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สมดุลไอออน
Ion equilibrium
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คณะศิลปศาสตรและวิทยาศาสตร

มหาวิทยาลัยเกษตรศาสตร วิทยาเขตกําแพงแสน
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1. strong electrolyte แตกตัวไดอยางสมบูรณในนํ้า เชน

HCl  HNO3 HClO4 NaOH  KOH NH4Cl NaCl 

2. weak electrolyte แตกตัวไดนอยในนํ้า เชน

  HNO2  HClO2  H2SO3 CH3COOH  NH4OH BaSO4
3. Non electrolyte สารท่ีไมแตกตัวในนํ้า และไมนําไฟฟา   
    เชน กลูโคส ซูโครส
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สารละลายอิเล็กโทรไลต
(Electrolyte solution)

คือ สารที่ละลายน้ําแลว แตกตัวเปนไอออนหรือ
      สารที่สภาพหลอมเหลว สามารถนําไฟฟาได

กรด-เบส (Acid- Base)

1. Arrhenius
• กรด คือ สารที่ละลายน้ําแลวให H+

  HCl(aq)     H+
(aq) + Cl-(aq)

• เบส คือ สารท่ีละลายน้ําแลวให OH-

KOH(aq) K+
(aq) + OH-

(aq)

ความแรงขึ้นกับการแตกตัวใหไอออน
4

คําจํากัดความของกรด-เบส
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ขอจํากัด
 สารน้ันตองละลายน้ําไดเทานั้น และสารน้ันไมมี H+ 

หรือ OH- ในโมเลกุล จะไมสามารถบอกไดวาเปนกรด-เบส เชน

หรือ NH4 Cl   ละลายน้ํา H+ ?

NH3
ละลายน้ํา OH-

NH3 + H2O NH4
+ + OH-

NH4 Cl   NH4
+ + Cl-

NH4
+ + H2O NH3 + H3O

+

5

2. Bronsted-Lowry ***
กรด คือ สารที่ให H+          เบส คือ สารทีร่ับ H+

6

คูกรด-เบส (conjugate acid-base pairs)

HA  เปนคูกรดของ A- และ A- เปนคูเบสของ HA

BH+ เปนคูกรดของ B และ B เปนคูเบสของ BH+
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HF +  H2O H3O
+ +  F-

กรด 1 เบส 1กรด 2เบส 2

NH4
+ + H2O NH3 + H3O

+

กรด

HNO2 + H2O H3O
+  + NO2

-

กรด

NH3 + H2O NH4
+ + OH-

กรด
7

คูกรด-เบส (conjugate acid-base pairs)

? ??

?

?

?

??

?

ขอสังเกต
 น้ําเปนไดทั้งกรดและเบส (amphoteric substance) 

ตัวอยาง amphoteric เชน NH3 HSO4
- HCO3

-

   กรดแก มี คูเบสเปนเบสออน 
     (HClO4 กรดแก :  ClO4

- เบสออน)
     เบสแก มี คูกรดเปนกรดออน
     (NH2

- เบสแก : CH3NH2 กรดออน)

 กรดและเบสอาจอยูในรูปโมเลกุลหรือไอออน

8
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 กรด คือ สารที่สามารถรับคูอิเลก็ตรอน

 เบส คือ สารท่ีสามารถใหคูอิเล็กตรอน

H+ +  OH- HOH

3. Lewis acid***

เบส

9

กรด
สารท่ีเปนกรดตาม Lewis (Lewis acid)

1.  แคตไอออน : Na+   Be2+   Mg2+   Ag+

2.  โมเลกุลที่อะตอมกลางมีอิเล็กตรอนไมครบแปด BF3

3.  มีพันธะคูกับอะตอมที่มีคา EN ตางกัน SO3

..

1. แอนไอออน : OH-

2.  อะตอมกลางที่มอีิเล็กตรอนคูโดดเดี่ยว

H2O     NH3

สารท่ีเปนเบสตาม Lewis (Lewis base) 

H2C=CH2 + 2HBr H3C-CH3 +  Br2

3. สาร hydrocarbon (CH) ที่มีพันธะคู

10
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Lewis acid - base

ความแรงของกรด-เบสตาม Bronsted-Lowry

 กรดแตกตัวให H+ 100% เปนกรดแก
HCl + H2O H3O

+ + Cl-

กรดแตกตัวให H+ < 100% เปนกรดออน

CH3COOH + H2O  CH3COO- +  H3O
+

NH2
- + H2O NH3 + OH-

 เบสรับ H+ ได 100% เปนเบสแก

12
เบสรับ H+ ได < 100% เปนเบสออน
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ความแรงของคูกรด-เบส

 1. Hydrohalic acids ประกอบดวย H และธาตุอื่นอีก 1 ชนิด

- อโลหะในคาบเดียวกันถาคา EN สูงความแรงกรดจะเพิ่ม
ดังนั้นความแรงของกรดไฮโดรจึงเพิ่มจากซายมาขวา

ความแรงของกรด

SiH4  PH3  H2S   HCl

CH4  NH3  H2O   HF
- อโลหะหมูเดียวกัน ความแรงกรดเพิ่ม ตามแนวโนมของขนาด
ของอโลหะ ดังนั้นความแรงของกรดจึงเพิ่มขึ้นจากบนลงลาง

HF HCl  HBr  HI 
14

(ขนาดเล็ก)

กรดมี 2 ชนิดใหญๆ

(ขนาดใหญ)
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2. Oxo acid ประกอบดวย O, H และธาตุอื่นอีก 1 ชนิด

- กรดออกโซที่มีอะตอมกลางเหมือนกันแตหมูที่มาเกาะอยูมี

จํานวนไมเทากัน ความแรงของกรดเพิ่มขึ้นตามเลขออกซิเดซัน
ของ อะตอมกลาง

HClO  HClO2  HClO3  HClO4

+1 +3 +5 +7

- อะตอมกลางตางชนิดกันแตอยูในหมูเดียวกันและมีเลข
ออกซิเดชัน เทากัน ความแรงของกรดจะเพิ่มขึ้นตาม EN ของ
อะตอมกลาง HlO4   HBrO4  HClO4

ความแรงของกรด

15

1. ไฮดรอกไซดของโลหะ หมู IA เปนเบสแก

  โลหะขนาดใหญขึ้น ความแรงเบสเพิ่ม : KOH > NaOH
2. ไอออนลบอะตอมเดี่ยว
ความเปนเบสเพิ่มขึ้นเมื่อความแนนประจุลบของแอนไอออนมากขึ้น:

N 3-  O2-  F-

 ในหมูเดียวกันถาจํานวนประจุเทากัน แตขนาดใหญขึ้น ความ
หนาแนนประจุจะลดลง ดังน้ันความเปนเบสลดลง

: O2-  S2-

 ในคาบเดียวกันคาความแรงของเบสจะลดลง เมื่อประจุลบลดลง

16

ความแรงของเบส
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• กรดแก-เบสแก แตกตัว 100 %
KOH K+ +  OH-

1 mol 1 mol 1 mol

17

กรดแก (Strong 
acids)

(เบสแก (Strong 
bases)

Group 1A (hydroxides)
(NaOH, KOH, LiOH, etc.)
Group 2A (hydroxides)
(Ca(OH)2, Mg(OH)2, 
Sr(OH)2, etc.)

เชน HClO4, HCl

HBr, HI
HNO3, H2SO4

การแตกตัวของกรด - เบส

18

• กรดออน-เบสออน แตกตัวนอยกวา 100 %
(เปนปฏิกิริยาผันกลับ )

การแตกตัวของกรดออน

HA  +  H2O H3O
+ +  A-

Ka =  [H3O
+] [A-]

[HA]

Ka = คาคงที่การแตกตัวของกรดออน
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•กรดโมโนโปรติก: กรด 1 โมเลกุลแตกตัวให H+ 1 ตัว

CH3COOH + H2O H3O
++ CH3COO-

Ka =
[CH3COOH]

[H3O
+] [CH3COO- ]

•กรดโพลิโปรติก: 1 โมเลกุลแตกตัวให H+  1 ตัว

H3PO4        H2CO3          H2S

H3PO4 + H2O H3O
++ H2PO4

- K1

H2PO4
- + H2O H3O

++ HPO4
2- K2

HPO4
2- + H2O H3O

++ PO4
3- K3

H3PO4 + 3H2O 3H3O
++ PO4

3- Ka

Ka = K1 x K2 x K3
20



11

NH3 + H2O NH4
++ OH-

[NH4
+] [OH- ]

[NH3]
Kb =

21

การแตกตัวของเบสออน

การบอกความสามารถในการแตกตัว

1. ระดับขั้นการแตกตัว ( )

 = 
จํานวนโมลที่แตกตัวไป

จํานวนโมลทั้งหมดเม่ือเริ่มตน

2. % การแตกตวั =  x100

22

3.  คาคงที่การแตกตัว Ka หรือ Kb
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CH3COOH + H2O H3O
++ CH3COO-

 = 
[H3O

+]

[CH3COOH]

% การแตกตัว = 
[H3O

+]

[CH3COOH]
x100

23

% การแตกตัวของกรด**

NH3 + H2O NH4
++ OH-

 = 
[OH- ]

[NH3]

% การแตกตัว = x100
[OH- ]

[NH3]

% การแตกตัวของเบส

24
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ตัวอยาง สารละลายกรด HCN 0.02 M แตกตัวให
[H3O

+] 1.2x10-5 M จงหา %การแตกตัว

HCN + H2O H3O
++ CN-วิธีทํา

 = 
[H3O

+]

[HCN]

(1.2x10-5M)

(0.02M)
=

% การแตกตัว = x100
(1.2x10-5M)

(0.02M)

25

= 0.06%

ตัวอยาง สารละลายกรด HCN 0.2 M แตกตัวให
[H3O

+] 4.0x10-3 M จงหาคา Ka

HCN + H2O H3O
+   +   CN-วิธีทํา

เร่ิมตน 0.2 M
ที่สมดุล

- -
4.0x10-3M 4.0x10-3M

[H3O
+] [CN- ]    

[HCN]
Ka =

(0.004)(0.004) 
(0.2- 4.0x10-3)

Ka = = 8.16x10-5

(0.2- 4.0x10-3 M)

26
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การคํานวณเกี่ยวกับคา Ka และ Kb*****
ตัวอยาง จงหา [H+] ในสารละลาย CH3COOH

เขมขน 1.0 mol dm-3 ที่ 250C  Ka = 1.8x10-5 

CH3COOH + H2O H3O
++ CH3COO-

เร่ิมตน 1.0 M
ที่สมดุล

- -
x M x M(1.0- x M)

Ka =

1.8x10-5    =
(x) (x)     
(1.0 - x) 27

[H3O
+] [CH3COO- ]

[CH3COOH]

x2 + (1.8x10-5)x  - 1.8x10-5 =   0

จาก ax2 + bx  + c  =   0 

จะได x  = -b  b2 – 4ac 
2a

แทนคา a = 1,  b = 1.8x10-5, c = - 1.8x10-5

จะได x =  4.2 x 10-3 mol dm-3

[H+]  =  4.2 x 10-3 mol dm-3 ANS

28
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เน่ืองจาก [H+] มีคานอยมากเมื่อเทียบกับความ 
เขมขนเริ่มตน อาจตัดคา x ในเทอม 1.00-x ออกได

1.8x10-5    =
(x) (x)     
(1.0 - x)

=
(x) (x)     
(1.0)

x2 =  1.8x10-5

x  =  1.8x10-5 = 4.2 x 10-3 mol dm-3

% การแตกตัว =  4.2 x 10-3 x100 = 0.42
1

29

ถาสารมีการแตกตัวนอยกวา 5% เม่ือเทียบกับ

ความเขมขนเริ่มตน หรือ [HA]/Ka   1000
ใหตัดปริมาณการแตกตัว (x) จาก HA ได

CH3COOH + H2O H3O
++ CH3COO-

เร่ิมตน 1.0 M - -
ที่สมดุล x M x M(1.0- x M)  1.0

30

หมายเหตุ
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การแตกตัวของน้ํา (Hydrolysis)

H2O H+ + OH-

H2O + H2O H3O
+ + OH-หรือ

K     =
[H3O

+] [OH- ]

[H2O] [H2O]
[H2O]  =  คงที่

K [H2O]2 = [H3O
+] [OH- ]

Kw = [H3O
+] [OH- ]

31

Kw = คาคงที่ผลคูณไอออนของน้ํา
Kw = [H3O

+] [OH- ] = 1.008x10-14 (mol dm-3)2 ที่ 250C
Kw =  2.95x10-14 (mol dm-3)2 ที่ 400C

ที่ 250C [H3O
+]  =  [OH- ] = 1.0x10-7 mol dm-3 เปนกลาง

สารละลายกรด [H3O
+]  10-7 mol dm-3

สารละลายเบส [H3O
+]  10-7 mol dm-3

[OH- ]   10-7  mol dm-3

[OH- ]   10-7  mol dm-3
32
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พีเอช (pH)***
มาตรสวน pH (pH scale)

pH = - log [H3O
+] [H3O

+] =  10 -pH

น้ําบริสุทธ์ิ [H3O
+]  =  [OH- ] = 1.0x10-7  mol dm-3

pH = - log (1.0x10-7 )
pH =  7   (เปนกลาง)

33

pOH = - log [OH-] [OH-] =  10 -pOH

[H3O
+]  10-7 mol dm-3  pH  7 เปนสารละลายกรด

[H3O
+]  10-7 mol dm-3  pH  7 เปนสารละลายเบส

pH = - log [H3O
+]

ความสัมพันธของ pH และ pOH

Kw = [H3O
+] [OH- ]  =  1.0x10-14

= - log 1.0x10-14

[OH-]
= - (log10-14)-log [OH-]

pH = 14 - pOH

pH +  pOH = 14

34
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การคํานวณหา pH*****
ตัวอยาง สารละลาย CO2 อิ่มตัวมี [H3O

+] = 1.3x10-4

mol dm-3 จงคํานวณ pH ของสารละลาย

วิธีทํา pH = - log [H3O
+]

= - log (1.3x10 -4) 

= - log 1.3 + 4 log10 
= - log 1.3 + 4

= - 0.11 + 4
= 3.89 35

1. จงหา [H3O
+] ของสารละลายทีม่ี pH = 4.4

(antilog 0.6 = 4   antilog 0.4 = 2.5)

3. จงหา pH ของสารละลาย 0.01 M NaOH

4. จงหา pH ของสารละลาย 0.001 M HCl

5. จงหา pH ของสารละลาย 0.2 MCH3COOH Ka=1.8x10-5

6. จงหา pH ของสารละลาย 0.2 M NH4OH Kb=1.8x10-5

2. จงคํานวณ [H3O
+] และ [OH-] ของสารละลายที่มี

pH = 4.5  (antilog 0.5 = 3.2)

36

แบบฝกหัด
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สารละลายบัฟเฟอร (Buffer solution)

 สารละลายที่ pH ไมเปล่ียนแปลงเมื่อเติมกรด

แก หรือเบสแกลงไปเล็กนอย หรือเจือจาง

 สารละลายบัฟเฟอรเตรียมไดจาก
1. กรดออน+เกลือของกรดออนนั้น เชน
CH3COOH + CH3COONa,   H3PO4 + NaH2PO4  

2. เบสออน+เกลือของเบสออนน้ัน เชน
NH3 + NH4Cl

37

 กรดออน (HA) + เกลือของกรดออน (NaA)

HA + H2O H3O
++ A-

ที่สภาวะสมดุล
Ka =

[H3O
+] [A- ]

[HA] 

[H3O
+] =   Ka

[HA] 
[A- ]     

NaA Na++ A-

H3O
+ A-

Na+HA A-

สารละลายบัฟเฟอรกรด

38

A- +  H2O HA  +  OH-
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-log [H3O
+] =  -log  Ka

[HA] 
[A- ]     

=  -log Ka - log 
[HA] 
[A- ]     

[A-]
[HA]

pH =   pKa + logหรือ

[HA] 
[A- ]     

pH =   pKa - log
เกลือ

กรด

H3O
+ A-

Na+HAA-

39

 เบสออน (B) + เกลือของเบสออน (BH+)

B + H2O BH++ OH-

[OH- ] =   Kb

[B] 
[BH+] 

[B] 
[BH+] 

pOH =   pKb - log
เกลือ

เบส

สารละลายบัฟเฟอรเบส

[BH+] [OH- ]Kb = [B]

40
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 pH ไมเปลี่ยนแปลงหรือเปลี่ยนเล็กนอย

สารละลายบัฟเฟอร 1 ลิตร มี CH3COOH 0.1 mol 
และ CH3COONa 0 .1 mol  กําหนด Ka = 1.8 x 10-5

และ –log 1.8 x 10-5 = 4.745

pH  =  pKa – log [CH3COOH]
[CH3COONa]  

pH  = 4.745 – log (0.1/0.1)
pH  = 4.745

41

การเติมกรดแก-เบสแกในบฟัเฟอร

วิธีคิด HCl 1.0 M 1 mL มีจํานวนโมล = 0.001  mol

CH3COOH + H2O H3O
++ CH3COO-

H+ +  CH3COO- CH3COOH
0.001mol ลด 0.001mol เพิ่ม 0.001mol

HCl H++ Cl-

42

 ถาเติม HCl 1.0 M ปริมาตร 1 mL  จะทํา
ใหสารละลายมี pH เทาไร
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จาก
[CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

pH =   pKa - log

=  4.745 - log 
(0.101) 
(0.099)     

=   4.745 - 0.009  
=   4.736

43

เม่ือเติม HCl แลวตองคิดความเขมขนใหม

[CH3COOH] = (0.1 + 0.001) mol/ 1001mL = 0.101 M 

[CH3COO-]   = (0.1 - 0.001) mol/ 1001mL = 0.099 M

(pH ใกลเคียงเดิม)

 ถาเติม NaOH 1.0 M ปริมาตร 1 mL  จะทําให
สารละลายมี pH เทาไร

0.001 mol

CH3COOH + H2O H3O
++ CH3COO-

เม่ือเติม NaOH แลวความเขมขนของสารเปล่ียนไป

NaOH Na++ OH-

44

จํานวนโมลของ NaOH ที่เติม = 

OH- +  CH3COOH CH3COO- +  H+
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[CH3COOH] = (0.1 - 0.001) mol/ 1001mL = 0.099 M 

[CH3COO-]  = (0.1 + 0.001) mol/ 1001mL = 0.101 M 

OH- +  CH3COOH CH3COO - + H2O
0.001mol ลด 0.001mol เพิ่ม 0.001mol

(0.099) 
(0.101)     

pH =   pKa - log

=   4.749

45

(pH ใกลเคียงเดิม)

การเติมน้ําในสารละลายบัฟเฟอร

CH3COOH + H2O H3O
++ CH3COO-

H2O H++ OH-เติมนํ้า

CH3COO- + H+ CH3COOH

CH3COOH + OH- H2O + CH3COO-

 ความเขมขนของไอออนตาง ๆ คงเดิม pH จึงคงที่

46
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การเตรียมสารละลายบัฟเฟอร

 เลือกกรด หรือเบสท่ีมี pKa หรือ pKb ใกลเคียง
กับ pH หรือ pOH ที่ตองการ หรืออยูใน ชวง pKa

 1 หรือ pKb  1 เชน

[กรด] 
[เกลือ]     

หรือ
[เบส] 
[เกลือ]     


1 
10     

10      
1

-

47

[HA]
[A-]

pH =   pKa - log

ถาตองการเตรียมบัฟเฟอรจากกรดออนโดยใหสาร
ละลายมี [H3O

+] = 3.3 x 10-2 M
ทานจะเลือกกรดชนิดใด ตอไปนี้

HNO2,  Ka = 4.6x10-4

H3PO4, Ka = 7.5x10-3

HSO4
-,  Ka = 1.2x10-2

กรดที่เลือกโดยใชคือ.........................

ตัวอยางการเตรียมสารละลายบัฟเฟอร

48

?
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HSO4
- + H2O H3O

+ + SO4
2 -

[H3O
+] =    Ka

[HSO4
-] 

[SO4
2-]     

[HSO4
-] 

[SO4
2-]     

[H3O
+]          

Ka
=

2.75
1

(3.3x10-2)
(1.2x10-2)

= =

ตองใช HSO4
- จํานวน 2.7 โมล ผสมกับเกลือ

SO4
2- จํานวน 1 โมล

49

 จากคา Ka เลือกใช HSO4
- และปรับอัตราสวน

ระหวางกรดและเกลือ

ตัวอยาง จงหาอัตราสวนจํานวนโมลของกรดอะซิติก
(CH3COOH) และโซเดียมอะซิเตด (CH3COONa) เพื่อ
เตรียมบัฟเฟอรที่มี pH = 5.7 (Ka = 1.8x10-5)

[CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

pH =   pKa - log

[CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

5.7 =   pKa - log

=  - log 1.8x10-5 [CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

- log5.7

50
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=  - log 1.8x10-5 [CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

- log5.7

=  4.75
[CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

- log5.7

= 4.75 - 5.7 = -0.95
[CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

log

= antilog (-0.95) 
= antilog (-1+0.05) = 1.1x10-1

= 0.11

[CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

51

ตัวอยาง จงคํานวณ pH ของบัฟเฟอร 0.4 M
CH3COOH + 0.4 M CH3COONa (Ka =1.8x10-5)

วิธีทํา [CH3COOH] 
[CH3COO- ]     

pH =   pKa - log

(0.4)
(0.4)     

=  - logKa - log

=  - log 1.8x10-5

=  - log 1.8 - log10-5

=  -0.25 + 5  =  4.75
52
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ตัวอยาง จงคํานวณ pH ของบัฟเฟอรระหวาง 0.1 M NH3

400 mL และ 0.2 M NH4NO3 400 mL (Kb=1.8x10-5)

0.1 M NH3 400 mL มีจํานวนโมล = 0.1x400  mol
1000

0.2 M NH4NO3 400 mL มีจํานวนโมล = 0.2x400  mol
1000

ปริมาตรรวม =   400+400   = 800   mL

[NH3]              = 0.1x400    1000 
1000 800

x

[NH4NO3]       = 0.2x400     1000 
1000 800

x

= 0.4 = 0.05
8

53

= 0.8 = 0.1
8

[NH3] 
[NH4NO3 ]     

pOH =   pKb - log

=  4.75 + 0.30 = 5.05

=  8.95

pH =  14 - pOH

=  14.00 - 5.05

54

= - log (1.8x10-5) – log (0.05/0.1)
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อินดิเคเตอร (Indicator)
 สารอินทรียท่ีมีโครงสรางซับซอนและเปลี่ยนสีได

เม่ือ pH ของสารละลายเปล่ียน

HIn (กรดออน) H+ + In -

แดง น้ําเงิน

KIn =
[H+] [In- ]

[HIn] 
[HIn] 
[In- ]     

pH =   pKIn- log
55

สีของสารละลายขึ้นกับ [In-] / [HIn]

[In-] 
[HIn]

=
10
1

=
[In-] 
[HIn]

1
10

สารละลายสนี้ําเงิน

สารละลายสแีดง

56

การเปลี่ยนสีของอินดิเคเตอร



29

กระดาษลิตมัส
pH  5 มสีีแดง pH  8 มสีีนํ้าเงิน

pH 5 - 8 มีสีผสมระหวางแดงกับน้ําเงิน

ให KIn ของลิตมัส = 10-7

KIn =
[H+] [In- ]

[HIn] 

10-7 =
[H+] [In- ]

[HIn] 
57

[In- ] 
[HIn] 

10-7

[H+]
=

ถา pH = 5, [H+] = 10-5 mol dm-3

[In- ] 
[HIn] 

10-7

10-5 = 1
100

=

เม่ือ pH<5, [HIn]  [In- ] 100 เทา จึงมีสีแดง

58
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[In- ] 
[HIn] 

10-7

[H+]
=

ถา pH = 8, [H+] = 10-8 mol dm-3

[In- ] 
[HIn] 

10-7

10-8 = 10
1

=

เม่ือ pH>8, [In- ]  [HIn] 10 เทา จึงมสีีนํ้าเงิน

59

ตัวอยางอินดิเคเตอร

Indicator pH สีท่ีเปล่ียน

Thymol blue 1.2-2.8 แดง-เหลือง

Bromphenol blue 3.0-4.6 เหลือง-น้ําเงิน

Congo red 3.0-5.0 น้ําเงิน-แดง

Methyl orange 3.1-4.4 แดง-เหลือง

Bromocresol green 3.8-5.4 เหลือง-น้ําเงิน

60
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Indicator pH สีท่ีเปล่ียน

Methyl red 4.2-6.3 แดง-เหลือง

Azolitmin (litmus) 5.0-8.0 แดง-น้ําเงิน

Bromocresol purple 5.2-6.8 เหลือง-มวง

Bromthymol blue 6.0-7.6 เหลือง-น้ําเงิน

Phenol red 6.8-8.4 เหลือง - แดง

Phenolphthalein 8.3-10.0 ไมมีสี-ชมพู

ตัวอยางอินดิเคเตอร

61

เปนการวิเคราะหหาปริมาณสารหรือความเขมขน 
ของสารละลาย โดยการนําสารละลายที่ตองการ
วิเคราะห มาทําปฏิกิริยากับสารท่ีทราบความ
เขมขนที่แนนนอน

สารท่ีทราบความเขมขนที่แนนอน เรียกวา
สารละลายมาตรฐาน (Standard solution)

62

การไทเทรต (Titrametric analysis)
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การไทเทรตระหวางกรด-เบส
 เมื่อกรด-เบสทําปฏิกริิยากนัสมมูลพอดี เรียก

ปฏิกริิยาสะเทินระหวางกรด-เบส

 จุดที่สาร 2 ชนิดทําปฏกิิริยากันพอดี : จุดสมมูล

 จุดที่สารละลายเปลี่ยนสี (เกิดจาก indicator) : จุดยุติ

 หา pH ของสารละลายระหวางการไทเทรตจาก
- การวัดดวย pH meter

- การคํานวณ

- Titration curve ระหวาง pH กับ ปริมาตร
63

การไทเทรตระหวางกรดแก-เบสแก
(1.0M HCl 25 mL+ 1.0 M NaOH) ณ จุดสมมูล pH =7

pH range 5-9
• Phenol red
6.8-8.4 

(yellow- red)
• Bromthylmol     
blue 6.0-7.6

(yellow – blue)

HCl  +  NaOH   NaCl  +  H2O   (ปฏิกิริยาสะเทิน)
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การไทเทรตระหวางกรดออน-เบสแก

65

0.1 M CH3COOH 25 mL + 0.1 M NaOH ณ จุดสมมูล
pH = 9

pH range 8-10

Phenolphthalein
8.3-10.0
(no color – pink)

CH3COOH  +  NaOH   CH3COONa  +  H2O   (ปฏิกิริยาสะเทิน)

1.0 M NH3 40 mL + 1.0 M HCl ณ จุดสมมูล pH  5

pH range 4-7

• Methyl red
4.2-6.3 
red-yellow

66

การไทเทรตระหวางกรดแก-เบสออน

• Bromocresol
green 3.8-5.4
yellow-blue

NH4OH  +  HCl   NH4Cl  +  H2O   (ปฏิกิริยาสะเทิน)



34

กรดแตกตัวไดมากกวา 1 ครั้ง เชน H2A + NaOH

จุดสมมูลที่ 1 
pH = 6.0

จุดสมมูลที่ 2 
pH = 11.9

การไทเทรตกรดโพลิโปรติก-เบสแก

67

การคํานวณ pH ในการไทเทรต
ตัวอยาง จงคํานวณ pH ของสารละลาย เม่ือหยด

0.10 M NaOH 49 mL ลงใน 0.1 M HCl 50 mL

วิธีทํา NaOH Na++ OH-

0.1 M NaOH 49 mL มี NaOH = 0.1x49 = 0.0049 mol
1000

0.1 M HCl 50 mL มี HCl      = 0.1x50 = 0.005 mol
1000

HCl H++ Cl-
NaCl+H2O

V รวม = ?
[H+] = ?

68
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เหลือ H+ ที่ไมไดทําปฏิกิริยา = 0.005-0.0049

= 0.0001 mol

ปริมาตรรวมของสลล. = 49+50 = 99 mL

[H+] ที่มีในสลล. = 0.0001x1000 = 0.001 mol L-1

99
pH = -log [H+] 

= -log 0.001    =  -log 1x10-3

=  3 

69

การแยกสลายดวยน้ํา (Hydrolysis)
 ไอออนของเกลอืทําปฏิกิริยากับน้ํา

 ไดสารละลายที่มีความเปน กรด, เบส หรือ กลาง

เกลือที่เกิด Hydrolysis ได คือ
- เกลือที่เกิดจากกรดออน – เบสแก (CH3COONa)

- เกลือที่เกิดจากกรดแก – เบสออน (NH4Cl)

- เกลือที่เกิดจากกรดออน – เบสออน
(CH3COONH4)

70
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CH3COO - +  H2O CH3COOH + OH-

 เกลือของกรดออน – เบสแก จะไดสารละลายเปนเบส
CH3COONa, KCN, NaF

CH3COONa Na+ + CH3COO-

hydrolysis

การแยกสลายดวยน้ํา(Hydrolysis)

ใน สลล.ปริมาณ OH- H+ สลล.เปนเบส

71

CH3COO- +  H2O CH3COOH  + OH-

Kh =  คาคงที่ไฮโดรไลซิส

Kh =
[CH3COOH] [OH-]

[CH3COO - ]

คูณดวย [H3O
+] ทั้งเศษ และ สวน

Kh =
[CH3COOH] [OH-] [H3O

+]

[CH3COO - ] [H3O
+]

Kh =
Kw

Ka 72
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การหา % hydrolysis

CH3COONa Na+ + CH3COO-

CH3COO - +  H2O CH3COOH  + OH-

% hydrolysis =  [OH-]  x  100

73

สมดุลของเกลือที่ละลายน้ําไดนอย
เชน AgCl,  BaSO4,   Ag2SO4

AgCl ละลายในน้ํา
AgCl(s) Ag+(aq) + Cl-(aq)

K     =
[Ag+] [Cl- ]

[AgCl(s)]
Ksp =   [Ag+] [Cl- ]

Ksp : คาคงที่ผลคูณการละลายได
[Ag+] [Cl- ] : ผลคูณไอออน (ion product)

74
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ion product  Ksp สามารถเกิดการละลายไดอีก
Ion product  = Ksp สมดุล (สารละลายอิ่มตัว)
ion product  Ksp เกิดตะกอนข้ึนในสารละลาย

ประโยชนของ Ksp ใชในการแยกไอออนออกจากกัน

สารมีคา Ksp ต่ํา จะตกตะกอนไดงาย

สารมีคา Ksp สูง จะละลายไดมาก หรือ
ตกตะกอนไดยาก

สมดุลของเกลือที่ละลายน้ําไดนอย

75

CaSO4 ละลายน้ําได  BaSO4

นั่นคือ ถาในสารละลายมี [Ba2+ ] = [Ca2+ ] เม่ือเติม
SO4

2- จะเกิดตะกอนของ BaSO4 กอน และถาใช 
[SO4

2-] ที่เหมาะสมจะแยก BaSO4 ไดหมด

Ksp BaSO4 =  1.1x10-10

Ksp CaSO4  =  1.1x10-5

76
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77

AgCl มีคา Ksp = 2.8x10-10 จงคํานวณหาคาการละลาย
ของ AgCl

AgCl (s) Ag+(aq)  +  Cl-(aq)

Ksp  =  [Ag+] [Cl-] = 2.8x10-10

[Ag+] = [Cl-]

[Ag+]2 = 2.8x10-10

[Ag+] = (2.8x10-10)1/2

= 1.67x10-5

***เกลือ AgCl ละลายได 1.67x10-5 mol dm-3

ผลของไอออนรวม
(Commom ion effect)

คือการเปลี่ยนแปลงที่เกิดขึ้นเมื่อเติมไอออนท่ีมีอยูในระบบ 
เชน เติม NaCl ในสารละลายอิ่มตวั AgCl 

AgCl(s) Ag+(aq) +  Cl- (aq)

NaCl(s) Na+(aq) + Cl- (aq)

ไอออนรวม

78

[ Cl- ]  เพิ่มขึ้น [ Ag+ ] [ Cl- ]   Ksp         
        ทําใหสมดุลเลื่อนทางซาย
[ Ag+ ] ลดลงจน [ Ag+ ] [ Cl- ] = Ksp
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79

สมดุลของไอออนเชิงซอน
(Complex ion equilibrium)

การเกิดไอออนเชิงซอนชวยใหสารท่ีละลายน้ําไดนอยสามารถ
ละลายไดดีขึ้น เชน เติม NH3 ใน สารละลายอิ่มตัว AgCl

AgCl(s) Ag+(aq) + Cl - (aq)

Ag+(aq) + NH3 [ Ag (NH3 )2 ]
+

Complex ion[ Ag+ ] ลดลงสมดุลเลื่อนทางขวา
AgCl(s) ละลายมากขึ้น


