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ทฤษฎีกรด-เบส

1. ทฤษฎีกรด-เบสของอาร์เรเนียส (Arrhenius)

2. ทฤษฎีกรด-เบสของเบรินเสตด-ลาวรี (Bronsted - Lawry)

3. ทฤษฎีกรด-เบสของลิวอีส (Lewis)



ทฤษฎีกรด-เบส
1. ทฤษฎีกรด-เบสของอารเ์รเนียส (Arrhenius)

Acid : สารทีล่ะลายน ้าแล้วแตกตัวให้ H+

Base : สารทีล่ะลายน ้าแล้วแตกตัวให้ OH-

H2OHCl(g) → H+
(aq) +   Cl-(aq)

H2ONaOH(s)      → Na+
(aq)    +   OH-

(aq)

เช่น HCl, HNO3, H2SO4

เช่น NaOH, KOH, Ba(OH)2

ข้อจ้ากัด

1. ต้องละลายน ้า
2. ในสารต้องมี H+ หรือ OH-

อยู่ในโมเลกุล
3. สารบางตัว เช่น NH3 อธิบาย
ไม่ได้ว่าท้าไมจึงได้เบสไม่ใช่กรด 



ทฤษฎีกรด-เบส
2.  ทฤษฎีกรด-เบสของเบรินเสตด-ลาวรี (Bronsted - Lawry)

Acid : สารที่ให้ H+ แก่สารอื่น

Base : สารที่รับ H+ จากสารอื่น

NH3(aq) + H2O(l) → NH4
+
(aq)  +   OH-

(aq) 

Base Acid

HF(g)  +  H2O(l) → H3O+
(aq)   +   F-

(aq)   

BaseAcid

H2O เป็นได้ทั งกรดและเบส มีหน้าที่ให้และรับโปรตอน ดังนั นจึงเป็น แอมโฟเทอริก (Amphoteric)

• Protolysis => การเคลื่อนย้ายโปรตอนจากกรด-เบส



ทฤษฎีกรด-เบส
3. ทฤษฎีกรด-เบสของลิวอีส (Lewis)

Acid : สารที่ รับ e- คู่โดดเดี่ยว จากสารอื่น

Base : สารที่ ให้ e- คู่โดดเดี่ยว แก่สารอื่น



คู่กรด-เบส (Conjugate acids and bases)
1. ต้องมี H+ ต่างกันเพียง 1 ตัวเท่านั น

- สารที่มี H+ > 1 ตัว = คู่กรด

- สารที่มี H+ < 1 ตัว = คู่เบส

2. ในขณะที่ธาตุอื่น ต้องเท่ากัน และเหมือนกันทั ง 2 สาร

3. การก้าหนดเลขคู่กรด-เบส
- คู่ที่ 1 ต้องมีกรดอยู่ด้านสารตั งต้น (เพราะเกิดก่อน)
- คู่ที่ 2 ต้องมีกรดอยู่ด้านผลิตภัณฑ์ (เพราะเกิดทีหลัง)

CH3COOH +  H2O CH3COO- +  H3O+

คู่กรด1 คู่เบส1

คู่กรด2คู่เบส2

ดังนั นในสมการหนึ่งๆ สารใดจะท้าหน้าที่
เป็นกรดหรือเบส วิธีคิดให้จับคู่กรด-เบสกัน



Let’s Do it!
จงบอกคู่กรดของสารต่อไปนี 

PO4
3- =

CO3
2- =

HS- =

H2O =

จงบอกคู่เบสของสารต่อไปนี 

HClO3 =

H2PO4
- =

HSO3
- =

NH4
+ =

H2O =



จากปฏิกิริยาต่อไปนี จงระบุคู่กรด-เบส

1.) HSO4
-
(aq) + OH-

(aq) H2O (l) +  SO4
2-

2.) H2SO4 +  H2S2O7 H3SO4
+

(l) + HS2O7
-

3.) HF +  NH3 NH4
+ +  F-



การแตกตัวของกรด เบส และน ้า
ความแรงของกรด – เบส

ความแรงเป็นค่าที่ปริมาณการแตกตัวเป็นไอออนของสารว่าเป็นชนิดแก่หรืออ่อน สามารถดูได้จาก ค่าคงที่
การแตกตัวของกรด(Ka) และค่าคงที่การแตกตัวของเบส(Kb)

HX(aq) + H2O (l) H3O+
(aq) +  X-

(aq)

Ka=
H3O+ [X−]

[HX]

B (aq) + H2O (l) HB+
(aq) +  OH-

(aq)

Kb=
HB+ [OH−]

[B]

เช่น กรด HX มีค่า Ka= 1.0×10-2

กรด HY มีค่า Ka= 1.0×10-5

⸫ กรด HX มีความแรงมากกว่ากรด HY

เช่น เบส AOH มีค่า Kb= 1.0×10-3

เบส BOH มีค่า Kb= 1.0×10-6

⸫ เบส AOH มีความแรงมากกว่าเบส BOH



กรดแก่ (Strong acid) => กรดที่แตกตัวเป็น H+ ได1้00% จึงท้าให้มีค่า Ka สูง และส่งผลท้า
ให้หลอดไฟฟ้าสว่างจ้า ปัจจุบันมีกรดแก่อยู่ 6 ชนิด คือ

HClO4 = กรดเปอรค์ลอริก

HI = กรดไฮโดรไอออดิก

HBr = กรดไฮโดรโบรมิก

HCl = กรดไฮโดรคลอริก

HNO3 = กรดไนตริก

H2SO4 = กรดซัลฟิวริก

การแตกตัวของกรด เบส และน ้า

Kสูง มาก

Kสูง น้อย

กรดอ่อน (Weak acid) => สารที่แตกตัวเป็น H+ ได้น้อย จึงท้าให้มีค่า Ka และส่งผลท้าให้

หลอดไฟติดหรี่ๆ ได้แก่กรดใดๆที่ไม่ใช่กรดแก่ 6 ชนิดข้างต้น เช่น HF, HCN, HClO, H2S, H3PO4, CH3COOH,… 



การแตกตัวของกรด เบส และน ้า
การจ้าแนกกรดตามเกณฑ์อื่นได้อีก 2 เกณฑ์ ดังนี 

1. จ้าแนกตามจ้านวนธาตุ

1. กรดไฮโดร (HX) เมื่อ X = อโลหะ      เช่น HF, HCl, HBr, HI, HCN, H2S,…

2. กรดออกซี หรือ กรดออกโซ (HXO) เช่น HClO, HClO2, HClO3, H2CO3, HNO3, 
H2SO4, H3PO4,…

2. จ้าแนกตามจ้านวนโปรตอน (H+)

1. Monoprotic : กรดที่มี H+ 1 ตัว เช่น HF, HCl, HClO, HClO2, HNO3 ,…

2. Polyprotic : กรดที่มี H+ มากกว่า 1 ตัว  เช่น H2CO3, H2SO4, H3PO4 ,…



การแตกตัวของกรด เบส และน ้า
เบสแก่ (Strong base) => เบสที่แตกตัวเป็น OH- ได1้00% จึงท้าให้มีค่า Kb สูง 

และส่งผลท้าให้หลอดไฟฟ้าสว่างจ้า ได้แก่ ไฮดรอกไซด์โลหะหมู่ IA,IIA

ไฮดรอกไซด์หมู่ IA : LiOH, NaOH, KOH,…

ไฮดรอกไซต์หมู่ IIA : Ca(OH)2, Sr(OH)2, Ba(OH)2,… ***ยกเว้น Be, Mg 

เบสอ่อน (Weak base) => เบสที่แตกตัวเป็น OH- ได้น้อย จึงท้าให้มีค่า Kb ต่้า 
และส่งผลท้าให้หลอดไฟฟ้าติดหรี่ๆ ได้แก่ เบสใดๆที่ไม่ใช่ไฮดรอกไซด์หมู่ IA,IIA (พวกtransition) 
เช่น Fe(OH)2, Cr(OH)2, Mn(OH)2 , …



การแตกตัวของกรด เบส และน ้า
1. การค้านวณหา [H+]ของกรดและ [OH-]ของเบส

1. การแตกตัวของกรดแก่-เบสแก่ => กรดแก่แตกตัวได้เกือบ100% จะใช้ “→” แทนการแตกตัว
• กรดแก่ (6 ชนิด : HClO4, HI, HBr, HCl, HNO3, H2SO4)

HCl(g) → H+
(aq) +   Cl-(aq)

เริ่มต้น :   Ca 0 0
ปป. :  -Ca +Ca +Ca

สมดุล : 0 Ca Ca

Ca= Concentration of acid

[H+] = Ca

[H+] = 2CaH2SO4 : 

สูตรส้าหรับกรดแก่ 5 ชนิด



การแตกตัวของกรด เบส และน ้า
1. การค้านวณหา [H+]ของกรดและ [OH-]ของเบส

EX1. สารละลาย HCl เข้มข้น 0.5 M จ้านวน 100 cm3 จะแตกตัวให้ [H+] เป็นกี่ M
วิธีท้า HCL เป็นกรดแก่

สูตร [H+] = Ca

แทนค่า [H+] = 0.5 M
EX2. สารละลาย H2SO4 เข้มข้น 0.5 M จ้านวน 100 cm3 จะแตกตัวให้ 
[H+] เป็นกี่ M
วิธีท้า H2SO4 เป็นกรดแก่

สูตร [H+] = 2Ca

แทนค่า [H+] = 2(0.5) = 1 M



การค้านวณหา [H+]ของกรดและ [OH-]ของเบส

1. เมื่อน้า NaOH จ้านวน 2 กรัม มาท้าเป็นสารละลายปริมาตร 250 cm3 สารละลายนี จะแตกตัวให้ [OH-] 

เป็นกี่ mol/dm3

2. เมื่อน้าCa(OH)2เข้มข้น 0.2 mol/dm3 จ้านวน 250 cm3 สารละลายนี จะแตกตัวให้ [OH-] เป็นกี่ 

mol/dm3

3. เมื่อน้าสารละลาย Ba(OH)2 เข้มข้น 0.5 mol/dm3 จ้านวน 100 cm3 แล้วเติมน ้าลงไปอีก 400 cm3

จะได้สารละลายแตกตัวให้ [OH-] เป็นกี่ mol/dm3



การแตกตัวของกรด เบส และน ้า
1. การค้านวณหา [H+]ของกรดและ [OH-]ของเบส

2. การแตกตัวของกรดอ่อน-เบสอ่อน => กรดอ่อน-เบสอ่อนแตกตัวได้น้อย เกิดปฏิกิริยาผันกลับได้จะใช้ 
“      ” จึงท้าให้เกิดค่าคงที่การแตกตัวของกรด(Ka) และค่าคงที่การแตกตัวของเบส(Kb)

• กรดอ่อน (กรดที่ไม่ใช่กรดแก่ 6 ชนิด)

[H+] = KaCa

ร้อยละการแตกตัว = 
[H+]
Ca

× 100

[OH-] = KbCb

ร้อยละการแตกตัว = 
[OH−]

Cb
× 100

• เบสอ่อน (เบสที่ไม่ใช่ไฮดรอกไซด์หมู่ I,IIA)



แบบฝึกหัด 3.1

1. เมื่อน้ากรด C2H4O2 จ้านวน 3 กรัม มาท้าเป็นสารละลายปริมาตร 100 cm3 พบว่าแตกตัวได้ร้อยละ 0.4 

จงหาค่า Ka

2. สารละลาย BOH เข้มข้น 0.02 mol/dm3 ปริมาตร 100 cm3 มีค่า Kb เท่ากับ 1.8×10-5 แตกตัวได้ร้อยละ

เท่าใด

3. สารละลาย CH3COOH เข้มข้น 0.5 mol/dm3 จ้านวน 200 cm3 มีค่า Ka เท่ากับ 1.8×10-5 แตกตัวให้ 

[H3O+] กี่ M และแตกตัวร้อยละเท่าใด



การแตกตัวของน ้า
น ้ามีสมบัติเป็นกลาง คือ ไม่เป็นทั งกรดและเบส และเป็นสารอิเล็กโตรไลต์อ่อน จึงแตกตัวผันกลับ
ได้

Kw = [H+][OH-] 

และจากการทดลองที่อุณหภูมิห้องพบว่า Kw = 1×10-14

⸫[H+][OH-] = 1×10-14

⸫Kw = Ka
. Kb

H2O(l) H+
(aq) +   OH-

(aq)



แบบฝึกหัด 3.2

1. เมื่อน้า HNO3 จ้านวน 0.63 กรัม มาท้าเป็นสารละลายปริมาตร 1 ลิตร จะได้สารละลายแตกตัว

ให้ [H3O+] และ [OH-] อย่างละกี่ M

2. สารละลาย HF เข้มข้น 0.5mol/dm3 ปริมาตร 100 cm3 มีค่า Ka เท่ากับ 7.2×10-5 แตกตัวให้

[OH-] กี่ M



การหาค่า pH และ pOH ของสารละลาย

pH = -log[H+] และ pOH = -log[OH-]

สารละลายมี [H+] เท่ากับ 10-3 mol/dm3 จะมี pH เท่ากับเท่าใด

วิธีท้า [H+] = 10-3

-log[H+] =  -log 10-3

pH = -(-3)log10

pH = 3

pH + pOH = 14 



การหาค่า pH และ pOH ของสารละลาย pH = -log[H+] และ 

pOH = -log[OH-]Ex3. สารละลายมี [H+] เท่ากับ 2×10-5 mol/dm3 จะมี pH เท่ากับเท่าใด 
(log2= 0.3)

วิธีท้า [H+] = 2×10-5

-log[H+] =  -log(2×10-5)

pH = (-log2) + (-log10-5) 

pH = (-0.3) + 5

⸫pH = 5 – 0.3 = 4.7

pH + pOH = 14 



การหาค่า pH และ pOH ของสารละลาย
Ex4.ถ้าต้องเตรียมสารละลาย HCl pH 3 ปริมาตร 1 L จากสารละลาย HCl pH 5 ปริมาตร 400 mL จะต้องเติม
สารละลาย HCl 0.1 mol/L ลงไปเท่าใด

วิธีท้า 1.ค้านวณหาC ของ HCl ที่ pH 3 3.ค้านวณหาปริมาตรของ 0.1 M HCl 
C1V1+C2V2 =  C3V3

2.ค้านวณหาC ของ HCl ท่ี pH 5  



การหาค่า pH และ pOH ของสารละลาย
Ex5.ถ้าต้องเตรียมสารละลาย NaOH ให้มี pH 10 จากสารละลาย 
NaOH pH 12 ปริมาตร 10 mL จะต้องเติมน ้าลงไปเท่าใด



การวัด pH ในสารละลายกรดและเบส

รู้ได้อย่างไรว่าสารไหนเป็นกรดหรือเบส??

ใช้อะไรวัด pH ได้บ้าง??

หยดยูนเิวอร์ซัลอินดิเคเตอร์และเทียบสีของ
สารละลายกับแถบสีที่ pH ต่างๆ

pH meter



อินดิเคเตอร์ส้าหรับกรด-เบส (Indicator)
อินดิเคเตอร์ เป็นสารอินทรีย์ใช้ทดสอบกรด-เบส  มีสูตรโครงสร้างซับซอ้น เขียนแทนด้วย HIn

และมีสมบัติเป็นกรดอ่อน จึงแตกตัวแบบผันกลับได้ ท้าให้เกิดคู่กรด-เบส ขึ น มีสีเฉพาะตัว ดังนั น
อินดิเคเตอร์จึงเปลี่ยนสีกลบัไป-มาได้ เมื่อ pH ของสารละลายเปลี่ยนแปลง

HIn H+ +   In-

คู่กรด คู่เบส

KIn=
H+ [In−]
[HIn]

จากค่าคงที่การแตกตัวของกรด Ka ของอินดิเคเตอร์ ใช้สัญลักษณ์ KIn

เมื่อแก้สมการ จะได้ pH = pKIn - log
[HIn]
[In−]

[In-] < [HIn] => 
[HIn]
[In−]=10 สีที่เห็นเป็นของ HIn

[In-] > [Hin] => 
[HIn]
[In−]= 0.1 สีที่เห็นเป็นของ In-

สีน ้าเงินสีแดง



อินดิเคเตอร์ส้าหรับกรด-เบส (Indicator)

ค้านวณช่วง pH ช่วง pH ของการเปลี่ยนสี = - logKHIn ± 1



อินดิเคเตอร์ส้าหรับกรด-เบส (Indicator)
Ex.6 สารละลาย A และ B เม่ือน้าไปหยดด้วยอินดิเคเตอร์ 3 ชนิด ให้สีที่ปรากฏดังตาราง สารละลายแต่ละชนิดมี 
pH เท่าใด

อินดิเคเตอร์ ช่วง pH ที่เปลี่ยนสี
สีที่ปรากฏ

สารละลาย A สารละลาย B

เมทลิออเรนจ์ 3.2-4.4 (แดง-เหลือง) เหลือง เหลือง

โบรโมไทมอลบลู 6.0-7.6 (เหลือง-น ้าเงิน) เหลือง น ้าเงิน

ฟีนอล์ฟทาลีน 8.3-10.0 (ไม่มีส-ีชมพ)ู ไม่มีสี ไม่มีสี

สารละลาย A มี pH อยู่ในช่วง 4.4 – 6.0 
สารละลาย B มี pH อยู่ในช่วง 7.6 – 8.3 



แบบฝึกหัด 3.3
1. ค้านวณค่า pH ของสารละลายที่มีความเข้มขน้ของไฮโดรเนียมไอออน(H3O+) หรือไฮดรอกไซด์
ไอออน(OH-) พร้อมระบุสมบัติกรด-เบสของสารละลาย

ข้อ ความเข้มข้น(mol/L) pH pOH สมบัติกรด-เบส

1.1 [H3O+] = 3.0×10-4

1.2 [H3O+] = 2.0×10-8

1.3 [OH-] = 1.1×10-11

1.4 [OH-] = 5.0×10-7

2. การเตรียมน ้าปูนใส โดยละลายแคลเซียมไฮดรอกไซด์ (Ca(OH)2) 0.20 กรัม และปรับจนมี
ปริมาตรเท่ากับ 200 มิลลิลิตร น ้าปูนใสที่เตรยีมได้มี pH เท่าใด



แบบฝึกหัด 3.3
3. สารละลาย A B และ C เมื่อน้าไปหยดด้วยอินดิเคเตอร์ 4 ชนิด ให้สีที่ปรากฏดังตาราง

อินดิเคเตอร์ ช่วง pH ที่เปลี่ยนสี
สีที่ปรากฏ

สารละลาย A สารละลาย B สารละลาย C

เมทลิออเรนจ์ 3.2-4.4 (แดง-เหลือง) ส้ม เหลือง เหลือง

เมทลิเรด 4.2-6.3 (แดง-เหลือง) ส้ม เหลือง เหลือง

ฟีนอลเรด 6.8-8.4 (เหลือง-แดง) เหลือง ส้ม แดง

ฟีนอล์ฟทาลีน 8.3-10.0 (ไม่มีสี-ชมพ)ู ไม่มีสี ไม่มีสี ชมพู

3.1 สารละลายแต่ละชนิดมีช่วง pH เท่าใด 3.2 สารละลายใดเป็นกรด



การไทเทรต (Titation)

➢ เป็นกระบวนการวิเคราะห์หาปริมาณของกรดหรือเบส โดยให้สารละลายที่ต้องการทราบปริมาณ 

(Titrand) ท้าปฏิกิริยาพอดีกับสารละลายมาตรฐาน (Titrant)

➢ จุดที่ 2 สารท้าปฏิกิริยากันพอดี เรียกว่า จุดสมมูล (Equivalent point)

➢ เมื่อกรด-เบสท้าปฏิกิริยากันสมมูลพอดี เรียกว่า ปฏิกิริยาสะเทิน (Neutralization) ระหว่างกรด-เบส

➢ จุดที่สารละลายเปลี่ยนสี (เกิดจาก indicator) เรียกว่า จุดยุติ (End point) ทราบได้จากการใช้

อินดิเคเตอร์ หรือ pH meter

การค้านวณการไทเทรตกรด-เบส



การค้านวณการไทเทรตกรด-เบส

ปฏิกิริยาสะเทินตามความแรงของกรด-เบส

1) ปฏิกิริยาระหว่างกรดแก่กับเบสแก่

2) ปฏิกิริยาระหว่างกรดอ่อนกับเบสแก่

3) ปฏิกิริยาระหว่างกรดแก่กับเบสอ่อน

4) ปฏิกิริยาระหว่างกรดอ่อนกับเบสอ่อน



1.อินดิเคเตอร์ส้าหรับปฏิกิริยาระหว่างกรดแก่กับเบสแก่
จากกราฟ จะเห็นว่าค่า pH เปลี่ยนแปลงรวดเร็วที่จุดใกล้ๆ จุดยุติ 
(ตั งแต่ pH 4-10) ดังนั นอินดิเคเตอร์ที่มีช่วง pH
ของการเปลี่ยนแปลงสีระหว่าง 4 ถึง 10 สามารถน้ามาใช้ได้ 
ซึ่งอินดิเคเตอร์ที่เหมาะสมท่ีอาจใช้ได้ ได้แก่ 
- เมทลิเรด (4.4-6.2) 
- โบรโมไทมอลบลู (6.0-7.5)
- ฟีนอล์ฟทาลีน(8.2-10.0) 
แต่มักนิยมใช้ฟีนอล์ฟทาลีน เพราะสังเกตการเปลี่ยนแปลงสีได้
ชัดเจน ส้าหรับ โบรโมคลีซอล กรีน (3.8-5.4) ไม่เหมาะสมที่จะใช้
เป็นอินดิเคเตอร์ส้าหรับกรดแก่และเบสแก่ เพราะช่วงเปลี่ยนสีที่
เป็นรูปเบสของอินดิเคเตอร์ จะเกิดก่อนจุดสมมูล ท้าให้เกิดความ
คลาดเคลื่อนในการบอกจุดยุติ



การค้านวณการไทเทรตกรด-เบส

สารละลายมาตรฐาน
(Standard solution) 
รู้ความเข้มข้น รู้ปริมาตร

สารละลายตัวอย่าง (Sample solution) 
รู้ปริมาตร แต่ไม่รู้ความเข้มข้น (ต้องการหา)



การค้านวณการไทเทรตกรด-เบส



2.อินดิเคเตอร์ส้าหรับปฏิกิริยาระหว่างกรดอ่อนกับเบสแก่

การเลือกอินดิเคเตอร์ส้าหรับการไทเทรตกรดอ่อน 
เช่น กรดแอซิติก กับเบสแก่ เช่น NaOH จะมีข้อจ้ากัด
มากกว่าที่จุดสมมูลของการไทเทรต สารละลายมีโซเดียม
แอซเิตต ท้าให้สารละลายเป็นเบส มี pH มากกว่า 7

จากกราฟจะเห็นได้ว่า เมทลิเรด จะเปลี่ยนสีก่อน
จุดสมมูลจึงไม่เหมาะที่จะใช้เป็นอินดิเคเตอร์ส้าหรับกรดแอ
ซิติกกบั NaOH (เข้มข้น 0.100 M) ฟีนอล์ฟทาลีนเปลี่ยนสี
ที่ช่วงจุดสมมูลพอดี โบรโมไทมอลบลู อาจจะใช้เป็น
อินดิเคเตอร์ได้ดี เมื่อใช้สีมาตรฐานเทียบ



3.อินดิเคเตอร์ส้าหรับปฏิกิริยาระหว่างกรดแก่กับเบสอ่อน

การเปลี่ยนแปลง pH ของสารละลายขณะไทเทรต
เบสอ่อน เช่น NH3กับกรดแก่ เช่น HCl จะค่อยๆ ลดลง เมื่อ
ใช้ HCl เป็นสารมาตรฐาน ที่จุดยุติจะได้เกลือ NH4Cl และ 
pH < 7 ในการไทเทรต 0.100 M NH3กับ 0.100 M HCl 
จะได้กราฟของการไทเทรต (ดังภาพ)

จากกราฟ เราสามารถพิจารณาช่วง pH 3-7.5 ใน
การเลือกอินดิเคเตอร์ ซึ่งเราอาจใช้โบรโมไทมอลบลูหรือ
เมทลิเรดได้ แต่ไม่ควรใช้ฟีนอล์ฟทาลีนเพราะช่วง pH 
ของฟีนอล์ฟทาลีนมากกว่า 7 ท้าให้เกิดความคลาดเคลื่อน
ในการบอกจุดสมมูล



บัฟเฟอร์ (Buffer)
สารละลายบัฟเฟอร์ คือ สารละลายที่สามารถรกัษาระดับ pH ไว้เกือบคงที่อยู่เสมอ แม้จะมีการเติม
กรดแก่หรือเบสแก่เล็กน้อยลงไปในระบบ เช่น ระบบหมุนเวียนเลือดในคน

เช่น CH3COOH + CH3COONa 
HCN + KCN

เช่น NH4OH + NH4Cl 
NH4OH + NH4NO3

บัฟเฟอร์กรด (Acid buffer) ประกอบด้วย กรดอ่อน + เกลือของกรดอ่อน

เกลือที่มาเติมจะต้องมีไอออนร่วมกับของกรดอ่อน

บัฟเฟอร์เบส (Base buffer) ประกอบด้วย เบสอ่อน + เกลือของเบสอ่อน



การค้านวณของสารละลายบัฟเฟอร์ 

ในบัฟเฟอรก์รดความเข้มข้นของ H+ และ pH จะค้านวณได้จากความสัมพันธ์ของความเข้มข้น
ของกรดอ่อนกับคู่เบส

CH3COOH CH3COO- + H+

Ka=
H+ [CH3COO−]
[CH3COOH] หรือ [H+] =

Ka[CH3COOH]
[CH3COO−]

-log[H+] =-log Ka + log
[CH3COOH]
[CH3COO−]

หรือเท่ากับ
pH = pKa − log

[กรด]
[เกลือ]

เรียกสมการนี ว่า สมการของเฮนเดอร์สัน – ฮัสเซลบัลซ์ (Henderson Hasselbalch’s equation) 



การค้านวณของสารละลายบัฟเฟอร์ 

ในบัฟเฟอร์เบสความเข้มข้นของ OH- และ pOH จะค้านวณได้จาก
ความสัมพันธ์ของความเข้มข้นของเบสอ่อนกับคู่กรด

NH4OH NH4
+ + OH-

Kb=
OH− [NH4+]

[NH4OH] หรือ [OH-] =
Kb[NH4OH]

[NH4+]

-log[OH-] = -log Kb + log
[NH4OH]
[NH4+]

หรือเท่ากับ

pOH = pKb − log
[เบส]

[เกลือ]



การควบคุม pH ของสารละลายบัฟเฟอร์ 

เช่น สารละลายบัฟเฟอร์ (บัฟเฟอรก์รด) 

CH3COONa  CH3COO- + Na+

CH3COOH CH3COO- + H+

CH3COOH + CH3COONa 

pH ของสารละลาย ขึ นอยู่กับ [H+]
เมื่อเติม H+ หรือ OH- ลงไปในบัฟเฟอร์ของกรดอะซติิก-อะซีเตด จะเกิดปฏิกิริยาท้าให้เป็นกลาง
เติมกรด CH3COO- + H+ CH3COOH

เติมเบส OH- + CH3COOH CH3COO- + H2O

pHคงที่

pH จะมาก,น้อยขึ นกับ H+



การควบคุม pH ของสารละลายบัฟเฟอร์ 

หากมีการรบกวนสมดุลในระบบบัฟเฟอร์โดยการเติมกรดหรือเบสลงไปจะเกิดการปรับสมดุลดังนี 

เช่น สารละลายบัฟเฟอร์ CH3COOH + CH3COONa 

จากบัฟเฟอร์กรด

เมื่อเติมกรด H+ จะถูกก้าจัดโดยการท้าปฏิกิริยากับเกลือ CH3COONa และได้กรด CH3COOH ดังนี  

CH3COO- + H+ CH3COOH

pH = pKa − log
[กรด]
[เกลือ]

ลดลง เพ่ิมขึ น
ที่สมดุล

pH = pKa − log
[กรด] + [กรดที่เติม]
[เกลือ] − [กรดที่เติม]



การควบคุม pH ของสารละลายบัฟเฟอร์ 
เช่น สารละลายบัฟเฟอร์ CH3COOH + CH3COONa 

จากบัฟเฟอร์กรด

เมื่อเติมเบส OH- จะถูกก้าจัดโดยการท้าปฏิกิริยากับกรด CH3COOH และได้เกลือ CH3COONa ดังนี  

pH = pKa − log
[กรด]
[เกลือ]

ลดลง เพ่ิมขึ นที่สมดุล

pH = pKa − log
[กรด] − [เบสที่เติม]
[เกลือ] + [เบสที่เติม]

OH- + CH3COOH CH3COO- + H2O



การควบคุม pH ของสารละลายบัฟเฟอร์ 

เช่น สารละลายบัฟเฟอร์ NH4OH + NH4Cl

จากบัฟเฟอร์เบส

เมื่อเติมกรด

pOH = pKb − log
[เบส]

[เกลือ]

H+ + NH4OH NH4
+ + OH-

pOH = pKb − log
[เบส] − [กรดที่เติม]

[เกลือ] + [กรดที่เติม]

เม่ือเติมเบส OH- + NH4
+ NH4OH 

pOH = pKb − log
[เบส] + [เบสทีเ่ติม]

[เกลือ] − [เบสที่เติม]



บัฟเฟอร์กรด => กรดอ่อน + เกลือของกรดอ่อน

ตัวอย่าง จงค้านวณ pH ของบัฟเฟอร์ต่อไปนี 
ก. สารละลายบัฟเฟอร์ 1 ลิตร มี CH3COOH 0.1 mol และ CH3COONa 0.1 mol เมื่อ Ka = 1.8×10-5

pH = pKa − log
[กรด]
[เกลือ]

pH = -log(1.8×10-5) − log
[0.1 mol/L]
[0.1 mol/L]

pH = 5 – 0.255 – log1 

pH = 4.745 – 0 = 4.745 

วิธีท้า

⸫ pH ของสารละลายบัฟเฟอร์นี มีค่าเท่ากับ 4.745 



ตัวอย่าง จงค้านวณ pH ของบัฟเฟอร์ต่อไปนี 
ข. ถ้าเติม HCl 1.0 M ปริมาตร 1 mL จะท้าให้สารละลายมี pH เท่าไร

pH = 4.745 − log
[0.1 + 0.001]
[0.1 − 0.001]

pH = 4.745 – log
[0.101]
[0.099]

pH = 4.736

วิธีท้า

⸫ pH ของสารละลายบัฟเฟอร์นี มีค่าเท่ากับ 4.736

CH3COO- + H+ CH3COOH

pH = pKa − log
[กรด] + [กรดที่เติม]
[เกลือ] − [กรดที่เติม]

จาก HCl 1.0 M มี V = 1 mL
⸫เมื่อเติมHClลงไปจะมีความ
เข้มข้นเท่ากับ 0.001 M


