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ปฏิกิริยารีดอกซ   (Redox reaction)

ปฏิกิริยาออกซเิดชนั
(Oxidation)  E  นอย 

เปนแอโนด (anode) : ขั้วลบ 

ปฏิกิริยารีดักชัน 
(Reduction)  E  มาก 

เปนแคโทด (cathode) : ขั้วบวก

เซลลไฟฟาเคมีท่ีสําคัญมี 2 แบบคือ เซลล
แกลแวนิก (Galvanic cells) และเซลลอิเล็กโทรลิติก 
(Electrolytic cell) ซ่ึงท้ังสองเซลลนี้จะตองเปน
ปฏิกิริยารีดอกซ (Redox  reaction)  
 เซลลแกลแวนิก  เปล่ียนพลังงานเคมีไปเปน
พลังงานไฟฟาเชน เซลลสะสมไฟฟาแบบตะก่ัว     
แบตเตอรี   เซลลถานไฟฉาย   เซลลเช้ือเพลิง เปนตน   
 

 
 
 
 
  
 
 
 

เชน    Zn2+(aq) + 2e- → Zn(s)     E   =  - 0.76  โวลต  

          Cu2+(aq) + 2e- → Cu(s)     E   = + 0.34 โวลต 

แผนภาพเซลลคือ    Zn(s)
    

|Zn2+(aq)||Cu2+(aq)|Cu(s) 

             E0 นอย            E0 มาก 
             anode            cathode 
 

 
ความตางศักยของเซลล  (E0 cell) 
 =    E0cathode -  E0 anode 
 =    +  0.34  -  (- 0.76)  โวลต  
 =    + 1.10   โวลต 
 

เซลลอิเล็กโทรลิติก  เปล่ียนพลังงานไฟฟาไป
เปนพลังงานเคมีเชน  อิเล็กโทรลิซิส  การชุบโลหะ 
เปนตน  จะตองเปนปฏิกิริยารีดอกซเหมือนกับเซลล
แกลแวนิก   แตปฏิกิ ริยาออกซิเดชันเปนแอโนด 
(ข้ัวบวก)  ปฏิกิริยารีดักชันเปนแคโทด (ข้ัวลบ) ซ่ึง
แอโนดและแคโทดรวม เ รี ย กว า  อิ เ ล็ กโตรด 
(electrode) เชน  การชุบชอนดวยเงินตองทําดังนี้ 

 
แบตเตอร่ี 

แอโนด แคโทด 

 
 

ชอน

สารละลาย AgNO3

โลหะเงิน
(Ag)
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ตัวอยางท่ี 4  กําหนดประจุไฟฟาเปน 1.60 x 10-19       
คูลอมบ (C) อิเล็กตรอนจํานวน 1.27 x 1018

อิเล็กตรอนเคล่ือนท่ีผานลวดตอนาที จะมีกระแสไหล 
กี่แอมแปร 

หนวยของประจุไฟฟาเปนคูลอมบ (coulomb : C) ซ่ึง 
 1 C  =  2.998 x 109 esu (electrostatic units) 
 1 F  (Faraday)  =  96,487 C 
             =  1 mole of  electrons 
 วิธีคิด จํานวนอิเล็กตรอนท่ีเคล่ือนท่ีตอวินาที 
ตัวอยางท่ี 1  ประจุของอิเล็กตรอนเปน -1.602 x 10-19 
คูลอมบ  จะมีกี่ electrostatic units  
วิธีคิด 1 C   =   2.998 x 109   esu 
  = (1.602 x 10-19 C ) x ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

C
esux 910998.2    

 =  4.803 x 10-10 esu    
 
ตัวอยางท่ี 2  ประจุไฟฟาของอะลูมิเนียมไอออนเปน 
+3 จะมีกี่คูลอมบ 

วิธีคิด Al3+ +  3e-   →  Al  

 หรือ   Al    →  Al3+  +  3e- 
               

    Positive charge 
=   3 x 1.602 x 10-19   

  =   4.806 x 10-19  C   
 
ตัวอยางท่ี 3  กระแสไฟฟา 1.80 แอมแปร (amp) ผาน
ลวดเปนระยะเวลา 1.36 นาที (min) จะมีกี่คูลอมบ (C)     
วิธีคิด 1.36 min is (1.36 min) ⎜⎛  =  81.6 sec ⎟

⎠
⎞

⎝ min
sec60

 1.80 amp  =  1.80 sec
C   

For 1.80 amp flowing  for 81.6 sec , the charge  
transferred  is ⎟

⎠
⎞

sec
80.1 C

⎜
⎝
⎛ (81.6 sec)   =  147 C      

 
หรือใช สูตร   Q    =     It 
            =   ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

sec
80.1 C (1.36 x 60 sec) 

          =     147  C                                  

 =    ⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

min
1027.1 18 electronsx ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

sec60
min1  

 =    2.12 x 1016  
sec

electrons  

Charge transferred per second 

      =   ⎟
⎠
⎞

sec
1012.2 16 electronsx⎜

⎝
⎛

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛ −

electron
Cx 191060.1  

      =    3.39 x 10-3  
sec
C

      =   3.39 x 10-3  amp.     
 
หรือใชสูตร      Q     =    It 

∴        I     =     Q
t

                     =   
sec)60(

)1027.1)(1060.1( 1819 xCx −

                     =   3.39 x 10-3 amp           Ans 
 
ตัวอยางท่ี 5  ถาไดกระแสไฟฟา 80.0 ไมโครแอม
แปร (microamp)  จาก solar cell  เปนเวลา 100 วัน  
จะมีกี่ฟาราเดย  กําหนดให 1 ฟาราเดย  =  96500          
คูลอมบ 
วิธีคิด เวลาเปนวินาที (Time in seconds) 

        = (100 days) ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎛

⎝ day
hours24 ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

hr
min60 ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

min
sec60  

        =  8.64 x 106 sec 
กระแส (Current)  =   80.0    microamp 
    =   80.0 x 10-6  amp 
ประจุ (Charge)   =   Current x time 
     = ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛ (8.64 x 106 sec) −

sec
100.80 6 Cx

   =   691 C 
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ตัวอยางท่ี 7  เม่ือสารละลาย NaCl ถูกอิเล็กโทรไลต
ดวยกระแสไฟฟา 0.010 แอมแปร เปนเวลานานกี่
วินาทีจึงจะใหแกส H2 0.015 mole ท่ีแคโทด 

แต 1 ฟาราเดย  =   96,500  C  ดังนั้น 691 C 
=   

faradayC
C

/500,96
691  

 =   7.16 x 10-3 Faraday                              
วิธีคิด ปฏิกิริยาท่ีแคโทด (-)  เปนดังนี้  

อิ เ ล็ ก โ ท ร ลิ ซิ ส  ( electrolysis)  ซ่ึ ง เ ป น
กระบวนการทําใหเกิดการเปล่ียนแปลงทางเคมี 
( Chemical change)  ด วยกระแสไฟฟ าห รือ เปน
กระบวนการแยกสารด วยกระแสไฟฟ า  เ ชน 
อิเล็กโทรลิซิสสารละลายโซเดียมคลอไรด(NaCl) 
ปฏิกิริยาเกิดท่ีแอโนดและแคโทดเปนดังนี้ 
 

     Anode (oxidation) : 2 Cl-(aq) → Cl2(g) + 2e- 
     Cathode (reduction) :  

        2H2O(l) + 2e- → H2(g) + 2OH-(aq) 
 
ตัวอยางท่ี 6   เม่ือสารละลาย NaCl ถูกอิเล็กโทรไลต 
จะตองใชปริมาณไฟฟากี่ฟาราเดยเพื่อท่ีแอโนดจะได
แกสคลอรีน (Cl2) ออกมา 0.015 โมล 
วิธีคิด แอโนด (+) : เกิดปฏิกิริยาออกซิเดชัน 

  2 Cl-(aq) → Cl2(g)  +    2e- 
             
 

2 mole electron จะตองใช
ปริมาณไฟฟา = 2 ฟาราเดย
ตอ 1 mole Cl2 

 
ดังนั้นถาตองการ 0.015 mole Cl2 จะตองใชปริมาณ
ไฟฟา 

 =   (0.015 mole of Cl2) ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛

2Cl of mole 1
faradays 2   

 =   0.030   Faraday    
 

 2H2O(l) +    2e- → H2(g) + 2OH-(aq) 
        

     2 mole electron จะตองใชปริมาณไฟฟา     
     2 ฟาราเดยตอ 1 mole H2 
 

(0.015 mole of H2) ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛

2H of mole 1
faradays 2  =  0.030 faraday 

(0.030 Faraday)  =  2900 C ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
faraday

C500,96

ดังนั้นกระแสไฟฟา 0.010  amp   =   0.010  C/sec 
=   

sec/010.0
2900C   

C
 =    2.9 x 105   sec                                     
 
ตัวอยางท่ี 8  ในการอิเล็กโทรลิซิสซิงค (II) คลอไรด
ท่ีหลอมเหลว (ZnCl2) จะไดโลหะสังกะสีกี่กรัมท่ี
แคโทด  เม่ือผานกระแสไฟฟา 0.010 แอมแปรเปน
เวลา 1.0 ช่ัวโมง (มวลอะตอมของ Zn = 65.37) 
วิธีคิด 0.010 amp for 1 hour is  

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

sec
010.0 C

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

hour
min60 ⎟

⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

min
sec60   =   36 C 

 

     =      3.7 x 10-4    faraday 

faraday
C

C

500,96

36

ในซิงค (II) คลอไรดท่ีหลอมเหลว ปฏิกิริยาที่แคโทด
เปนดังนี้ 

Zn2+  +  2e-  →  Zn 
  
 1 mole = 65.37 g   

    =  2 mole electrons  
    = 2 Faradays    
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ดังนั้นปริมาณไฟฟา 3.7 x 10-4 Faradays จะได Zn 

=    (3.7 x 10-4 Faradays) ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
Faradays 2

 Znof mole 1  

=    1.8 x 10-4   mole of Zn 

 =    (1.8 x 10-4 mole of Zn ) ⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

mole
g37.65  

 =    0.012    g     
 
ตัวอยางท่ี 9  ถามีเซลลอิเล็กโทรลิติกสองเซลล เซลล
หนึ่งเปนสารละลาย AgNO3 และอีกเซลลหนึ่งเปน
สารละลาย NaCl เม่ือเซลลท้ังสองถูกอิเล็กโทรไลต
ในเซลลท่ีหนึ่งจะได Ag  0.0198 กรัมท่ีแคโทด  จง
หาวาในเซลลท่ีสองจะใหแกส H2 ออกมาก่ีโมลท่ี
แคโทด (มวลอะตอมของ Ag = 107.870)  
วิธีคิด   
ในเซลลแรก   ปฏิกิริยารีดักชันเกิดท่ีแคโทดเปนดังนี ้

 Ag+(aq)  +  e-  →  Ag(aq)      
                         

                                1 mole = 107.870 g  
     

                     1 mole electron = 1 Faraday 
ดังนั้นจะตองใชปริมาณไฟฟาท้ังหมด 

 =   ×
)g/mole 107.870(
)Ag of g  0.0198(

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
Ag of mole

Faraday 1  

 =   1.84 x 10-4   Faraday 
ในเซลลท่ีสอง จํานวณฟาราเดยท่ีผานในเซลลนี้
เทากับในเซลลแรก  =  1.84 x 10-4 F   ปฏิกิริยาท่ี
แคโทดในเซลลท่ีสองเปนดังนี้ 

2H2O   + 2e-  →  H2  +  2OH- 
  

   2 mole electron = 2 F 
   =   2 x 96,500 C 

=   (1.84 x 10-4 F)  ⎟
⎠

⎞
⎜
⎝

⎛
F 2

H of mole 1 2  

=   9.20 x 10-5 mole of  H2                   
 

ตัวอยางท่ี 10  สมมุติปฏิกิริยาท่ีแอโนดเปนดังนี้   

6H2O → O2 + 4H3O
+ + 4e- พบวาเกิดแกสออกซิเจน

ช้ืน 36.6 cm3  ท่ีความดัน 743 Torr ท่ีอุณหภูมิ 25 °C 
ความดันไอน้ําอ่ิมตัวท่ี  25 °C เทากับ 23.8 Torr จงหา
จํานวนโมลของ H3O

+ ท่ีเกิดท่ีข้ัวแอโนด 
วิธีคิด จากสูตร              PV    =    nRT 

       

ดังนั้นจะไดแกส H2  

   ∴   n   =  
RT
PV  

      
( )

   =   
( )K

moleK
atmdm

dmxatm

2515.273
.

.0821.0

106.36
760

8.23743

3

33

+⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛ − −

 

   =   1.41 x 10-3 mole of O2 
 

จากสมการ :  6H2O →   O2 + 4 H3O
+    + 4e- 

 

จํานวนโมล  H3O
+   =   4 mole O2 

       =   4 x 1.41 x 10-3  
       =   5.64 x 10-3              
 
ตัวอยางท่ี 11  กําหนดปฏิกิริยาท่ีแอโนดของเซลล   

แกลแวนิกใหดังนี้  Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e-  จะให
ปริมาณไฟฟาออกมากี่ฟาราเดย  ถาในปฏิกิริยานี้ใช
สังกะสีหนัก 1.00 กรัม (มวลอะตอมของ Zn = 65.37) 

วิธีคิด            Zn(s)   →   Zn2+(aq)  +   2e-   
                             

     1 mole  =  65.37 g            2 mole electron 
                    =  2 F (Faraday) 
ดังนั้นจะใหปริมาณไฟฟาออกมา 
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     =     ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
g/mole 65.37

 Znof g 1.00
⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

 Znof mol 1
Faradays 2  

     = 0.0306    Faraday   
 
ตัวอยางท่ี 12  กําหนดปฏิกิริยาท่ีแคโทดของเซลล   

แกลแวนิกใหดั งนี้  Cl2(g)  +  2e- → 2Cl-(aq)  ถา
ปฏิกิริยานี้ใชคลอรีนหนัก 1.00 กรัม จะใหปริมาณ
ไฟฟ า อ อกม ากี่ ฟ า ร า เ ด ย  (มวลอะตอมขอ ง                
Cl = 35.453) 
วิธีคิด ปฏิกิริยาท่ีแคโทดเปนดังนี้ 

                    Cl2(g)    +       2e-        →   2Cl-(aq) 
                          

      1 mole  Cl2         2 mole electron 
       = 2 x 35.453      =  2 F  
       = 70.906 g    =  2 x 96,500 C 
 

ดังนั้นถาใชคลอรีนหนัก 1.00 กรัม จะใหปริมาณ

ไฟฟาออกมา  =    ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
g/mole 70.906

Cl of g 1.00 2
⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛

2Cl of mole 1
Faradays 2

               =     0.0282       Faraday      
 
ตัวอย าง ท่ี  13  กํ าหนดปฏิกิ ริยารวมของเซลล    

แกลแวนิกใหดังนี้  Zn(s) + Cl2(g) → Zn2+(aq) + 
2Cl-(aq) ถาใชZn หนัก 1.50 กรัม  จะตองใชเวลากี่
วินาที จึงใหกระแสไฟฟาออกมา 0.10 แอมแปร (มวล
อะตอมของ Zn = 65.37) 
วิธีคิด ปฏิกิริยาออกซิเดชันคือ 

                      Zn(s)   →   Zn2+(aq)   +   2e-   
                          

        1 mole Zn   2 mole electron 
        =  65.37 g           =  2 Faraday 
 

           
molg /37.65
 Znof g 1.50       =        0.0229     mol of Zn 

 

(0.0229 mol of Zn) ⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

 Znof mol 1
Faradays 2     =     0.0458        

      

(0.0458 Faraday) ⎟⎟
⎠

⎞

⎝ Faraday
C500,96⎜⎜

⎛  =      4420     C 

 

The desired current is 0.10 amp, or 0.10 C/sec 

     =     ⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

C/sec 0.10
C 4420      =     4.4 x 104   sec          

 
ตัวอยางท่ี 14  ในแบตเตอร่ีสะสมไฟฟาแบบตะก่ัว
ปฏิกิริยาท่ีแอโนดเปนดังนี้  Pb(s) + HSO4

- + H2O 

→ PbSO4(s) + H3O
+ + 2e-  แบตเตอร่ีแบบนี้เปน

แบบ “100 ampere-hours”  หมายความวาจะให
กระแสไฟฟา 100 amp ตอ 1 ช่ัวโมง หรือ 1amp ตอ 
100 ช่ัวโมง  จงหาวาท่ีแอโนดจะตองใชตะกั่ว (Pb) กี่
กรัม (มวลอะตอมของ Pb = 207.19) 
วิธีคิด 1 ampere for 100 hours is 

 ( ) ⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛
⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

min
sec60min60hours 100

sec
C1

hour
 

 =       3.6 x 105 C 

 =        ⎟⎟
⎠

⎞

⎝ C/Faraday 96,500
C 360,000

⎜⎜
⎛  

 =       3.73  Faradays 

Pb(s) + HSO4
- + H2O → PbSO4(s) + H3O

+ +   2e- 
                         

1 mole =  207.19 g               2 mole electron 
        =  2 F 
ดังนั้นจะตองใช  

     Pb    =   (3.73 F) ⎟
⎠
⎞

⎝ F 2
Pb of mole 1

⎜
⎛

⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

mole
g19.207  

              = 385 g    
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ตัวอยางท่ี 15  ใน flashlight cell ปฏิกิริยาท่ีแคโทด

เปนดังนี้  2MnO2(s) + Zn2+ + 2e- → ZnMn2O4(s) ถา 
flashlight cell ใหกระแสออกมา 4.6 มิลลิแอมแปร 
(milliamp) จะตองใชเวลากี่วินาที  ถาเร่ิมตน MnO2 
หนัก 3.50 กรัม (มวลอะตอมของ O = 15.9994 , Mn 
= 54.9380) 
วิธีคิด 1 mole of MnO2  

=    54.9380 + (2 x 15.9994)    =    86.94    g 

⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
g/mole 86.94

MnO of g 3.50 2     =      0.0403     mole 

2MnO2(s) + Zn2+ + 2e- → ZnMn2O4(s) 
            
  2 mole          2 mole electron  =  2 F 

 

ดังนั้นจะตองใชเวลา 

     =   (0.0403 mole of MnO2) ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛

2MnO of moles 2
Faradays 2  

          ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
Faraday

C 96,500
⎟
⎠
⎞

⎜
⎝
⎛

sec
C0046.0  

     =   8.5 x 105  sec  (which is about 10 days)       
 
ตัวอยางท่ี 16  กําหนดปฏิกิริยาคร่ึงเซลลใหดังน้ี  

     Cu2+(aq) + e- → Cu+(aq) E0  =  + 0.15 V  

     2H+(aq) + 2e- → H2(g) E0  =     0.00 V  

     CuI(s) + e- → Cu(s) + I-(aq) E0  =  - 0.17 V  

     Zn2+(aq) + 2e- → Zn(s) E0  =  - 0.76 V 
จงคํานวณหาความตางศักดิ์ของเซลล    

     Zn|Zn2+(1M)||I-(1M)|CuI|Cu  
 

วิธีคิด 
Oxidation : Zn(s) → Zn2+(aq) + 2e-  E1

0  =  +0.76 V 

Reduction : CuI(s) + e- → Cu(s) + I-(aq)  
      E2

0  =  - 0.17 V 
Redox reaction :  

2CuI(s) + Zn(s) → Zn2+(aq) + 2Cu(s) + 2I-(aq) 
E0 ของเซลล   =     E1

0  +  E2
0 

          =     + 0.76 – 0.17 V 
          =     + 0.59 V    
 
หรือใชสูตร ...     E0

cell    =    E0
cathode  -   E

0
anode 

             =    - 0.17 – (- 0.76) 
             =    + 0.59   V   
 
สมการของเนินสท (Nernst’s Equation) 

Ecell   =    E0
cell - n

0592.0  log K 

 
Ecell    = ความตางศักยของเซลลท่ีไมใชสภาวะ 

มาตรฐาน 
E0

cell  = ความตางศักยของเซลลท่ีสภาวะมาตรฐาน 
n       = จํานวนอิเล็กตรอนท่ีเปล่ียนแปลงในปฏิกิริยา 

รีดอกซ 
K      = คาคงท่ีสมดุล 
 

ตัวอยางท่ี 17  จงคํานวณหาความตางศักดิ์ของเซลล    
Pt|H2(0.50 atm)|H+(0.10 M)||MnO4

-(0.10 M), Mn2+(1.0 M), H+(0.10 M)|Pt    

กําหนด E0 ใหดังน้ี 

2H+(aq) + 2e- → H2(g)  E0  =     0.00 V  

MnO4
-(aq) + 8H+(aq) + 5e- → Mn2+(aq) + 4H2O(l) 

E0  =     1.51 V 
วิธีคิด   The half-reactions are combined as follows : 

(1)      5H2 → 10H+ + 10e-       E0  =     0.00 V 

(2)      16H+ + 2MnO4
- + 10e- → 2Mn2+ + 8H2O   

      E0  =     1.51 V 

(1) + (2)      6H+ + 2MnO4
- + 5H2 → 2Mn2+ + 8H2O 

      E0
cell  =  + 1.51 V 
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จากสมการของเนินสท 

Ecell  =   E0
cell - n

0592.0  log K 

        =   E0
cell - n

0592.0  log 
⎟
⎟
⎠

⎞
⎜
⎜
⎝

⎛
+

+

5
H

2-
4

6

8
2

22

2
P . ][MnO ][H

O][H . ][Mn  

       =  +1.51 - 
10
0592.0 log ( ) ( )

( ) ( ) ( ) ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
526

82

50.010.010.0
11  

       =  +1.51 – (5.92 x 10-3) log (3.2 x 109)  
       =  +1.51 – (5.92 x 10-3) (9.505)  
       =      + 1.45 Volt     
 
ตัวอยางท่ี 18  จงคํานวณหาความเขมขนของ Sn4+ ท่ี
อยูในสารละลายกับ 1.00 M Sn2+ ion  เม่ือนํามาตอ
กับคร่ึงเซลลไฮโดรเจน  ซ่ึง Sn2+ จะถูกออกซิไดส 
หรือ Sn4+ จะถูกรีดิวซภายใตสภาวะเดียวกันและจะ
ไดความตางศักยของเซลลเทากับศูนย  กําหนดให 
 

     Sn4+(aq) + 2e- → Sn2+(aq) E0  =  + 0.13 V  

     2H+(aq) + 2e- → H2(g) E0  =     0.00 V  
 

วิธีคิด    
Oxidation : H2(g) → 2H+(aq) + 2e-  E1

0  =   0.00 V 
       + 

Reduction : Sn4+(aq) + 2e- → Sn2+(aq) E2
0  =  + 0.13 V 

Redox :  

Sn4+(aq) + H2(g) → Sn2+(aq) + 2H+(aq) E0
cell  = 0.13 V 

จากสมการของเนินสท 

Ecell  =   E0
cell - n

0592.0  log K 

Ecell  =   E0
cell - n

0592.0  log 
⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
+

++

][H ][Sn
][H . ][Sn

2
4

22
 

0    =  0.13 - 
2

0592.0 log ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝

⎛
+ (1) ][Sn
(1) (1)

4

2
 

0    =  0.13 - 
2

0592.0 log 
][Sn

1
4+

 

     log 
][Sn

1
4+

   =    ( )( )
(

 

log [Sn4+]      =      - 4.4 เปด antilog 
จะได  [Sn4+]   =     4 x 10- 5    M    
 

P, T

 

P, T

การเปล่ียนแปลงพลังงานอิสระ (ΔG) กับ 
electrochemical process ในเซลลท่ีอุณหภูมิและ   
ความดันคงท่ี  เขียนเปนสมการไดดังนี้ 

 

ΔG  =      - nFE … (1) 
 

เม่ือ  n  =  จํานวนโมลของอิเล็กตรอนท่ีเปล่ียนแปลง 
  ในปฏิกิริยารีดอกซ 

        E  =  ศักยไฟฟาของเซลล 
        F  =  คาคงท่ีของฟาราเดย  =  96,500  คูลอมบ 

 ถา  E  >  0  แลว  ΔGP, T  <  0  ปฏิกิริยาใน
เซลลนี้จะเกิดข้ึนเองได (spontaneous reaction) 

 แตถา  E  <  0 , ΔGP, T  >  0  ปฏิกิริยา
ยอนกลับในเซลลจะเกิดข้ึนเองได  หรือปฏิกิริยาไป
ข า ง หน า ข อ ง เ ซลล เ กิ ด ข้ึ น เ อ ง ไม ไ ด แ ล ะ ถ า                

E  =  ΔGP, T  =  0  (เชนไฟหมดหมอแบตเตอร่ี) 
ป ฏิ กิ ริ ย า ข อ ง เ ซ ล ล นี้ จ ะ เ ข า สู ภ า ว ะ ส ม ดุ ล 
(equilibrium)  ในสภาวะมาตรฐานจะได 

ΔG0  =      - nFE0 … (2) 
 

สภาวะมาตรฐานอุณหภูมิ 25 0C  หรือ 298 K 
  

ตัวอยางท่ี 19  ถาความเขมขนของ Fe2+ และ Fe3+ 
เทากันจะตองใช [Ag+] กี่โมลตอลิตร  จึงจะทําให

เซลลแกลแวนิกท่ีเกิดจาก Ag+|Ag และ Fe3+|Fe2+ เปน
ศูนย  ปฏิกิริยาเปนดังนี้   
Fe2+( aq)  +  Ag+( aq)    Fe3+( aq)  +  Ag( s)        
และคํานวณหาคาคงท่ีสมดุลของปฏิกิริยานี้ท่ี 25 0C  
เม่ือ 

        Ag+ + e- → Ag    E0  =    0.799 V  
)0.0592

13.02     =    4.4 
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        Fe  + e  → Fe
 

3+ - 2+    E0  =    0.771 V  

วิธีคิด   จากปฏิกิริยา  
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             Fe2+(aq) + Ag+(aq)   Fe3+(aq) + Ag(s) 

    Pt|F 2+

  E0
ce

- 71 V 
0.028 V 

จากสมก

cell  =   E0
cell - 

แผนภาพเซลลเปนดังนี้  e |Fe
 

3+||Ag+|Ag 

|Fe
  ∴ ll   =    0

Ag Ag
E

|+
  -    0

Fe 23 ++E

     =     + 0.799    0.7
     =     + 

ารของเนินสท   

E
n

0592.0  log ⎟⎟
⎠

⎞
⎜⎜
⎝ g[

 

⎛
++

+

][A ]Fe
][Fe

2

3
 

0    =    0.028 -   
1

0592.0  log 
][Ag +

 

1    

592  log g+]   

g [Ag

  0    =    0.028 + 0.0 [A
 

lo +]       =       
0.0 

028.0
−

592
 

g จะ + -3    

ากสูตร nFE0 

               log K 

         =   - 0.47 
เปด antilo  [Ag ]  =  0.34   mol.dm
        

ได

จ   ΔG0 =      - 

=       
2.303RT

0GΔ  

=       
2.303RT

0nFE  

=       
0.0592

0nE  

=       
0.059

028.0
2

 

=      

 K     =     

  0.47 

∴
][Ag ][Fe

][Fe
2

3

++

+

     =     3.0            

ปฏิกิริยาคือ  Zn(s) + Cu2+(aq) → Cu(s) + Zn2+(aq) 

( )

 

ตัวอยางท่ี 20  จงคํานวณหา ΔS0 ของปฏิกิริยา
ออกซิเดชันของ 1.00 mol Zn ใน 1.00 M Zn2+ และ 
1.00 M Cu2+ ใน Daniell cell ท่ีอุณหภูมิ 298 K 

สมมุติความเขมขนของผลิตภัณฑและสารต้ังตนไม
เปล่ียนแปลงเม่ือปริมาตรเปล่ียน  กําหนดให 
 

     Zn2+(aq) + 2e- → Zn(s) E0  =  - 0.76 V 

     Cu2+(aq) + 2e- → Cu(aq) E0  =  + 0.34 V  

     ΔH0
product  =    - 36.34 kcal.mol-1 

     ΔH0
reactant  =  + 15.39 kcal.mol-1 

 

วิธีคิด   แผนภาพเซลลคือ   

Zn(s)|Zn2+(aq)|| Cu2+(aq)| Cu(s)  

∴    E0
cell   =    -   0

Cu Cu2E
|+

0
 ZnZn2E
|+

      =   + 0.34 – (- 0.76) V 
      =   + 1.10 V 
 

จากสูตร  ΔG0 =         - E0nF 
   =         - (1.10) (2) (96500) 
   =         - 212 kJ 
จากสูตร 

    ΔH0 =       ΔH0
product  -  ΔH0

reactant 
 =       - (36.34  kcal/mol) - (15.39 kcal/mol) 
 =       - 51.73 kcal  

=       - 216 kJ 

จากสูตร  ΔG0 =         ΔH0 - TΔS0 
 

∴  ΔS0     =     
298

212- - 216-       

     =     
K298

J 4000 -  

      = - 13 J.K-1    
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