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Temperature

 19.1 Temperature and the Zeroth Law of Thermodynamics 569

ple, if you stand in bare feet with one foot on carpet and the other on an adjacent 
tile floor, the tile feels colder than the carpet even though both are at the same tem-
perature. The two objects feel different because tile transfers energy by heat at a 
higher rate than carpet does. Your skin “measures” the rate of energy transfer by 
heat rather than the actual temperature. What we need is a reliable and reproduc-
ible method for measuring the relative hotness or coldness of objects rather than 
the rate of energy transfer. Scientists have developed a variety of thermometers for 
making such quantitative measurements.
 Two objects at different initial temperatures eventually reach some intermediate 
temperature when placed in contact with each other. For example, when hot water 
and cold water are mixed in a bathtub, energy is transferred from the hot water to 
the cold water and the final temperature of the mixture is somewhere between the 
initial hot and cold temperatures.
 Imagine that two objects are placed in an insulated container such that they 
interact with each other but not with the environment. If the objects are at differ-
ent temperatures, energy is transferred between them, even if they are initially not 
in physical contact with each other. The energy-transfer mechanisms from Chap-
ter 8 that we will focus on are heat and electromagnetic radiation. For purposes 
of this discussion, let’s assume two objects are in thermal contact with each other 
if energy can be exchanged between them by these processes due to a tempera-
ture difference. Thermal equilibrium is a situation in which two objects would not 
exchange energy by heat or electromagnetic radiation if they were placed in ther-
mal contact.
 Let’s consider two objects A and B, which are not in thermal contact, and a third 
object C, which is our thermometer. We wish to determine whether A and B are in 
thermal equilibrium with each other. The thermometer (object C) is first placed 
in thermal contact with object A until thermal equilibrium is reached1 as shown in 
Figure 19.1a. From that moment on, the thermometer’s reading remains constant 
and we record this reading. The thermometer is then removed from object A and 
placed in thermal contact with object B as shown in Figure 19.1b. The reading is 
again recorded after thermal equilibrium is reached. If the two readings are the 
same, we can conclude that object A and object B are in thermal equilibrium with 
each other. If they are placed in contact with each other as in Figure 19.1c, there is 
no exchange of energy between them.

A

C C

A B

The temperatures of A and B are measured 
to be the same by placing them in thermal 
contact with a thermometer (object C).

No energy will be 
exchanged 
between A and B 
when they are 
placed in thermal 
contact with each 
other.

B

a b c

Figure 19.1  The zeroth law of 
thermodynamics.

1We assume a negligible amount of energy transfers between the thermometer and object A in the time interval dur-
ing which they are in thermal contact. Without this assumption, which is also made for the thermometer and object 
B, the measurement of the temperature of an object disturbs the system so that the measured temperature is differ-
ent from the initial temperature of the object. In practice, whenever you measure a temperature with a thermometer, 
you measure the disturbed system, not the original system.

อุณหภูมิคือปริมาณที่บอกถึงความร้อนหรือเย็น อาจวัดได้โดยการถ่ายเท
ความร้อนของวัตถุ ความเร็วของวัตถุ หรือพลังงานจลน์ของวัตถุ 
กฎข้อที่ศูนย์ของอุณหพลศาสตร์ (Zeroth law of thermodynamics) 
“ถ้าระบบ A และ C อยู่ในภาวะสมดุลทางอุณหพลศาสตร์ และระบบ B 
และ C อยู่ในสภาวะสมดุลทางอุณหพลศาสตร์แล้ว ระบบ A และ B จะอยู่
ในภาวะสมดุลทางอุณหพลศาสตร์ 
ด้วยเช่นกัน” 
‣ ไม่เกิดการถ่ายเทความร้อน                                                  
ระหว่าง A กับ B (ตามรูป)
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The absolute temperature scale

572 Chapter 19 Temperature

(Fig. 19.5). The agreement among thermometers using various gases improves as 
the pressure is reduced.
 If we extend the straight lines in Figure 19.5 toward negative temperatures, we 
find a remarkable result: in every case, the pressure is zero when the temperature 
is 2273.158C! This finding suggests some special role that this particular tempera-
ture must play. It is used as the basis for the absolute temperature scale, which sets 
2273.158C as its zero point. This temperature is often referred to as absolute zero. It 
is indicated as a zero because at a lower temperature, the pressure of the gas would 
become negative, which is meaningless. The size of one degree on the absolute tem-
perature scale is chosen to be identical to the size of one degree on the Celsius 
scale. Therefore, the conversion between these temperatures is

 TC 5 T 2 273.15 (19.1)

where TC is the Celsius temperature and T is the absolute temperature.
 Because the ice and steam points are experimentally difficult to duplicate and 
depend on atmospheric pressure, an absolute temperature scale based on two new 
fixed points was adopted in 1954 by the International Committee on Weights and 
Measures. The first point is absolute zero. The second reference temperature for this 
new scale was chosen as the triple point of water, which is the single combination of 
temperature and pressure at which liquid water, gaseous water, and ice (solid water) 
coexist in equilibrium. This triple point occurs at a temperature of 0.018C and a pres-
sure of 4.58 mm of mercury. On the new scale, which uses the unit kelvin, the tem-
perature of water at the triple point was set at 273.16 kelvins, abbreviated 273.16 K.  
This choice was made so that the old absolute temperature scale based on the ice 
and steam points would agree closely with the new scale based on the triple point. 
This new absolute temperature scale (also called the Kelvin scale) employs the SI 
unit of absolute temperature, the kelvin, which is defined to be 1/273.16 of the dif-
ference between absolute zero and the temperature of the triple point of water.
 Figure 19.6 gives the absolute temperature for various physical processes and 
structures. The temperature of absolute zero (0 K) cannot be achieved, although 
laboratory experiments have come very close, reaching temperatures of less than 
one nanokelvin.

The Celsius, Fahrenheit, and Kelvin Temperature Scales3

Equation 19.1 shows that the Celsius temperature TC is shifted from the absolute 
(Kelvin) temperature T by 273.158. Because the size of one degree is the same on 
the two scales, a temperature difference of 58C is equal to a temperature difference 
of 5 K. The two scales differ only in the choice of the zero point. Therefore, the 
ice-point temperature on the Kelvin scale, 273.15 K, corresponds to 0.008C, and the 
Kelvin-scale steam point, 373.15 K, is equivalent to 100.008C.
 A common temperature scale in everyday use in the United States is the Fahren-
heit scale. This scale sets the temperature of the ice point at 328F and the tempera-
ture of the steam point at 2128F. The relationship between the Celsius and Fahrenheit 
temperature scales is

 TF 5 9
5TC 1 328F (19.2)

We can use Equations 19.1 and 19.2 to find a relationship between changes in tem-
perature on the Celsius, Kelvin, and Fahrenheit scales:

 DTC 5 DT 5 5
9 DTF (19.3)

 Of these three temperature scales, only the Kelvin scale is based on a true zero 
value of temperature. The Celsius and Fahrenheit scales are based on an arbitrary 
zero associated with one particular substance, water, on one particular planet, the 

Trial 2

Trial 3

Trial 1
P

200
T (!C)

1000"100"200

For all three trials, the pressure 
extrapolates to zero at the 
temperature "273.15!C.

Figure 19.5  Pressure versus 
temperature for experimental tri-
als in which gases have different 
pressures in a constant-volume gas 
thermometer.

Pitfall Prevention 19.1
A Matter of Degree Notations for 
temperatures in the Kelvin scale do 
not use the degree sign. The unit 
for a Kelvin temperature is simply 
“kelvins” and not “degrees Kelvin.”

3Named after Anders Celsius (1701–1744), Daniel Gabriel Fahrenheit (1686–1736), and William Thomson, Lord Kel-
vin (1824–1907), respectively.
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Interior of the Sun 

Solar corona

Surface of the Sun
Copper melts

Water freezes
Liquid nitrogen
Liquid hydrogen
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Lowest temperature
achieved ˜ 10–9 K 

Temperature (K)

Note that the scale is logarithmic.

Figure 19.6  Absolute tempera-
tures at which various physical 
processes occur.

-
C, the other may indicate a slightly different value. 

The discrepancies between thermometers are especially large when the tempera-

-
peratures over which it can be used. A mercury thermometer, for example, cannot 

C, and an alcohol ther-
C, the boiling point of 

alcohol. To surmount this problem, we need a universal thermometer whose read-
ings are independent of the substance used in it. The gas thermometer, discussed 

One version of a gas thermometer is the constant-volume apparatus shown in Fig-
ure 19.3. The physical change exploited in this device is the variation of pressure 
of a fixed volume of gas with temperature. The flask is immersed in an ice-water 

 is raised or lowered until the top of the mercury in 
, the difference between the 

A B

The volume of gas in the flask is 
kept constant by raising or 
lowering reservoir B to keep the 
mercury level in column A 
constant.

h

Scale

0

Mercury
reservoir

Flexible
hose

Bath or
environment
to be measured

P
Gas
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History of the universe
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Avogadro’s number

ในบางครั้ง เราจะบอกจำนวนอะตอมหรือโมเลกุลเป็นโมล (mole, n) 
ถ้าเราให้จำนวนโมเลกุลเป็น N จำนวนโมลก็จะสามารถหาได้โดย

n =
N

NA

NA (Avogadro’s number) = 6.023 x 1023 molecules/mole

หรือถ้าเราบอกเป็นมวลของธาตุต่าง ๆ

n =
m

M

โดยที่ M คือ molar mass ของธาตุชนิดต่าง ๆ (หรือ atomic mass) ใน
หน่วย g/mole เช่นมวลของ He หนึ่งอะตอมคือ 4.00 u molar mass ของ 
He คือ 4.00 g/mole
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Ideal gas

พิจารณาก๊าซที่ความดันต่ำ ๆ ไม่มีแรงกระทำระหว่างโมเลกุลของก๊าซ 

(Boyle’s law)
เมื่อให้อุณภูมิของก๊าซคงที่ ความดันจะแปรผกผันกับปริมาตร 

(Charles’s law)
เมื่อให้ความดันของก๊าซคงที่ ปริมาตรจะแปรผันตรงกับอุณหภูมิ 

(Gay-Lussac’s law)
เมื่อให้ปริมาตรของก๊าซคงที่ ความดันจะแปรผันตรงกับอุณหภูมิ 

(Avogadro's law )
ที่อุณหภูมิและความดันเท่ากัน ถ้าปริมาตรของก๊าซชนิดใด ๆ เท่ากัน ก๊าซ
เหล่านั้น ๆ ก็จะมีจำนวนโมเลกุลเท่ากัน
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Ideal gas

PV = nRT เป็น Empirical law

R (universal gas constant) = 8.314 J/mol K 

ลองคำนวณปริมาตรของก๊าซใด ๆ 1 โมลที่อุณหภูมิห้อง (25 C) ที่ความ
ดันหนึ่งบรรยากาศ (1 atm, 1.013 x 105 Pa ) เราจะได้ว่าปริมาตรจะมี
ค่า 

ซึ่งมีค่าประมาณ 24.5 ลิตร โดยไม่ขึ้นอยู่กับชนิดของก๊าซ

V =
nRT

P

=
(1)(8.314)(298.15)

1.013⇥ 105
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Ideal gas

ในบางครั้งเราจัดรูปสมการของก๊าซในอุดมคติได้โดย
PV = nRT

=
N

NA
RT

= NkBT

โดยที่                                         คือ Boltzmann’s constantkB(= 1.38⇥ 10�23J/K)
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P-V-T diagram

PV = nRT

=
N

NA
RT

= NkBT

ถ้าเราพิจารณาให้อุณภูมิคงที่ เรา
เรียกการเปลี่ยนแปลงที่อุณหภูมิ
คงที่ว่า Isothermal

ถ้าเราพิจารณาระบบก๊าซที่ปริมาตร
คงที่ กราฟระหว่าง P และ T จะเป็น
เส้นตรง และจะเห็นว่าความดันจะ
เป็นศูนย์เมื่ออุณหภูมิเข้าสู่ 0 K

isotherms

isochors

isochors/isovolumes
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P-V-T diagram

PV = nRT

=
N

NA
RT

= NkBT

ถ้าเราพิจารณาระบบก๊าซที่ความดัน
คงที่ กราฟระหว่าง T และ V จะเป็น
เส้นตรง

iso
bars
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ตัวอย่าง

กระป๋องสเปรย์บรรจุก๊าซชนิดหนึ่งไว้ที่ความดันสองเท่าของความดัน
บรรยากาศ และมีปริมาตร 125.00 ลูกบาศก์เซนติเมตร ที่อุณหภูมิ 22 
องศาเซลเซียส กระป๋องสเปรย์นี้ถูกโยนเข้ากองไฟทำให้อุณหภูมิสูงขึ้น
เป็น 195 องศาเซลเซียส จงหาความดันที่เกิดขึ้นข้างในกระป๋อง (โดย
สมมติให้การเปลี่ยนแปลงของปริมาตรของกระป๋องมีค่าน้อยมาก)
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ตัวอย่าง

มวลของบอลลูนลูกหนึ่งกับตะกร้ามีค่าเท่ากับ 200 กิโลกรัม (ไม่รวม
อากาศภายใน) อากาศภายนอกมีอุณหภูมิเท่ากับ 10 องศาเซลเซียสและ
ความดันหนึ่งบรรยากาศ ถ้าปริมาตรของบอลลูนคือ 400 ลูกบาศก์เมตร  
ระดับอุณภูมิเท่าไหร่ที่อากาศภายในบอลลูนควรถูกทำให้ร้อนขึ้นก่อน
ปล่อยขึ้นฟ้า (ให้ความหนาแน่นของอากาศที่ 10 องศาเซลเซียสมีค่า
เท่ากับ 1.244 กิโลกรัมต่อลูกบาศก์เมตร)
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Molecular model of an ideal gas

ในบทนี้เราจะศึกษาถึงโมเดลที่เราใช้ในการบรรยายก๊าซโดย
วัตถุประสงค์คือการหาความสัมพันธ์ระหว่าง  

อุณหภูมิและความดัน กับ การเคลื่อนที่ของโมเลกุล

MicroscopicMacroscopic

พิจารณาระบบของก๊าซให้ประกอบด้วยอนุภาค
ขนาดเล็ก ๆ (เช่นโมเลกุลหรืออะตอม) โดย
อนุภาคเหล่านี้ 
‣ ประพฤติตนตามกฎการเคลื่อนที่ของนิวตัน 
‣ ไม่สนใจอันตรกิริยาระหว่างอนุภาค 
‣ เหมือนกันในทุกทิศทาง (Isotropic) 
‣ ชนแบบยืดหยุ่นกับกำแพง
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Molecular model of an ideal gas

structural 
 is a theoretical construct designed to represent a system that cannot be 

observed directly because it is too large or too small. For example, we can only 
observe the solar system from the inside; we cannot travel outside the solar system 
and look back to see how it works. This restricted vantage point has led to different 

 with the Earth at 
 with the Sun at the center. Of course, the latter 

has been shown to be correct. An example of a system too small to observe directly 

 (Section 42.4). 

dictions of how the movement of Mars should appear from the Earth. It turns out 

d

d d
z x

y

m 0

vxi

vi
S

One molecule of the gas 
moves with velocity v on 
its way toward a collision 
with the wall.

S

Figure 21.1 

vyi

vxi

vyi

–vxi

vi
S

vi
S

The molecule’s x 
component of 
momentum is 
reversed, whereas 
its y component 
remains 
unchanged.

�p
xi

= �m0vxi � (m0vxi) = �2m0vxi

โมเมนตัมก่อนชนโมเมนตัมหลังชน
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Molecular model of an ideal gas

¯F
i,on molecule

= �2m0vxi
�t

= �m0v2
xi

d

เราสามารถเขียนแรงเฉลี่ยที่กำแพงกระทำต่อโมเลกุลได้ว่า

�t =
2d

v
xi

ระยะเวลาระหว่างการ
ชนสองครั้งบนด้าน
เดียวกันของกำแพง 

แรงเฉลี่ยที่โมเลกุลแต่ละตัวกระทำต่อกำแพง ตามกฎข้อที่สามของนิวตัน

¯F
i,on wall

=

m0v2
xi

d

แรงเฉลี่ยที่โมเลกุลทั้งหมดกระทำต่อกำแพง

F =
m0

d

nX

i=1

v2
xi

ค่าเฉลี่ยของแรงในแต่ละช่วง
เวลามีค่าเท่า ๆ กัน
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Molecular model of an ideal gas

เรามาพิจารณาค่าเฉลี่ยของ (ค่าความเร็วตามแนวแกน x ยกกำลังสอง) 
สำหรับ N โมเลกุล

nX

i=1

v2
xi

= Nv2
x

แทนค่ากลับไปที่แรงเฉลี่ยของโมเลกุลทั้งหมดที่กระทำต่อกำแพง

F =
m0

d
Nv2

x

พิจารณาความเร็วทั้งสามแกน (x, y, z)

v2
i

= v2
xi

+ v2
yi

+ v2
zi

v2 = v2
x

+ v2
y

+ v2
z

v2 = 3v2
x

Isotropic

ค่าเฉลี่ยของทุก ๆ โมเลกุล
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Molecular model of an ideal gas

พิจารณาความดัน

P =
F

A
=

F

d2
=

1

3

✓
N

V

◆
m0v2

=
2

3

✓
N

V

◆
(
1

2
m0v2)

เหมือนว่าความดันกับปริมาตรจะขึ้นอยู่กับจำนวนของโมเลกุล และชนิด
ของก๊าซ (m0) แต่สำหรับก๊าซในอุดมคติที่จะเรียนมาแล้วเราพบว่า PV 
นั้นไม่ได้ขึ้นอยู่กับชนิดของก๊าซ สำหรับก๊าซในอุดมคติ

พลังงานจลน์เฉลี่ย
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Molecular model of an ideal gas

จากกฎของก๊าซในอุดมคติที่ได้เรียนมาแล้ว จะได้ว่า
1

2
m0v2 =

3

2
kBT

สูตรนี้บอกอะไรเราได้บ้าง 
‣ พลังงานจลน์เฉลี่ยในแต่ละทิศทาง (x, y, หรือ z) 
‣ ความสัมพันธ์ระหว่างการเคลื่อนที่ของก๊าซกับอุณหภูมิ
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Molecular model of an ideal gas

K
tot,trans

= N(
1

2
m0v2)

=
3

2
Nk

B

T

=
3

2
nRT

เมื่อพิจารณาพลังงานจลน์รวมของทั้งระบบ N โมเลกุล

เราจะเห็นว่าพลังงานภายในของก๊าซในอุดมคติขึ้นอยู่กับอุณหภูมิแต่
เพียงอย่างเดียว และเราสามารถหาค่าเฉลี่ยของอัตราเร็ว (root-mean-
square) ได้โดย

vrms =

r
3kbT

m0
=

r
3RT

M
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ตัวอย่าง

จงหาพลังงานจลน์ของโมเลกุลของก๊าซนีออนมวล 1 กรัมที่ 30 องศา
เซลเซียส
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Molar specific heat of an ideal gas

พิจารณาพลังงานภายในของก๊าซอุดมคติโมเลกุลเดี่ยวเช่นฮีเลียม นีออน 
อาร์กอน พลังงานรวมภายในของก๊าซเหล่านี้         สามารถหาได้จากผล
รวมของพลังงานจากการเคลื่อนที่ของโมเลกุลของก๊าซ

�T,�Eint

E
int

= K
tot,trans

=
3

2
nRT

จากสมการด้านบน ต่อไปเราจะพิสูจน์เกี่ยวกับความจุความร้อนจำเพาะ
ของก๊าซในอุดมคติโดยแบ่งเป็น 2 กรณีคือ 
‣ ปริมาตรคงที่ 
‣ ความดันคงที่

�T,�Eintเท่ากันในทุกกระบวนการ

�T,�Eint เท่ากันในทุกกระบวนการ

P

V

Isotherms

i

f
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P

V
T

i

f

f !
Isotherms

T " #T

For the constant-volume 
path, all the energy input 
goes into increasing the 
internal energy of the gas 
because no work is done.

Along the constant-pressure 
path, part of the energy 
transferred in by heat is 
transferred out by work.

Figure 21.4 Energy is trans-
ferred by heat to an ideal gas in 
two ways.

Let’s now apply the results of this discussion to a monatomic gas. Substituting the 
internal energy from Equation 21.25 into Equation 21.28 gives

 CV 5 3
2R 5 12.5 J/mol # K  (21.29)

This expression predicts a value of CV 5 3
2R  for all monatomic gases. This predic-

tion is in excellent agreement with measured values of molar specific heats for such 
gases as helium, neon, argon, and xenon over a wide range of temperatures (Table 
21.2). Small variations in Table 21.2 from the predicted values are because real 
gases are not ideal gases. In real gases, weak intermolecular interactions occur, 
which are not addressed in our ideal gas model.
 Now suppose the gas is taken along the constant-pressure path i S f 9 shown in 
Figure 21.4. Along this path, the temperature again increases by DT. The energy 
that must be transferred by heat to the gas in this process is Q 5 nCP DT. Because 
the volume changes in this process, the work done on the gas is W 5 2P DV, where 
P is the constant pressure at which the process occurs. Applying the first law of 
thermodynamics to this process, we have

 DE int 5 Q 1 W 5 nCP DT 1 (2P DV) (21.30)

In this case, the energy added to the gas by heat is channeled as follows. Part of it 
leaves the system by work (that is, the gas moves a piston through a displacement), 
and the remainder appears as an increase in the internal energy of the gas. The 
change in internal energy for the process i S f 9, however, is equal to that for the pro-
cess i S f because E int depends only on temperature for an ideal gas and DT is the 
same for both processes. In addition, because PV 5 nRT, note that for a constant- 
pressure process, P DV 5 nR DT. Substituting this value for P DV into Equation 
21.30 with DE int 5 nCV DT (Eq. 21.27) gives

 nCV DT 5 nCP DT 2 nR DT 

 CP 2 CV 5 R (21.31)

This expression applies to any ideal gas. It predicts that the molar specific heat of an 
ideal gas at constant pressure is greater than the molar specific heat at constant vol-
ume by an amount R, the universal gas constant (which has the value 8.31 J/mol ? K). 
This expression is applicable to real gases as the data in Table 21.2 show.

Table 21.2 Molar Specific Heats of Various Gases
Molar Specific Heat ( J/mol ? K)a

Gas CP CV CP  2 CV g 5 CP/CV

Monatomic gases
He 20.8 12.5 8.33 1.67
Ar 20.8 12.5 8.33 1.67
Ne 20.8 12.7 8.12 1.64
Kr 20.8 12.3 8.49 1.69

Diatomic gases
H2 28.8 20.4 8.33 1.41
N2 29.1 20.8 8.33 1.40
O2 29.4 21.1 8.33 1.40
CO 29.3 21.0 8.33 1.40
Cl2 34.7 25.7 8.96 1.35

Polyatomic gases
CO2 37.0 28.5 8.50 1.30
SO2 40.4 31.4 9.00 1.29
H2O 35.4 27.0 8.37 1.30
CH4 35.5 27.1 8.41 1.31

a All values except that for water were obtained at 300 K.

พลังงานที่เราใส่เข้าไปในระบบเพื่อทำให้
ระบบมีอุณหภูมิเพิ่มขึ้น จึงไปเพิ่มพลังงาน
ภายใน (       ) ของระบบ เราสามารถนิยาม
ความร้อนจำเพาะของก๊าซเมื่อมีปริมาตรคงที่
ได้เป็น

�T,�Eint

CV =
1

M

@Eint

@T

และสามารถหาค่าความร้อนจำเพาะของก๊าซ
เมื่อมีความดันคงที่ได้เป็น

CP = CV +R

[จะเข้าใจมากยิ่งขึ้นเมื่อได้เรียนกฎข้อที่ 1 ของ
อุณหพลศาสตร์]

มวลทั้งหมดของก๊าซ
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Molar specific heat of an ideal gas

เราสามารถหา CV ของก๊าซโมเลกุลเดี่ยวได้จาก

CV =
1

M

@

@T

✓
3

2
NkBT

◆

=
3

2

NkB
M

=
3

2

kB
m

แต่สำหรับก๊าซโดยทั่วไปที่หนึ่งโมเลกุลไม่ได้มีเพียงอะตอม พลังงาน
ภายในของระบบไม่ได้มาจากพลังงานจลน์ที่เกิดจากการเลื่อนตำแหน่ง
แต่เพียงเท่านั้น แต่อาจจะมาจากการหมุน หรือการสั่นของโมเลกุลอีกด้วย  

เราจะมาพิจารณาพลังงานภายในของระบบก๊าซต่าง ๆ โดยอาศัยทฤษฎีที่
เรียกว่า Equipartition theorem
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The equipartition of energy

เราเคยคำนวณและตั้งสมมติฐานว่าพลังงานจลน์เฉลี่ยในทุกทิศทุกทางมี
ค่าเท่ากัน 

เราขยายสมมติฐานของเราโดยถือว่าทุก ๆ องศาอิสระของการเคลื่อนที่จะ
มีพลังงานเท่ากัน ซึ่งหลักการนี้เรียกว่า Classical equipartition of 
energy โดย 
                     ทุก ๆ องศาอิสระของการเคลื่อนที่จะมีพลังงาน 

และเราจะคำนึงถึง 
‣ การเคลื่อนที่ (Translation) 
‣ การหมุน (Rotation) 
‣ การสั่น (Vibration)

1

2
m0v2 =

3

2
kBT

1

2
kBT

พิจารณา 3 ทิศ (x,y,z)
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The equipartition of energy (translation)

ก๊าซต่าง ๆ ทั้งโมเลกุลเดี่ยว โมเลกุลคู่ หรือโมเลกุลที่ซับซ้อนขึ้นก็มี 
D.O.F. = 3 สำหรับการเลื่อนที่ (เคลื่อนไปในทิศ x, y, และ z) เพราะ
ฉะนั้นพลังงานภายในของก๊าซเหล่านี้คือ1

2
m0v2 =

3

2
kBT
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The equipartition of energy (rotation)

การหมุนของโมเลกุลนั้น แยกเป็นกรณี ๆ กล่าวคือ 
‣ ก๊าซโมเลกุลเดี่ยวไม่นับการหมุน 
‣ ก๊าซโมเลกุลคู่ พิจารณาเฉพาะในแนวแกนที่ตั้งฉากกับแกนโมเลกุล 
‣ ในโมเลกุลใด ๆ ซึ่งต้องพิจารณารูปร่างของโมเลกุล
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The equipartition of energy (vibration)

พลังงานรวมของการสั่นเกิดจากพลังงานศักย์ กับพลังงานจลน์ ซึ่งถ้าเป็น
โมเลกุลอะตอมคู่จะเกิดการสั่นได้ในทิศทางขนานกับแกนของโมเลกุล

โมเลกุลอะตอมคู่ โมเลกุลอะตอมสามแบบเรียงตัว
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The equipartition of energy

Monatomic Linear 
molecules

Non-linear 
molecules

Energy 
multiplication

การเลื่อน
ตำแหน่ง 3 3 3

การหมุน 0 2 3

การสั่น 0 3N-5 3N-6

1

2
kBT

1

2
kBT

1

2
kBT

ลองพิจารณาน้ำ (H2O)
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The equipartition of energy636 Chapter 21 The Kinetic Theory of Gases

This value is inconsistent with experimental data for molecules such as H2 and N2 
(see Table 21.2) and suggests a breakdown of our model based on classical physics.
 It might seem that our model is a failure for predicting molar specific heats for 
diatomic gases. We can claim some success for our model, however, if measure-
ments of molar specific heat are made over a wide temperature range rather than at 
the single temperature that gives us the values in Table 21.2. Figure 21.6 shows the 
molar specific heat of hydrogen as a function of temperature. The remarkable fea-
ture about the three plateaus in the graph’s curve is that they are at the values of the 
molar specific heat predicted by Equations 21.29, 21.33, and 21.34! For low tempera-
tures, the diatomic hydrogen gas behaves like a monatomic gas. As the temperature 
rises to room temperature, its molar specific heat rises to a value for a diatomic gas, 
consistent with the inclusion of rotation but not vibration. For high temperatures, 
the molar specific heat is consistent with a model including all types of motion.
 Before addressing the reason for this mysterious behavior, let’s make some brief 
remarks about polyatomic gases. For molecules with more than two atoms, three 
axes of rotation are available. The vibrations are more complex than for diatomic 
molecules. Therefore, the number of degrees of freedom is even larger. The result is 
an even higher predicted molar specific heat, which is in qualitative agreement with 
experiment. The molar specific heats for the polyatomic gases in Table 21.2 are higher 
than those for diatomic gases. The more degrees of freedom available to a molecule, 
the more “ways” there are to store energy, resulting in a higher molar specific heat.

A Hint of Energy Quantization
Our model for molar specific heats has been based so far on purely classical notions. 
It predicts a value of the specific heat for a diatomic gas that, according to Figure 
21.6, only agrees with experimental measurements made at high temperatures. To 
explain why this value is only true at high temperatures and why the plateaus in 
Figure 21.6 exist, we must go beyond classical physics and introduce some quantum 
physics into the model. In Chapter 18, we discussed quantization of frequency for 
vibrating strings and air columns; only certain frequencies of standing waves can 
exist. That is a natural result whenever waves are subject to boundary conditions.
 Quantum physics (Chapters 40 through 43) shows that atoms and molecules 
can be described by the waves under boundary conditions analysis model. Conse-
quently, these waves have quantized frequencies. Furthermore, in quantum physics, 
the energy of a system is proportional to the frequency of the wave representing the 
system. Hence, the energies of atoms and molecules are quantized.
 For a molecule, quantum physics tells us that the rotational and vibrational ener-
gies are quantized. Figure 21.7 shows an energy-level diagram for the rotational 
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Figure 21.6  The molar specific 
heat of hydrogen as a function of 
temperature.

ในระบบที่มีอุณหภูมิต่ำ พลังงานภายในของก๊าซจะขึ้นอยู่กับการเลื่อน
ตำแหน่งเสียเป็นส่วนใหญ่ พลังงานภายในจากการหมุนและการสั่นจะมี
ผลเมื่ออุณหภูมิมีค่าสูงขึ้น
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Ideal gas - real gas

กฎของก๊าซในอุดมคติไม่สามารถที่จะนำมาใช้กับก๊าซจริงได้ในทุกกรณี 
โดยเฉพาะในกรณีที่อุณหภูมิลดลงต่ำใกล้จุดกลั่นตัว หรือความหนาแน่น
ของก๊าซมีค่ามาก ๆ คุณสมบัติของก๊าซจริงจะต่างกับก๊าซในอุดมคติมาก 

เหตุผลที่กฎของก๊าซอุดมคติไม่สามารถใช้ได้กับก๊าซจริงมีเหตุผลหลัก ๆ 
อยู่สองข้อคือ 

(1)ก๊าซอุดมคติไม่มีแรงกระทำระหว่างกัน แต่ก๊าซจริงมีแรงทางไฟฟ้า
กระทำระหว่างกัน 

(2)โมเลกุลของก๊าซมีขนาด ทำให้ปริมาตรที่อยู่ในสูตรของกฎของก๊าซ
ไม่ใช่ปริมาตรจริง ๆ แต่รวมเอาปริมาตรของโมเลกุลของก๊าซเข้าไป
ด้วย
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Van der Waals equation

พิจารณาก๊าซ (หรือของไหล) n โมล ที่ความดัน P ปริมาตรภาชนะที่บรรจุ 
ก๊าซ V ที่อุณหภูมิ T (เคลวิน)

P 0V 0 = NkBT
P 0 = P + a

✓
N

V

◆2
V 0 = V �Nb

N = NAn

Van der Waals equation

ถ้า N<<V เราจะได้สมการ
ของก๊าซอุดมคติ
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Van der Waals equation

จัดรูปของสมการใหม่
PV 3 �N(kBT + Pb)V 2 +N2aV �N3ab = 0
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Van der Waals equation

P 0V 0 = NkBT

V 0 = V �Nb

b เป็นปริมาณที่แสดงถึงปริมาตรของก๊าซหนึ่งโมล

b
V

b

b
b

bb
b

b
P 0 = P + a

✓
N

V

◆2

a เป็นปริมาณที่ขึ้นอยู่กับแรงดึงดูด
ระหว่างโมเลกุล ซึ่งจะลดความดันของ
ระบบลงได้ โดยการ “ดึง” เอา
โมเลกุลเข้าไว้ด้วยกันในขณะที่
โมเลกุลเหล่านั้นกำลัง “ผลัก” ผนัง
ของภาชนะบรรจุก๊าซ

a กับ b เป็น Empirical constants ขึ้นอยู่กับชนิด
ของก๊าซ



page 36

Van der Waals equation

Isotherm เป็นเส้นตรง
หมายความว่าเราสามารถลด
ปริมาตรของก๊าซได้ โดยที่ความ
ดันไม่ได้ลดลง เป็นบริเวณที่
ก๊าซกลั่นตัวเป็นของเหลว
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Van der Waals equation

“ลดปริมาตรของก๊าซได้ โดยที่ความดันไม่ได้ลดลง”

จัดรูปของสมการ P =
NkBT

V �Nb
� aN2

V 2

✓
@P

@V

◆

T=TC

= � NkBTC

(VC �Nb)2
+

2aN2

V 3
C

= 0

✓
@2P

@V 2

◆

T=TC

= � 2NkBTC

(VC �Nb)3
+

6aN2

V 4
C

= 0

จับสมการทั้งสองหารกันจะได้ว่า b =
VC

3N
, a =

9VCkBT

8N

TC =
8a

27bkB
, PC =

a

27b2

ซึ่งเราสามารถวัดได้จากการทดลอง
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ตารางแสดง         ของก๊าซบางชนิดที่อุณหภูมิห้อง

38

Distribution of molecular speeds

จากที่ได้เรียนมาก่อนหน้านี้

vrms =

r
3kbT

m0
=

r
3RT

M

Table 21.1 Some Root-Mean-Square (rms) Speeds
 Molar Mass vrms  Molar Mass vrms
Gas (g/mol) at 208C (m/s) Gas (g/mol) at 208C (m/s)

H2 2.02 1902 NO 30.0 494
He 4.00 1352 O2 32.0 478
H2O 18.0 637 CO2 44.0 408
Ne 20.2 602 SO2 64.1 338
N2 or CO 28.0 511

vrms =

r
3kbT

m0
=

r
3RT

M

1

2
m0v2 =

3

2
kBT
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ตัวอย่าง

จงคำนวณหา 
(1)พลังงานจลน์จากการเลื่อนที่ของโมเลกุลของก๊าซในอุดมคติที่ 27 

องศาเซลเซียส 
(2)พลังงานรวมจากการเลื่อนที่ของก๊าซในอุดมคติ 1 โมล 
(3)          ของโมเลกุลของก๊าซออกซิเจนที่อุณหภูมิเดียวกันvrms =

r
3kbT

m0
=

r
3RT

M
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Distribution of molecular speeds

ในความเป็นจริงแล้ว โมเลกุลของก๊าซไม่ได้มีความเร็วเหมือนกันหมด
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Distribution of molecular speeds

ในปี ค.ศ. 1852 James Clerk Maxwell ได้เสนอวิธีการหาการแจกแจง
ความเร็วของโมเลกุลของก๊าซไว้ว่า

P (v) = 4⇡

✓
M

2⇡RT

◆3/2

v2e�Mv2/2RT

โดยที่ M เป็นมวลต่อหนึ่งโมล 
(molar mass) ของก๊าซ
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ตัวอย่าง

สำหรับก๊าซฮีเลียม จงหาเปอร์เซ็นต์ของโมเลกุลที่มีอัตราเร็วในช่วง 400 
เมตรต่อวินาที ถึง 401 เมตรต่อวินาที ที่อุณหภูมิ 27 องศาเซลเซียส



page 43

Distribution of molecular speeds

P (v)dv             บอกถึงสัดส่วนของโมเลกุลที่
จะมีความเร็วอยู่ในช่วง    โดยมีความ 
เร็วกลางอยู่ที่

P (v)dv
P (v)dv

Z 1

0
P (v)dv = 1
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Distribution of molecular speeds

กราฟแสดงการแจกแจงอัตราเร็วของก๊าซอาร์กอนที่อุณหภูมิต่าง ๆ
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Distribution of molecular speeds

 B.7 Integral Calculus A-19

Table B.6 Gauss’s Probability Integral and Other Definite Integrals

3
`

0
  xn  e2ax  dx 5

n!
an11 

I 0 5 3
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0
  e2ax 2  dx 5
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 Åp

a
  (Gauss’s probability integral)
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Table B.5 Some Indefinite Integrals (continued)
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x dx

a 2 6 x 2 
5 61
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4a
 

3  
dx"a 2 2 x 2  

5 sin21 
x
a

5 2cos21 
x
a

 1a 2 2 x 2 . 0 2  3  cos2  ax dx 5
x
2

1
sin 2ax

4a
 

3  
dx"x 2 6 a 2  

5 ln 1x 1 "x 2 6 a 2 2  3  
dx

sin2  ax
5 2

1
a

 cot ax

3  
x dx"a 2 2 x 2  

5 2"a 2 2 x 2  3  
dx

cos2  ax
5

1
a

 tan ax

3  
x dx"x 2  6 a 2  

5 "x 2  6 a 2  3  tan2 ax dx 5
1
a

 1 tan ax 2 2 x

3  "a 2 2 x 2  dx 5 1
2 ax"a 2 2 x 2 1 a 2 sin21  

x0 a 0 b  3  cot 2 ax dx 5 2
1
a

 1cot ax 2 2 x

3  x "a 2 2 x 2  dx 5 21
3 1a 2 2 x 2 23/2 3   sin21 ax dx 5 x 1sin21 ax 2 1

"1 2 a 2 x 2  
a

3  "x 2 6 a 2 dx 5 1
2 x"x 2 6 a 2 6 a 2 ln 1x 1 "x 2 6 a 2 2  3   cos21 ax dx 5 x 1cos21 ax 2 2

"1 2 a 2x 2  
a

 

3  x 1"x 2 6 a 2 2  dx 5 1
3 1x 2 6 a 2 23/2 3  

dx1x 2 1 a 2 23/2 
5

x

a 2 "x 2 1 a 2  

3  e ax dx 5
1
a

 e ax  3  
x dx1x 2 1 a 2 23/2 

5 2
1"x 2 1 a 2  



page 46

Distribution of molecular speeds

อัตราเร็วเฉลี่ยของก๊าซหาได้จาก

vavg =

Z 1

0
vP (v)dv

แทนค่าP (v) = 4⇡

✓
M

2⇡RT

◆3/2

v2e�Mv2/2RT

จะได้ว่า

vrms =

r
3kBT

m0
= 1.73

r
kBT

m0

vavg =

r
8kBT

⇡m0
= 1.60

r
kBT

m0

vmp =

r
2kBT

m0
= 1.41

r
kBT

m0
นิสิตสามารถหาอัตราเร็วเฉลี่ยกำลังสองของก๊าซได้หรือไม่ 

และ อัตราเร็วที่เป็นไปได้มากที่สุด ของก๊าซหาได้จาก dP (v)

dv
= 0
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vrms =

r
3kBT

m0
= 1.73

r
kBT

m0

vavg =

r
8kBT

⇡m0
= 1.60

r
kBT

m0

vmp =

r
2kBT

m0
= 1.41

r
kBT

m0

 21.5 Distribution of Molecular Speeds 641

 The fundamental expression that describes the distribution of speeds of N gas 
molecules is

 Nv 5 4pN a m0 
2pkBT

b3/2

v2e2m 0v 2/2kBT  (21.41)

where m0 is the mass of a gas molecule, k B is Boltzmann’s constant, and T is the 
absolute temperature.3 Observe the appearance of the Boltzmann factor e2E/kBT  
with E 5 1

2m0v2.
 As indicated in Figure 21.10, the average speed is somewhat lower than the 
rms speed. The most probable speed vmp is the speed at which the distribution curve 
reaches a peak. Using Equation 21.41, we find that

 vrms 5 " v2 5 Å3kBT
m0

5 1.73Å kBT
m 0

 (21.42)

 vavg 5 Å8kBT
pm 0

5 1.60Å kBT
m0

 (21.43)

 vmp 5 Å2kBT
m0

5 1.41Å kBT
m0

 (21.44)

Equation 21.42 has previously appeared as Equation 21.22. The details of the deri-
vations of these equations from Equation 21.41 are left for the end-of-chapter prob-
lems (see Problems 42 and 69). From these equations, we see that

 vrms . vavg . vmp 

 Figure 21.11 represents speed distribution curves for nitrogen, N2. The curves 
were obtained by using Equation 21.41 to evaluate the distribution function at vari-
ous speeds and at two temperatures. Notice that the peak in each curve shifts to 
the right as T increases, indicating that the average speed increases with increasing 
temperature, as expected. Because the lowest speed possible is zero and the upper 
classical limit of the speed is infinity, the curves are asymmetrical. (In Chapter 39, 
we show that the actual upper limit is the speed of light.)
 Equation 21.41 shows that the distribution of molecular speeds in a gas depends 
both on mass and on temperature. At a given temperature, the fraction of mol-
ecules with speeds exceeding a fixed value increases as the mass decreases. Hence, 

3 For the derivation of this expression, see an advanced textbook on thermodynamics.

vmp

vrms

Nv

v

v avg

Nv

dv

The number of molecules 
having speeds ranging from v 
to v ! dv equals the area of 
the tan rectangle, Nv dv.

Figure 21.10 The speed distri-
bution of gas molecules at some 
temperature. The function Nv 
approaches zero as v approaches 
infinity.

Figure 21.11 The speed distri-
bution function for 105 nitrogen 
molecules at 300 K and 900 K.
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The total area under either curve is 
equal to N, the total number of 
molecules. In this case, N " 105.

Note that vrms # vavg # vmp.

Nv = NP (v)
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ตัวอย่าง

โมเลกุลของก๊าซ 9 โมเลกุลมีความเร็วเป็น 5.0, 8.0, 12.0, 12.0, 12.0, 
14.0, 17.0, และ 20.0 m/s จงหา vavg, vrms, vmp
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ตัวอย่าง

สำหรับก๊าซฮีเลียม 0.5 โมล ที่อุณหภูมิ 27 องศาเซลเซียส จงหา 
(1)   
(2)จำนวนโมเลกุลที่มีความเร็วระหว่าง 400 เมตรต่อวินาที ถึง 401 เมตร

ต่อวินาที

vavg, vrms, vmp
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Mean free path

Mean free path (เส้นทางอิสระในการ
เคลื่อนที่) คือระยะทางเฉลี่ยที่โมเลกุล
สามารถเคลื่อนที่ได้ก่อนที่จะชนกับ
โมเลกุลอื่น เราใช้สัญลักษณ์ว่า 

โดย 

เราจะเห็นได้ว่า Mean free path นั้นแปร
ผกผันกับ (1) ความหนาแน่นของโมเลกุล 
และ (2) เส้นผ่านศูนย์กลางของโมเลกุล
ยกกำลังสอง

�

� =
1p

2⇡d2(N/V )
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ในการพิสูจน์ความสัมพันธ์นี้ เราอาจจะ
พิจารณาการเคลื่อนที่ของโมเลกุลของก๊าซ
เพียงโมเลกุลเดียว โดยสมมติว่าโมเลกุล
อื่นหยุดนิ่ง และแต่ละโมเลกุลแทนด้วยทรง
กลมรัศมี d/2 

(a) การชนกันของโมเลกุลคู่หนึ่ง ๆ จะเกิด
ขึ้นเมื่อศูนย์กลางของโมเลกุลทั้งสองอยู่
ห่างกัน d 

(b) เราสามารถมองได้ว่าเป็นการชนของ
โมเลกุลทรงกลมรัศมี d กับโมเลกุลซึ่งมี
ลักษณะเป็นจุด จุดศูนย์กลางของทั้งคู่ก็อยู่
ห่างเป็นระยะ d



page

v�t

52

Mean free path

ในช่วงเวลา      โมเลกุลทรงกลมของเราที่วิ่งด้วยความเร็วเฉลี่ย    ก็จะวิ่ง
กวาดไปเป็นทรงกระบอกที่มีปริมาตรเท่ากับ 

โมเลกุลอื่นใด ๆ (ที่เรามองเป็นจุดนี้) อยู่ในทรงกระบอกนี้ก็จะถูกชน
ทั้งหมด

v�t v�t

�V = (⇡d2)(v�t)
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Mean free path

จำนวนครั้งของการชนระหว่างโมเลกุลของก๊าซจีมีค่าขึ้นอยู่กับจำนวน
โมเลกุลที่อยู่ในปริมาตร       โดยถ้าเราให้ N/V เป็นจำนวนโมเลกุลต่อ
ปริมาตร จะได้ว่าจำนวนโมเลกุลทั้งหมดในปริมาตร       คือ 

ซึ่งค่า mean free path สามาคำนวนได้จากระยะทางที่โมเลกุลวิ่งไปได้
ในช่วงเวลา      หารด้วยจำนวนครั้งที่เกิดการชนในช่วงเวลา 

แต่ในการพิจารณาเราสมมติให้โมเลกุลอื่น ๆ หยุดนิ่ง ซึ่งในความเป็น
จริงแล้วทุก ๆ โมเลกุลมีการเคลื่อนที่ เมื่อคำนึงถึงส่วนนี้ด้วยเราจะได้ 
mean free path ตามสูตรที่กล่าวมาตอนแรก

�V = (⇡d2)(v�t)

�V = (⇡d2)(v�t)
N

V
(⇡d2)(v�t)

N

V
(⇡d2)(v�t)

N

V
(⇡d2)(v�t)

� =
v�t

N
V (⇡d2)(v�t)

=
1

⇡d2N
V

� =
1p

2⇡d2(N/V )
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ตัวอย่าง

จงหา 
(1)  Mean free path ของโมเลกุลก๊าซออกซิเจนที่อุณหภูมิ 300 K และมี

ความดันหนึ่งบรรยากาศ โดยสมมติว่าเส้นผ่านศูนย์กลางของโมเลกุล
เท่ากับ 290 pm 

(2) จากข้อ (1) สมมติว่าอัตราเร็วเฉลี่ยของโมเลกุลออกซิเจนมีค่าเท่ากับ 
450 เมตรต่อวินาที จงคำนวณหาระยะเวลาโดยเฉลี่ยระหว่างการชน
กันแต่ละครั้งของโมเลกุลก๊าซ 

(3) จงหาอัตราการชนกัน(หรือความถี่การชนกัน)ของโมเลกุล


