000 1200 1400 1600 1800 2000

[N
2O

5] 
(m

ol
/L

)

เวลา (s)

5.4x10-4 mol/Ls 

2.7x10-4 mol/Ls 

4.3x10-4 mol/Ls 
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จากตารางที่ 3.3 สรุปได้ว่า เมื่อ [N2O5] ลดลงครึ่งหนึ่ง อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะลดลงครึ่งหนึ่ง
ด้วย เมื่ออัตราการเกิดปฏิกิริยาขึ้นอยู่กับความเข้มข้นของ N2O5 ที่เปลี่ยนแปลงไปอย่างละเท่ากัน แสดง
ว่าปฏิกิริยานี้จึงเป็นปฏิกิริยาอันดับหนึ่งเมื่อคิดเทียบกับ N2O5 
 

วิธีที่ 2 วิธี isolation 

โดยวิธีนี้อาศัยการตัดกันของข้อมูลที่เหมือนกัน โดยต้องกำหนดให้ข้อมูลค่าใดค่าหนึ่งคงที่และ
อีกค่าเปลี่ยนแปลง เมื่อนำข้อมูลทั้งมาหารกันข้อมูลที่เหมือนกันจะตัดกันไป ส่วนข้อมูลที่แตกต่างกัน
ยังคงอยู่ แล้วจึงสามารถหาอันดับของข้อมูลที่ยังอยู่ เพื่อให้เข้าใจในภาพรวมของการคำนวณเกี่ย วกับ
อัตราการเกิดปฏิกิริยา อาจสรุปเป็นแนวคิด ดังภาพที่ 3.13 

 ตัวอย่าง 
  เขียนสมการเคมี A + B → C 

  
  เขียนสมการอัตรา rate = k[A]m[B]n 

  
 วิธี isolation หา m และ n สมมติ m=2 และ n=3 

  
  สมการอัตรา rate = k[A]2[B]3 

  
  หาค่าคงที่อัตรา (k)  

 
ภาพที่ 3.13 ขั้นตอนการหาสมการอัตราและค่าคงที่อัตรา 

 
ตัวอย่าง 3.6 การทดลองปฏิกิริยาระหว่าง O2 และ NO ดังสมการ  
 2NO(g) + O2(g) → 2NO2(g)   

การทดลอง ความเข้มข้นเริ่มต้นของปฏิกิริยา (mol/L) อัตราเร็วเร่ิมต้น 
(mol/Ls) [O2] [NO] 

1 1.10x10-2 1.30x10-2 3.21x10-3 
2 1.10x10-2 2.60x10-2 12.8x10-3 
3 1.10x10-2 3.90x10-2 28.8x10-3 
4 2.20x10-2 1.30x10-2 6.40x10-3 
5 3.30x10-2 1.30x10-2 9.60x10-3 

 
 เขียนสมการอัตราของปฏิกิริยา ได้เป็น  rate = k[O2]m[NO]n  (1) 
 หาอันดับปฏิกิริยา  

อันดับปฏิกิริยา (m) เมื่อคิดเทียบกับ O2 ก่อน โดยเลือกการทดลองที่ความเข้มข้นของ NO 
คงท่ีแต่ O2 เปลี่ยนแปลง ซึ่งจากตาราง การทดลองที่ 1 และ 4 จะเห็นว่าถ้าเพ่ิมความเข้มข้นเริ่มต้นของ 
O2 เป็น 2 เท่า โดยที่ความเข้มข้นของ NO คงที่ อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะเพิ่มขึ้น เขียนสมการอัตรา
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ของการทดลองที่ 1 และ 4 และสมการอัตราที่ 4 หารด้วย 1 จะได้เป็น (หมายเหตุ ตัวเลขในวงเล็บ
หมายถึงชุดการทดลอง) 

m n
(4) 2 (4) (4)

m n
(1) 2 (1) (1)

rate k [O ] [NO]
 = 

rater k [O ] [NO]
  (2)  

  
เมื่อแทนค่าความเข้มข้นและอัตราเริ่มต้นของการทดลองที่ 4 และ 1 ลงในสมการ (2) จะเห็นว่า

ความเข้มข้น NO เท่ากัน จึงตัดกันได้ จะได้ 

   
m -2 n-3

2 (4)
-3 m -2 n

2 (1)

k [O ] (1.30x10 )6.40x10
 = 

3.21x10 k [O ] (1.30x10 )
 

m-3
2 (4)

-3 m
2 (1)

[O ]6.40x10
 = 

3.21x10 [O ]
 

-3 -2 m

-3 -2 m

6.40x10 (2.20x10 )
 = 

3.21x10 (1.10x10 )
 

        1.99 = (2.00)m 
                          21 = 2m 
                                   m = 1 

ในทำนองเดียวกัน สามารถคำนวณหาค่า n โดยเลือกการทดลองที่ 1 และ 2 จะเห็นว่าถ้าเพ่ิม
ความเข้มข้นเริ่มต้นของ NO(g) เป็น 2 เท่า โดยที่ความเข้มข้นของ O2 คงที่ อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะ
เพ่ิมข้ึน 

 
m n

(2) 2 (2) (2)
m n

(1) 2 (1) (1)

rate k [O ] [NO]
 = 

rater k [O ] [NO]
 (3)

 
เมื่อแทนค่าความเข้มข้นและอัตราเริ่มต้นของการทดลองที่ 2 และ 1 ลงใน (3) จะเห็นว่าความ

เข้มข้น O2 เท่ากันจึงตัดกันได้ จะได้ 
-3 -2 m -2 n

-3 -2 m -2 n

12.8x10 k(1.10x10 ) (2.60x10 )
 = 

3.21x10 k(1.10x10 ) (1.30x10 )
 

                 3.99 = (2.00)n 
                  4 = 2n 
                           n = 2 

ดังนั้น สมการอัตราของปฏิกิริยา เขียนได้เป็น  
rate = k[O2][NO]2 (4) 

 
สมการอัตราจะบอกให้ทราบถึงอันดับปฏิกิริยาเมื่อเทียบสารนั้น ๆ เป็นหลัก จากตัวอย่าง 3.6 

สามารถสรุปได้ว่า อัตราการเกิดปฏิกิริยาเมื่อเทียบกับ O2 จะเป็นปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง และเมื่อเทียบกับ 
NO จะเป็นปฏิกิริยาอันดับสอง และอันดับปฏิกิริยารวมเป็นอันดับสาม 
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จากตัวอย่าง 3.6 ถ้าเพิ่มความเข้มข้น O2 เป็นสองเท่าโดยความเข้มข้น NO คงที่ อัตราการ
เกิดปฏิกิริยาจะเกิดขึ้นเร็วสองเท่า แต่ถ้าเพิ่มความเข้มข้น NO เป็นสองเท่าโดยความเข้มข้น O2 คงที่ 
อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะเกิดขึ้นเร็ว 4 เท่า 

 
3.2.3 ค่าคงท่ีอัตรา 

ค่าคงที่อัตรา (rate constant, k) คือ ค่าคงที่ของอัตราการเกิดปฏิกิริยาเคมีที่ความ
เข้มข้นและอุณหภูมิที่กำหนด ดังนั้นการหาค่าคงที่อัตราทำได้เมื่อทราบสมการอัตราของปฏิกิริยา โดย
ค่าคงที่อัตราของปฏิกิริยาใด ๆ จะเท่ากันแม้ความเข้มข้นสารตั้งต้นเปลี่ยนไปไม่เท่ากัน 

การคำนวณค่าคงที่อัตราทำได้โดยเลือกข้อมูลของการทดลองใดการทดลองหนึ่งเป็นตัวแทน
ปฏิกิริยานั้น ๆ แทนค่าความเข้มข้นของสารตั้งต้นตามสมการอัตรา  

หน่วยของค่าคงที่อัตราขึ้นอยู่กับอันดับรวมของปฏิกิริยา ถ้าความเข้มข้นของสารมีหน่วยเป็น
โมลต่อลิตร (mol/L) และเวลามีหน่วยเป็นวินาที (s) ค่าคงที่อัตรา สรุปได้ดังตารางที่ 3.4 

 
ตารางท่ี 3.4 หน่วยของค่าคงที่อัตรา 

อันดับรวม หน่วยของค่าคงที่อัตรา 

0 mol/Ls  
1 1/s  
2 L/mols  
3 L2/mol2s  

 
ตัวอย่าง 3.7 จากข้อมูลที่กำหนดให้เป็นการศึกษาปฏิกิริยา  F2(g) + 2NO(g) → 2NOF(g) ที่ 25C จง
หาอันดับรวมของปฏิกิริยาและค่าคงที่อัตรา 

การทดลอง [F2] [NO] อัตราเริ่มต้น (mol/Ls) 
1 0.10 0.10 5.50×10-6 

2 0.20 0.10 2.20×10-5 

3 0.10 0.30 1.65×10-5 

4 0.10 0.60 3.30×10-5 

วิธีคิด 
จากปฏิกิริยา เขียนสมการอัตรา ได้เป็น rate = k[F2]m[NO]n 
ขั้นตอนการหาอันดับของปฏิกิริยา ทำเหมือนตัวอย่าง 3.6 พบว่า m = 2 และ n = 1 
ดังนั้น  สมการอัตรา คือ   rate = k[F2]2[NO]1   (1) 
อันดับปฏิกิริยารวม = m + n = 3 
 
ค่าคงที่อัตรา (k) สามารถหาได้จากสมการอัตรา rate = k[F2]2[NO]1 
แทนความเข้มข้นของ F2 และ NO จากข้อมูลจากการทดลองใดการทดลองหนึ่ง ลงในสมการ 

(1) ในตัวอย่างนี้เลือก ข้อมูลการทดลองที่ 1 จะได้ 
       rate = k[F2]2[NO]1 
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5.50x10-6 = k[F2]2[NO]1    

          

-6
-3

2

5.50x10
k = = 5.50x10

(0.1) (0.1)
 L2/mol2s 

 
ตัวอย่าง 3.8 แสดงการหาสมการอัตราและค่าคงที่อัตราของปฏิกิริยา 

S2O8
2-(aq) + 3I-(aq) → 2SO4

2-(aq) + I3-(aq) 
ข้อมูลจากการทดลองเป็นดังนี้ 

การทดลอง [S2O8
2-]  [I-]  อัตราเริ่มต้น (mol/Ls) 

1 0.080 0.034 2.2x10-4 
2 0.080 0.017 1.1x10-4 
3 0.16 0.017 2.2x10-4 

วิธีคิด 
เขียนสมการอัตรา  rate = k[S2O8

2-]m [I-]n 
ขั้นแรก คำนวณหา m และ n (ทำเช่นเดียวกับตัวอย่าง 3.6) พบว่า m=1 และ n=1 ดังนั้น 

rate = k[S2O8
2-] [I-] 

จากตัวอย่างจะเห็นว่า ค่า m และ n ในสมการอัตราไม่มีความสัมพันธ์กับสัมประสิทธิ์จำนวนโมล
ในสมการที่ดุลแล้วแต่อย่างใด ดังนั้นในการหาอัตราการเกิดปฏิกิริยาจะต้องหาค่า m, n จากข้อมูลการ
ทดลองเท่านั้น 

 
ขั้นที่สอง คำนวณหาค่า k โดยเลือกการทดลองใดการทดลองหนึ่ง ในที่นี้เลือกการทดลองที่ 1 

แล้วแทนค่าลงไป 
                    2.2x10-4  = k [S2O8

2-] [I-] 

           
-4

-22.20x10  mol/L s
k = = 8.08x10

(0.080 mol/L)(0.034 mol/L)


 L/mols 
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สรุปท้ายบทเรียน 

การวัดอัตราการเกิดปฏิกิริยาโดยทั่วไปจะวัดจากปริมาณ (ความเข้มข้น) ของสารตั้งต้นที่ลดลง
ต่อหน่วยเวลา หรือปริมาณ (ความเข้มข้น) ของสารผลิตภัณฑ์ที่เพิ ่มขึ้นต่อหน่วยเวลา อัตราการ
เกิดปฏิกิริยาเฉลี่ย เป็นการวัดปริมาณของสารตั้งต้นที่ลดลงหรือสารผลิตภัณฑ์ที่เพิ่มขึ้นตั้งแต่เริ่มต้นจน
สิ้นสุดปฏิกิริยาในหนึ่งหน่วยเวลา แต่อัตราการเกิดในปฏิกิริยา ณ ขณะใดขณะหนึ่ง เป็นกรวัดปริมาณ
ของสารตั้งต้นที่ลดลงหรือสารผลิตภัณฑ์ที่เพ่ิมข้ึนในช่วงเวลาใดเวลาหนึ่ง ในขณะที่ปฏิกิริยายังดำเนินอยู่ 
ซึ่งจะหาอัตราการเกิดปฏิกิริยาได้จากค่าความชันของกราฟเส้นตรง กฎอัตรา หรือสมการอัตรา เป็นการ
แสดงอัตราการเกิดปฏิกิริยาที่สัมพันธ์กับความเข้มข้นของสารตั้งต้น อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะสูงมาก 
(ความเร็วมาก) เมื่อสารตั้งต้นมีความเข้มข้นสูง ๆ สมการทางคณิตศาสตร์ที่แสดงถึงความสัมพันธ์
ระหว่างความเข้มข้นของสารตั้งต้นกับอัตราการเกิดปฏิกิริยาเรียกว่า กฎอัตราดิฟเฟอเรนเชียล คืออัตรา
การเกิดปฏิกิริยาเป็นสัดส่วนโดยตรงกับผลคูณของความเข้มข้นของสารตั้งต้นยกกำลังด้วยอันดับของ
ปฏิกิริยาเมื่อคิดเทียบสารนั้น ค่าคงที่อัตราเป็นค่าคงที่ของอัตราการเกิดปฏิกิริยาเคมีที่ความเข้มข้นและ
อุณหภูมิที่กำหนด การหาค่าคงที่อัตราทำได้เมื่อทราบสมการอัตราของปฏิกิริยา โดยค่าคงที่อัตราของ
ปฏิกิริยาใด ๆ จะเท่ากันแม้ความเข้มข้นสารตั้งต้นเปลี่ยนไปไม่เท่ากัน 
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กิจกรรม 

ขั้นตอน วิธีการ 
แนะนำโจทย์ปัญหา (P) แจกใบกิจกรรม 3.2 
ไตร่ตรองทางแก้ไขเฉพาะตน (E) แต่ละคนบอกวิธีการแก้ไขโจทย์ปัญหา (10 นาที) 
ระดมสมองโดยกลุ่ม (T) ให้รวมกลุ่ม มอบหมายโจทย์ให้แต่ละกลุ่มระดมสมองแก้ไขโดย

วิธีการร่วมแสดงความคิดเห็น  (10 นาที) 
สื่อสารทางออก (C) ให้แต่ละกลุ่มนำเสนอ วิธีการแก้ไขโจทย์ปัญหา  

1) หลักการสำคัญหรือหลักพ้ืนฐานที่ถูกต้อง 
2) วิธีการคำนวณค่าที่ถูกต้อง 
3) วิธีอธิบายเชิงพฤติกรรม (วิธีปฏิบัติ) ที่ถูกต้อง 
โดยให้กลุ่มอ่ืน ๆ รับฟัง และซักถามในข้อที่สงสัย (10 นาที) 

ถอดรหัสปรับใช้ (D) ผู้สอนสรุป อภิปรายสรุป ความถูกต้องและความผิดพลาด โดย
เพ่ิมเติมประเด็นที่เก่ียวข้องให้สมบูรณ์ 
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แบบฝึกหัดท้ายบทเรียน 

1. บอกปัจจัยที่มีอิทธิผลต่อข้ึนอัตราการเกิดปฏิกิริยามาอย่างน้อย 4 ปัจจัย 
2. เงื่อนไข 3 ประการในการชนกันเพ่ือให้เกิดปฏิกิริยาตามทฤษฎีการชนคือ 
3. จงเขียนอัตราความสัมพันธ์ระหว่างอัตราการเกิดปฏิกิริยาของสารในปฏิกิริยาต่อไปนี้ 

1) 2Fe3+(aq) + 2I-(aq) → 2Fe2+(aq) + I2(aq) 
2) 4NH3(g) + 3O2(g) → 2N2(g) + 6H2O(l)  

4. จากปฏิกิริยา N2(g) + 3H2(g) → 2NH3(g) เมื่ออัตราเร็วในการเกิดปฏิกิริยาของ H2 เท่ากับ 0.074 
mol/Ls จงหา (ก) อัตราในการเกิด NH3  และ (ข) อัตราการเกิดปฏิกิริยาของ N2 

5. กำหนดปฏิกิร ิยา 4NH3(g) + 3O2(g) → 2N2(g) + 6H2O(l) ถ้าอัตราการเก ิด N2 มีค่า 0.800 
mol/Ls จงคำนวณหา (ก) อัตราการเกิด H2O และ (ข) อัตราการหายไปของ NH3 และ O2  
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แผนการสอนสัปดาห์ที่ 7 
 

หน่วยที่ 3 จลนศาสตร์เคมี 
บทเรียนที ่3.3 อันดับของปฏิกิริยา จำนวนชั่วโมง 3 
 
จุดประสงค์การสอน (จุดประสงค์ทั่วไป)  

1. เพ่ือให้เข้าใจเกี่ยวกับอันดับของปฏิกิริยา 
 
ผลการเรียนรู้ (จุดประสงค์เฉพาะ) 

1. อธิบายปฏิกิริยาอันดับศูนย์ 
2. คำนวณปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง 
3. คำนวณปฏิกิริยาอันดับสอง 

 
วิธีสอนและกิจกรรมการเรียนการสอน 

1. การบรรยาย และอภิปราย 
2. กิจกรรมกลุ่มในชั้นเรียน (Work@class) 

 
สื่อการสอน/อุปกรณ์การสอน 

1. เอกสารคำสอน วิชาเคมี 2 
2. เอกสาร powerpoint 
3. https:// web.rmutp.ac.th/woravith/?page_id=11425 
4. https://www.facebook.com/chemographics 
5. https://www.slideshare.net/woravith 

 
การวัดผล 

1. ประเมินจากกิจกรรมในชั้นเรียน 
2. ประเมินจากกิจกรรมแบบฝึกหัด หรืองานที่มอบหมาย 
3. ประเมินจากการสรุปประเด็นสำคัญ หรือการนำเสนอผลของการสืบค้นที่ได้รับมอบหมาย 
4. ประเมินจากการสอบย่อยรายหน่วยเรียน 
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บทเรียนที ่3.3 อันดับของปฏิกิริยา 

อันดับของปฏิกิริยาสามารถใช้อธิบายความสัมพันธ์ระหว่างความเข้มข้นของสารตั้งต้นกับอัตรา
การเกิดปฏิกิริยา อันดับของปฏิกิริยาหาได้โดยใช้ความเข้มข้นของสารตั้งต้นเพียงตัวเดียวแล้วติดตาม
การเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสารตั้งต้นเทียบกับเวลา เรียกว่า กฎอัตราอินทิเกรต ( integral rate 
law)  

กฎอัตราอินทิเกรตจะได้สมการอัตราแบบใหม่ที่ง่ายต่อการเขียนกราฟ และจากเส้นกราฟที่ได้
จะสามารถสรุปได้ว่าเป็นอันดับปฏิกิริยาเท่าใด ในที่นี้จะศึกษาอันดับปฏิกิริยาศูนย์ หนึ่ง และสองเท่านั้น 
เนื่องจากถ้าอันดับปฏิกิริยาที่สูงขึ้นวิธีการคำนวณจะซับซ้อนมากข้ึน 

3.3.1 ปฏิกิริยาอันดับศูนย์ 

ปฏิกิริยาอันดับศูนย์ (zero-order reaction) เป็นปฏิกิริยาที่พบไม่บ่อยนัก เช่น การ
สลายตัวของ NH3 บนผิวของโมลิบดีนัม (ตัวเร่งปฏิกิริยา) การเพ่ิมความดัน (เพ่ิมความเข้มข้น) ของแก๊ส
ไม่ได้ช่วยเพิ่มอัตราการเกิดปฏิกิริยา มีสมการอัตรา เป็นดังนี้ 

A   →  B 
rate = k[A]0 =  k  ……(3.16) 

จากสมการ (3.16) แสดงให้เห็นว่าอัตราการเกิดปฏิกิริยาของปฏิกิริยาอันดับศูนย์ไม่ขึ้นอยู่กับ
ความเข้มข้นของสารตั้งต้น [A] เมื่อเขียนเป็นกฎดิฟเฟอเรนเชียล ได้ดังนี ้

d[A]
- = k

dt
 ……(3.17) 

เมื่อพิจารณาความเข้มข้นทั้งหมดของสาร A ตั้งแต่ [A]0 จนถึง [A]t ในช่วงเวลาตั้งแต่ to ถึง t ทำ
การอินทิเกรต ได้ดังนี้ 

t

0 0

[A] t

[A] t
- d[A] = - k dt    

   -[A]t + [A]0 = kt 
       [A]t = [A]0 - kt ……(3.18) 

เมื่อ  [A]0 = ความเข้มข้นของสาร A ที่เวลา t0 (= ความเข้มข้นเริ่มต้นของสาร A) 
 [A]t = ความเข้มข้นของสาร A ที่เวลา t ใด ๆ 
 k = ค่าคงที่อัตรา 
 

จากสมการ (3.18) สามารถนำไปใช้หาความเข้มข้นของสาร A ณ เวลาใด ๆ ได้ และเมื่อเขียน
กราฟระหว่าง [A] กับ t จะได้กราฟเส้นตรง มีความชันเท่ากับ -k และจุดตัดบนแกน y มีค่าเท่ากับ [A]0 
ดังภาพที ่3.14 
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                                    t (s) 

ภาพที่ 3.14 กราฟระหว่างความเข้มข้นของสารตั้งต้น [A]0 กับเวลา t ของปฏิกิริยาอันดับศูนย ์
 

ครึ่งชีวิต (half-life) หมายถึง เวลาที่ต้องใช้เพื่อทำให้ความเข้มข้นของสารตั้งต้นลดลงไป
ครึ่งหนึ่งจากความเข้มข้นเริ่มต้น (สัญลักษณ์ ครึ่งชีวิต คือ t1/2) 

เนื่องปฏิกิริยาอันดับศูนย์ไม่ขึ้นกับความเข้มข้นของสารตั้งต้น ครึ่งชีวิตของปฏิกิริยาอันดับศูนย์

คำนวณได้โดยการแทนค่า [A]t = 0[A]
2

  ลงในสมการ (3.18) จะได้ 

0
0 (1/2)

[A]
= [A] - kt

2
 

0
0

(1/2)

[A]
- [A]

2
t =

 - k

 
 
   

0
(1/2)

[A]
t = 

2k
 ……(3.19) 

 

3.3.2 ปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง 

ปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง (first-order reaction) เป็นปฏิกิริยาที่อัตราเร็วการเกิดปฏิกิริยา
แปรผันตรงกบความเข้มข้นของสารตั้งต้นที่เข้าทำปฏิกิริยา โดยความเร็วของปฏิกิริยาจะขึ้นกับความ
เข้มข้นและเป็นสัดส่วนกับความเข้มข้นของสารที่ยังไม่ทำปฏิกิริยา หรือกล่าวได้ว่าเป็นปฏิกิริยาที่อัตรา
การเกิดปฏิกิริยาขึ้นอยู่กับความเข้มข้นของสารตั้งต้นยกกำลังหนึ่ง ดังสมการ 

A  →  B 
d[A]

rate = - = k[A]
dt

 ……(3.20) 

สมการ (3.20) เขียนในรูปกฎดิฟเฟอเรนเชียล ได้ดังนี้ 
d[A]

= -k[A]
dt

 

หรือ 
d[A]

= -kdt
[A]

 ......(3.21) 

[A]0 [A
] 

[A]0/2 

t1/2 
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ทำการอินทิเกรตจาก t = 0 ถึง t = t จะได้ (เม่ือ [A]0 เป็นความเข้มข้นของ A ที่เวลา t = 0) 

   
t

0 0

[A] t

[A] t

d[A]
-  = -k dt 

[A]
   ......(3.22) 

t

0 0

[A] t

[A] t

1
- d[A] = -k dt 

[A]
   ......(3.23) 

     จาก  
1

dx = ln x 
x

 สมการ (3.23) เขียนได้เป็น  

ln[A]t – ln[A]0 = -kt ......(3.24)  
           ln[A] = ln[A]0 - kt ......(3.25)  

 จากสมการ (3.24)  

       t

0

[A]
ln  = - kt

[A]
 ......(3.26)  

สมการ (3.26) เขียนรูปลอกาลิทึมได้เป็น 

              t

0

[A]
2.303 log = -kt

[A]
 
 
 

  

                    0

t

[A]
2.303 log = kt

[A]
 
 
 

   

                           0

t

[A] kt
log  = 

[A] 2.303
 
 
 

 ……(3.27) 

        หรือ          0 t

kt
log[A] - log[A]  = 

2.303  
……(3.28) 

จากสมการ (3.28) จัดสมการใหม่ได้เป็น 

         t 0

kt
log[A]  = log[A] - 

2.303
 ……(3.29) 

เมื่อ  [A]t = ความเข้มข้นเป็น mol/L ของสารตั้งแต่ที่เวลาเท่ากับ t  
 [A]0 = ความเข้มข้นของสารตั้งต้นที่เวลาเท่ากับ 0 หรือ t0 (= ความเข้มข้นเริ่มต้น) 
 k = ค่าคงที่อัตรา 
 t = เวลา 

 
สมการ (3.29) เป็นสมการเส้นตรง ดังนั้น ถ้าเขียนกราฟระหว่าง log [A]t กับเวลา t จะได้กราฟ

เส้นตรงที่มีความชันเท่ากับ 
kt

-
2.303

และจุดตัดบนแกน y เท่ากับ log[A]0 ดังภาพที่ 3.15  
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t (s) 

ภาพที่ 3.15 กราฟของปฏิกิริยาอันดับหนึ่งระหว่าง log[A] กับเวลา (t) 
 

เมื่อทำการทดลองโดยบันทึกการเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสารตั้งต้นเทียบกับเวลา แล้วนำ
ผลที่ได้เขียนกราฟระหว่าง log [A] กับ t แล้วถ้าได้กราฟเป็นเส้นตรง แสดงว่าปฏิกิริยานั้นเป็นปฏิกิริยา
อันดับหนึ่ง และค่าคงที่อัตราหาได้จากความชัน แต่ถ้าผลจากการเขียนกราฟไม่ได้เส้นตรง แสดงว่า
ปฏิกิริยานั้นจะไม่เป็นปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง 

จากสมการ (3.24) ถ้าเขียนกราฟระหว่าง ln[A] กับเวลา t จะได้กราฟเป็นเส้นตรงที่มีความชัน
เท่ากับ -k ดังภาพที่ 3.16  

 
t (s) 

ภาพที่ 3.16 กราฟของปฏิกิริยาอันดับหนึ่งระหว่าง ln[A] กับ t 
 

ครึ่งชีวิต (t1/2) ของปฏิกิริยาอันดับหนึ่งสามารถหาได้โดยแทนค่า [A] ด้วย 0[A]
2

 ลงในสมการ 

(3.27) จะได้ 

0

1/2
0

[A]
2

ln  = - kt
[A]

 
 
   ……(3.30) 

1/2

1
ln  = - kt

2
  

1/2ln1 - ln2 = - kt   

log[A]0 

t 


lo

g[A
] 

lo
g[A

] 

ln[A]0 

t 


ln

[A
] ln
[A

] 
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     (1/2)

- ln2
t = 

- k
 

     (1/2)

0.693
t = 

k
 ……(3.31) 

จากสมการ (3.31) จะเห็นได้ว่าครึ่งชีวิตของปฏิกิริยาอันดับหนึ่งไม่ขึ้นกับความเข้มข้นเริ่มต้นของ
สารตั้งต้น หมายความว่า ไม่ว่าความเข้มข้นเริ่มต้นของสารตั้งต้นจะเป็นเท่าใดก็ตาม ความเข้มข้นจะ
ลดลงครึ่งหนึ่งในช่วงเวลาครึ่งชีวิต และเม่ือเวลาผ่านพ้นไปอีกครึ่งชีวิต ความเข้มข้นจะลดลงอีกครึ่งหนึ่ง 
และเป็นเช่นนี้ไปเรื่อย ๆ ดังแสดงในภาพที ่3.17 

  

     
ภาพที่ 3.17 แสดงความสัมพันธ์ระหว่าง t½ กับปริมาณสาร (กำหนดให้ a เป็นปริมาณของสารขณะเริ่มต้น) 

 
ตัวอย่าง 3.9 ปฏิกิริยาการสลายตัว  2N2O5(g) → 4NO2(g) + O2(g) เมื่อเขียนกราฟระหว่าง log[N2O5] 
กับเวลา (t) ปรากฏว่าความชันของเส้นกราฟเท่ากับ -5.86x10-5 s-1 เมื่อปฏิกิริยาดำเนินไปที่อุณหภูมิ 
35C จงหาค่าคงที่อัตรา 
วิธีคิด  ความชันของเส้นกราฟระหว่าง log [N2O5] กับเวลา = -5.86x10-5 s-1 

จาก        slope = 
k

-
2.303

  

 -5.86x10-5 =
k

-
2.303

  

            k = 1.35x10-4   
 
ตัวอย่าง 3.10 ครึ่งชีวิตของปฏิกิริยาการสลายตัวของ N2O5(g) ที่ 35C จะมีค่าเท่าใด ถ้าค่าคงที่อัตรา 
(k) สำหรับปฏิกิริยานี้เท่ากับ 8.10x10-3 s-1 
วิธีคิด  ข้อสังเกตจากหน่วยของค่าคงท่ีอัตรา บอกว่าเป็นปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง ดังนั้น  

(1/2)

0.693
t = 

k  

(1/2) -3 -1

0.693
t = 

8.10x10  s
 = 85.6 วินาที 
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ตัวอย่าง 3.11 การสลายตัวของ N2O5 ที่ 35C เป็นปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง โดยใช้ความเข้มข้นเริ่มต้นของ 
N2O5 เท่ากับ 0.250 mol/L และมีค่าคงที่อัตรา (k) เท่ากับ 1.35x10-4 s-1 จงหา 

ก) ความเข้มข้นของ N2O5 เมื่อเวลาผ่านไป 100 วินาที 
ข) เวลาที่ใช้ (วินาที) เพื่อทำให้ความเข้มข้นของ N2O5 เหลือ 0.200 mol/L 
ค) เวลาที่ใช้ (วินาที) เพื่อทำให้ความเข้มข้นของ N2O5 สลายตัวไป 80% 
ง) เวลา (วินาที) ที่ทำให้ความเข้มข้นของ N2O5 ลดลงไปครึ่งหนึ่ง  

วิธีคิด  
ก) คำนวณ [N2O5] เมื่อเวลาผ่านไป 100 วินาที จากสมการ (3.29)  

2 5 t 2 5 0

kt
log[N O ]  = log[N O ] - 

2.303
 

     
-4 -1(1.35x10  s )(100 s)

= log(0.250) - 
2.303

 

     = - 0.602 – 0.00586 = - 0.608 
log [N2O5]t = -0.608 

ทำ anti-log จะได้ 
     [N2O5]t = 0.247 

 ดังนั้น ความเข้มข้นของ N2O5 เมื่อเวลาผ่านไป 100 วินาที เหลือ 0.247 mol/L 
ข) หาเวลาที่ใช้ (วินาที) เพื่อทำให้ [N2O5] เหลือ 0.200 mol/L จากสมการ (3.29) แทนค่าจะได ้

   
-4 -1(1.35x10  s )t

log(0.10) = log(0.250) - 
2.303

 

       
-4 -1(1.35x10  s )t

- 1.00 = - 0.602 - 
2.303

 

             -4 -1

2.303
t = (-1.00 + 0.602) x -

1.35x10  s
 
 
 

 

               = 1,653 s 
ดังนั้น เวลาที่ใช้เพื่อทำให้ความเข้มข้นของ N2O5 เหลือ 0.200 mol/L เท่ากับ 1,653 วินาที 

ค) หาเวลาที่ใช้ (วินาที) เพื่อทำให้ N2O5 สลายตัว 80% แสดงว่าจะเหลือ [N2O5] 20%  
โจทย์ข้อนี้ไม่ได้กำหนด [N2O5] ที่เหลือมาโดยตรง แต่บอกมีการสลายตัวไป 80% ดังนั้น เรา

คำนวณหา [N2O5] ที่เป็น 20% ของ 0.250 ซึ่งได้เท่ากับ 0.05 mol/L ในการคำนวณหาเวลาจะคำนวณ
เหมือน (ข) หรืออาจใช้สมการ (3.27) ดังนี้ 

  
-4 -10.250 (1.35x10  s )t

log = 
0.05 2.303

 
 
 

 

                 -4 -1

0.250 2.303
t = log

0.05 1.35x10  s
  
  
  

  

         = 11,923 s 
ดังนั้น เวลาที่ใช้เพื่อทำให้ความเข้มข้นของ N2O5 เหลือ 0.05 mol/L เท่ากับ 11,923 วินาที 
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ง) เวลา (วินาที) ที่ทำให้ [N2O5] ลดลงไปครึ่งหนึ่ง ก็คือการคำนวณครึ่งชีวิต (t1/2) จากสมการ (3.31) 

(1/2) -4 -1

0.693
t = 

1.35x10  s
 = 5,134 s

 
 

ตัวอย่าง 3.12 การสลายตัวด้วยความร้อนของ Fe2O3 เป็นปฏิกิริยาอันดับหนึ่ง เมื่อเวลาล่วงไป 120 
นาที เหลือสาร Fe2O3 50% จะใช้เวลานานเท่าใดจึงจะเหลือ Fe2O3 เพียง 10% 
วิธีคิด โจทย์บอก t1/2 =120 min 

จากสมการ (3.31) (1/2)

0.693
t = 

k
 

  -3 -10.693 0.693
k = = = 5.8x10 min

t 120  
ความเข้มข้นเริ่มต้นของสาร = [Fe2O3]0 
สาร Fe2O3 เหลือเพียง 10% หมายความว่า สาร Fe2O3 สลายไป 90%   

ดังนั้น [Fe2O3] =
10
100

[Fe2O3]0 

แทนค่าในสมการ (3.27)  0[A] kt
log  = 

[A] 2.303
 
 
 

 

2 3 0

2 3

[Fe O ] kt
log  = 

[Fe O ] 2.303
 

2 3 0

2 3

[Fe O ]2.303
t = x log

k [Fe O ]
  

   
   

 

    
2 3 0

2 3 0

[Fe O ]2.303
t = x log

k 10
[Fe O ]

100

 
  

   
   

 
 

-3 -1

2.303
t = x log 10

5.8x10  min
 
 
 

 

t = 397 min 
    

3.3.3 ปฏิกิริยาอันดับสอง 

ปฏิกิริยาอันดับสอง (second-order reaction) เป็นปฏิกิริยาที่อัตราการเกิดปฏิกิริยาขึ้นอยู่
กับความเข้มข้นของสารตั้งต้นยกกำลังสองหรือขึ้นอยู่กับความเข้มข้นของสารตั้งต้นสองชนิด แต่ละชนิด
ยกกำลังหนึ่ง 

ก) กรณีท่ีมีสารตั้งต้นชนิดเดียว    A  →  B 
2d[A]

rate = - = k[A]
dt

 ……(3.32) 
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ทำการอินทิเกรตจะได้ว่า   

    
0 0

[A] t

2
[A] t

d[A]
-  = kdt

[A]
   

0 0

[A] t
-2

[A] t
- [A] d[A] = kdt   

        
0

[A]-1

[A]

[A]
- d[A] = kt

-1
 
 
 

 

  
0

1 1
 - = kt

[A] [A]
 

             
0

1 1
 = + kt

[A] [A]
 ……(3.33) 

 จากสมการ (3.33) เมื่อนำไปเขียนกราฟระหว่างความเข้มข้นของ 
1

[A]
 กับ t จะได้กราฟเส้นตรง

มีความชันเท่ากับ k และจุดตัดแกน y มีค่าเท่ากับ 
0

1
[A]

 ดังภาพที่ 3.18 

 
t (s) 

ภาพที่ 3.18 กราฟแสดงปฏิกิริยาอันดับสอง ระหว่าง 
1
[A] กับ t 

สำหรับปฏิกิริยาอันดับสอง ครึ่งชีวิตหาได้โดยการแทนค่า [A] = 0[A]
2

 ลงในสมการ (3.33) จะได้ 

1/2
00

1 1
 = + kt

[A][A]
2

 
 
 

 

       1/2
0

1
t  = 

k[A]
 ……(3.34) 

ค่าครึ่งชีวิตของปฏิกิริยาอันดับสองขึ้นอยู่กับความเข้มข้นเริ่มต้นของสารตั้งต้น 
  

slope = k 

0

1
[A]

1
[A]
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ข) กรณีท่ีมีสารตั้งต้น 2 ชนิด 
             aA  +  bB   →  สารผลิตภัณฑ์ 

d[A]
rate = - = k[A][B]

dt
 ……(3.35) 

1 d[A] 1 d[B]
- = -
a dt b dt

 

d[A] d[B]
b = a

dt dt
 

เมื่อทำการอินทิเกรตจะได้ดังนี้   

0
0 0

0

[A] [A]
ln = kt(b[A] - a[B] )+ ln

[B] [B]
 ……(3.36) 

ครึ่งชีวิตหาได้ดังสมการ 

0

0
1/2

0 0

[A]
ln 2-b

[B]
t =

k(a[B] - b[A] )

 
 
   ……(3.37) 

ปฏิกิริยาอันดับสองเป็นปฏิกิริยาทั่วไปที่พบมากที่สุด ถ้ามีความเข้มข้นของสารตัวหนึ่งมากกว่า
สารตั้งต้นอีกตัวหนึ่งมาก ๆ การเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสารตัวนั้นจะถือว่าน้อยมากเมื่อปฏิกิริยา
ดำเนินไปจนอาจถือว่าไม่มีการเปลี่ยนแปลงความเข้มข้น อันดับของปฏิกิริยาจะลดลงเป็นปฏิกิริยา
อันดับหนึ่งเทียม (pseudo first-order) 
 
ตัวอย่าง 3.13 การสลายตัวของ HI จากปฏิกิริยา 2HI(g) → H2(g) + I2(g) เป็นปฏิกิริยาอันดับสอง มี
ค่าคงที่อัตราเท่ากับ 5.1x10-4 L/mols ที่ 410C ถ้าในการทดลองความเข้มข้นเริ ่มต้นเท่ากับ HI 
เท่ากับ 0.36 mol/L จงหา 

ก) ความเข้มข้นของ [HI] เมื่อเวลาผ่านไป 600 วินาที 
ข) เวลาที่ใช้ (วินาที) เพ่ือทำให้ [HI] เหลือ 0.25 mol/L 
ค) คำนวณครึ่งชีวิต 

วิธีคิด  
ก) คำนวณ [HI] เมื่อเวลาผ่านไป 600 วินาที จากสมการปฏิกิริยาอันดับสอง (3.33) จะได้ 

0

1 1
 = + kt

[A] [A]
 

-41 1
 = + (5.10x10  L/mol s)(600 s)

[HI] 0.36 mol/L
  

    [HI] = 0.32 mol/L 
ข) เวลาที่ใช้ (วินาที) เพ่ือทำให้ [HI] เหลือ 0.25 mol/L จากสมการ (3.33) 

  
0

1 1
 = + kt

[HI] [HI]
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0

1 1
-

[HI] [HI]
t =

k

 
 
   

-4

1 1
-

0.25 mol/L 0.36 mol/L
t =

5.1x10 L/mol s

 
 
  = 2,400 s 

ค) หาครึ่งชีวิต จากสมการ (3.34) 

1/2
0

1
t  = 

k[HI]
 

                       1/2 -4

1
t  =

(5.1x10 L/mol s)(0.36 mol/L)
= 5,460 s 

 
ตัวอย่าง 3.14 การสลายของสาร Y เป็นปฏิกิริยาอันดับสอง มีค่า K= 2.0 L/mols ถ้าความเข้มข้น
เริ่มต้นของสาร Y เท่ากับ 0.05 mol/L จงคำนวณความเข้มข้นของสาร Y เมื่อปฏิกิริยาดำเนินไปเป็น
เวลา 20 วินาที และจะต้องใช้เวลานานเท่าใดเพ่ือให้สาร Y สลายตัวไปไปครึ่งหนึ่ง 
วิธีคิด 

คำนวณ [Y] เมื่อเวลาผ่านไป 20 วินาที จากสมการปฏิกิริยาอันดับสอง (3.33) จะได้ 

0

1 1
 = + kt

[Y] [Y]
 

1 1
 = + (2.0 L/mol s)(20 s)

[Y] 0.05 mol/L
  

    [Y] = 1.25x10-3 mol/L 
คำนวณเวลาเพื่อให้สาร Y สลายตัวไปไปครึ่งหนึ่ง จากสมการ (3.34) 

1/2
0

1
t  = 

k[Y]
 

     
1

= 
(2.0 L/mol s)(0.05 mol/L)

 

      = 10 s 
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ตารางท่ี 3.5 สมการของกฎอินทิเกรต 

อันดับ สมการดิฟเฟอเรนเชียล กฎอินทิเกรต การเขียนกราฟ สมการคร่ึงชีวิต 
(t1/2) ความสัมพันธ ์ ความชัน จุดตัดแกน 

0 0d[A]
- = k[A]  = k

dt
 

[A]t = [A]0 - kt [A]t กับ t -k [A]0 0[A]
2k

 

1 d[A]
- = k[A]

dt
 

ln[A]t = ln[A]0 - kt ln[A]t กับ t -k ln[A]0 0.693
k

 

2 2d[A]
- = k[A]

dt
 

t 0

1 1
= + kt

[A] [A]
 

t

1
[A]

กับ t k 

0

1
[A]

 
0

1
k[A]

 

3 3d[A]
- = k[A]

dt
 

t

2 2
0

1 1
= + 2kt

[A] [A]
 

t

2

1
[A]

กับ t 2k 
2
0

1
[A]

 2
0

3
2k[A]

 

1/2 1/2d[A]
- = k[A]

dt
 / /

t

1 2 1 2
0

1
[A] = [A] - kt

2
 

/

t

1 2[A] กับ t 1
- k
2

 
/1 2

0[A]  1/2
0(2- 2)[A]

k
 

3/2 3/2d[A]
- = k[A]

dt
 

/ /

t

1 2 1 2
0

1 1 1
= + kt

2[A] [A]
 

/

t

1 2

1
[A]

กับ t 1
+ k

2
 

/1 2
0

1
[A]

 
1/2
0

2( 2-1)
k[A]

 

 

สรุปท้ายบทเรียน 

ครึ่งชีวิต คือเวลาที่ต้องใช้เพื่อทำให้ความเข้มข้นของสารตั้งต้นลดลงไปครึ่งหนึ่งจากความ
เข้มข้นเริ่มต้น อัตราการเกิดปฏิกิริยาของปฏิกิริยาอันดับศูนย์ไม่ขึ้นอยู่กับความเข้มข้นของสารตั้งต้น  
ปฏิกิริยาอันดับหนึ่งเป็นปฏิกิริยาที่อัตราการเกิดปฏิกิริยาขึ้นอยู่กับความเข้มข้นของสารตั้งต้นยกกำลัง
หนึ่ง และปฏิกิริยาอันดับสองจึงเป็นปฏิกิริยาที่อัตราการเกิดปฏิกิริยาขึ้นอยู่กับความเข้มข้นของสารตั้ง
ต้นยกกำลังสอง หรือขึ้นอยู่กับความเข้มข้นของสารตั้งต้นสองชนิดแต่ละชนิดยกกำลังหนึ่ง แล้วแต่กรณี
อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะขึ้นกับความเข้มข้นของสารตั้งต้นเป็นหลัก อัตราการเกิดปฏิกิริยาจะสูงมาก 
เมื่อสารตั้งต้นมีความเข้มข้นสูง ๆ จากกฎอัตราหรือสมการอัตรา ซ่ึงเป็นสมการดิฟเฟอเรนเชียลที่แสดง
ถึงความสัมพันธ์ระหว่างความเข้มข้นของสารตั้งต้นกับอัตราการเกิดปฏิกิริยา  กล่าวคืออัตราการ
เกิดปฏิกิริยาเป็นสัดส่วนโดยตรงกับผลคูณของความเข้มข้นของสารตั้งต้นยกกำลังด้วยอันดับของ
ปฏิกิริยา ซึ่งอันดับของปฏิกิริยาสามารถใช้อธิบายความสัมพันธ์ระหว่างความเข้มข้นของสารตั้งต้นกับ
อัตราการเกิดปฏิกิริยา อันดับของปฏิกิริยาหาได้โดยใช้ความเข้มข้นของสารตั้งต้นเพียงตัวเดียวแล้ว
ติดตามการเปลี่ยนแปลงความเข้มข้นของสารตั้งต้นเทียบกับเวลา อาศัยกฎอัตราอินทิเกรตตั้งแต่เวลา
หนึ่งไปยังเวลาใด ๆ กฎอัตราอินทิเกรตจะได้สมการอัตราแบบใหม่ เมื่อเขียนกราฟและจากเส้นกราฟที่
ได้จะสามารถสรุปได้ว่าเป็นอันดับปฏิกิริยาใด 
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กิจกรรม 

ขั้นตอน วิธีการ 
แนะนำโจทย์ปัญหา (P) แจกใบกิจกรรม 3.3 
ไตร่ตรองทางแก้ไขเฉพาะตน (E) แต่ละคนบอกวิธีการแก้ไขโจทย์ปัญหา (10 นาที) 
ระดมสมองโดยกลุ่ม (T) ให้รวมกลุ่ม มอบหมายโจทย์ให้แต่ละกลุ่มระดมสมองแก้ไขโดย

วิธีการร่วมแสดงความคิดเห็น  (10 นาที) 
สื่อสารทางออก (C) ให้แต่ละกลุ่มนำเสนอ วิธีการแก้ไขโจทย์ปัญหา  

1) หลักการสำคัญหรือหลักพ้ืนฐานที่ถูกต้อง 
2) วิธีการคำนวณค่าที่ถูกต้อง 
3) วิธีอธิบายเชิงพฤติกรรม (วิธีปฏิบัติ) ที่ถูกต้อง 
โดยให้กลุ่มอ่ืน ๆ รับฟัง และซักถามในข้อที่สงสัย (10 นาที) 

ถอดรหัสปรับใช้ (D) ผู้สอนสรุป อภิปรายสรุป ความถูกต้องและความผิดพลาด โดย
เพ่ิมเติมประเด็นที่เก่ียวข้องให้สมบูรณ์ 

 
  

เรียบเรียงโดย ผศ.ดร.วรวิทย์ จันทร์สุวรรณ 
ลิขสิทธิ์ ©2022 โดยมหาวิทยาลัยเทคโนโลยีราชมงคลพระนคร 

woravith.c@rmutp.ac.th



150 | เอกสารคำสอน วิชาเคมี 2 (ST2041110) 

แบบฝึกหัดท้ายบทเรียน 

1. ปฏิกิริยา BrO3
-(aq) + 5Br-(aq) + 6H+(aq) → 3Br2(l) + 3H2O(l) 

 
การทดลอง [BrO3

-] (mol/L) [Br-] (mol/L) [H+] (mol/L) rate (mol/Ls) 
1 0.10 0.10 0.10 8.0x10-4 
2 0.20 0.10 0.10 1.6x10-3 
3 0.20 0.20 0.10 3.2x10-3 
4 0.10 0.10 0.20 3.2x10-3 

จงหา  (ก) อันดับของสารตั้งต้นแต่ละตัวและอันดับรวมของปฏิกิริยา 
        (ข) ค่าคงท่ีอัตรา  
 
2. จงหาพลังงานก่อกัมมันต์ (Ea) ของปฏิกิริยา 2N2O5(g) → 2N2O4(g) + O2(g) เป็นปฏิกิริยาอันดับ

หนึ่ง โดยมีค่าคงที่อัตราเร็ว ดังนี้ 
T (K) k (1/s) 
298 1.74x10-5 
308 6.61x10-5 
318 2.51x10-5 
328 7.59x10-5 
338 2.40x10-5 

 
3. จงหาค่าคงที่อัตราของปฏิกิริยา C2H4(g) + H2(g) → C2H6(g)  จากข้อมูลผลการทดลองดังนี้  

การทดลอง ความเข้มข้นเริ่มต้น (mol/L) อัตราเริ่มต้นการเกิด C2H6  
 C2H4 H2 (mol/Lmin) 
1 0.20 0.10 4.0 
2 0.10 0.10 2.0 
3 0.20 0.20 8.0 

 
4. ปฏิกิริยา 4Hb + 3CO → Hb4(CO)3 ได้ผลการทดลองดังนี้ 

การทดลอง ความเข้มข้นเริ่มต้น (mol/L) อัตราเริ่มต้น  
 [Hb] [CO] (mol/Lmin) 
1 3.00 1.00 0.90 
2 6.00 1.00 1.80 
3 6.00 2.00 3.60 

จงคำนวณหาอัตราการหายไปของ Hb ที่ความเข้มข้นของ Hb=3.00 mol/L และ CO=2.00 
mol/L  
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5. จากปฏิกิริยา 2NO(g) + 2H2(g) → N2(g) + 2H2O(g) ข้อมูลผลการทดลองดังนี้  
การทดลอง ความเข้มข้นเริ่มต้น (mol/L) อัตราเริ่มต้น  
 NO H2 (mol/Lmin) 
1 0.10 0.10 4.0x10-5 
2 0.10 0.20 4.0x10-5 
3 0.20 0.10 16.0x10-5 

 
จงคำนวณ (ก) กฎอัตราของปฏิกิริยา (ข) ค่าคงท่ีอัตรา (ค) อัตราเร็วของปฏิกิริยาเมื่อ [NO]=0.05 

mol/L และ [H2]=0.10 mol/L 
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