
 

 

แผนบริหารการสอนประจ าบทที่  7 

หัวข้อเน้ือหาประจ าบท 
 ค่าคงที่ผลคูณการละลาย   
 กฎการเกิดตะกอน  
 การเลือกตกตะกอน  
 ปัจจยัต่างๆ ที่มีผลต่อการละลาย 
 การไทเทรตแบบตกตะกอน     

วตัถุประสงค์เชิงพฤติกรรม 

 1.  เพือ่ใหผู้เ้รียนสามารถค านวณค่าคงที่ผลคูณการละลาย  
 2.  เพือ่ใหผู้เ้รียนทราบถึงกฎของการเกิดตะกอน และการเลือกตกตะกอน  
 3.  เพือ่ใหผู้เ้รียนสามารถบอกถึงปัจจยัต่างๆ ที่มีผลต่อการละลายได ้
 4.  เพือ่ใหผู้เ้รียนสามารถค านวณความเขม้ขน้ของไอออนต่างๆ และเขียนกรฟของการ
ไทเทรตแบบตกตะกอนได ้
 5.  เพือ่ใหผู้เ้รียนสามารถอธิบายถึงสมบตัิของอินดิเคเตอร์และวธีิการในการตรวจหา
จุดยตุิของการไทเทรตแบบตกตะกอนได ้

วธีิสอนและกจิกรรมการเรียนการสอนประจ าบท 
 1.  ใหผู้เ้รียนศึกษาเอกสารประกอบการสอนรายวชิาปริมาณวเิคราะห์ 
 2.  ผูส้อนบรรยายภาคทฤษฏีประกอบส่ือการสอนในลกัษณะโปรแกรมน าเสนอและ
อุปกรณ์ที่ใชใ้นระบบการส่ือสาร 
 3.  อภิปรายร่วมกนัระหวา่งผูส้อนกบัผูเ้รียน หลงัการบรรยายทฤษฎีและสรุปสาระ ส าคญั 
 4.  มอบหมายใหผู้เ้รียนคน้ควา้เพิม่เติมจากเอกสาร  วารสาร  ต  ารา  และส่ืออ่ืนๆ 
 5.  ใหผู้เ้รียนท าค  าถามทา้ยบท 

ส่ือการเรียนการสอน 
 1.  เอกสารประกอบการสอนรายวชิาปริมาณวเิคราะห์ 
 2.  โปรแกรมน าเสนอและอุปกรณ์ที่ใชใ้นระบบการส่ือสาร 
 3.  หนงัสือ วารสาร และส่ืออิเล็กทรอนิกส์ 
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 การวดัผลและการประเมนิผล 

 1.  สงัเกตพฤติกรรมการเรียน  การมีส่วนร่วมในการเรียน   
 2.  สงัเกตจากการซกัถามและตอบปัญหาของผูเ้รียน 
 3.  ประเมินจากการท าค  าถามทา้ยบท 
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บทท่ี 7 
การวิเคราะห์ปริมาณด้วยการไทเทรตแบบตกตะกอน 

 ตะกอน คือสารที่มีความสามารถในการละลายในตวัท าละลายไดน้อ้ย ท าใหส้ารละลาย
ที่อ่ิมตวั และเกิดเป็นตะกอนไดง่้าย  บทน้ีจะกล่าวถึงรายละเอียดการละลายของสารที่ละลายไดน้้อย 
ซ่ึงจะสามารถพิจารณาไดจ้ากค่าคงที่ผลคูณการละลาย หรือเป็นค่าคงที่สมดุลของการละลายของ
ตะกอนนั้นเอง โดยค่าคงที่ดงักล่าวจะเป็นค่าที่บอกถึงความสามารถของการเกิดตะกอน และการ
ละลายไดข้องตะกอน นอกจากน้ียงัมีปัจจยัอ่ืนๆ ที่ส่งผลต่อการตกตะกอน อาทิเช่น  อุณหภูมิของ
สารละลาย ชนิดของตวัท าละลาย ไอออนอ่ืนๆ ในสารละลาย ค่าความเป็นกรด-เบสของสารละลาย 
และการเกิดปฏิกิริยาไฮโดรลิซิส เป็นตน้โดยความรู้ต่างๆ ที่เก่ียวขอ้งกบัการเกิดตะกอน และสมดุล
ของไอออนที่เกิดจากการละลายของตะกอน จะน ามาใชใ้นการวิเคราะห์ปริมาณดว้ยการไทเทรต
แบบตกตะกอนโดยจะเป็นการค านวณหาปริมาณสารที่สนใจจากปริมาณของสารละลายมาตรฐาน 
ที่ท  าปฏิกิริยากันพอดีกับสารตัวอย่างที่จุดสมมูลของปฏิกิริยา หรือเป็นจุดที่มีการเปล่ียนแปลง
ปริมาณอยา่งรวดเร็วของไอออนที่ใชใ้นการท าปฏิกิริยากนั โดยจะสามารถพิจารณาไดจ้ากเส้นโคง้
ของการไทเทรตที่ไดจ้ากการเขียนกราฟความสัมพนัธ์ของปริมาณไอออนของสารตงัอยา่งที่ลดลง
เทียบกบัปริมาณไอออนของสารละลายมาตรฐาน หรือสารที่ใช้ในการตกตะกอนที่ใชใ้นการท า
ปฏิกิริยา ทั้งน้ีสดัส่วนของสารที่เขา้ท  าปฏิกิริยากนัจะขึ้นอยูก่บัชนิดของสาร และปฏิกิริยาของการ
เกิดเป็นตะกอน ในการตรวจสอบจุดสมมูลนั้นสามารถท าไดโ้ดยการสังเกตุการเปล่ียนแปลงของ
อินดิเคเตอร์ ซ่ึงมีดว้ยกนัอยู ่3 วธีิไดแ้ก่ วธีิของโมฮร์ วิธีของโวลฮาร์ด และวิธีของฟาแจนส์ โดยแต่
ละวิธีจะมีกลไกการเปล่ียนแปลงของอินดิเคเตอร์ที่แตกต่างกนั จึงท าให้มีความเหมาะสมกบัการ
วิเคราะห์สารที่แตกต่างกนั การวิเคราะห์ปริมาณดว้ยการไทเทรตแบบเกิดตะกอนนั้นค่อนขา้งมี
ขอ้จ ากดั เน่ืองจากสารที่ใชเ้ป็นในการตกตะกอนที่มีความจ าเพาะต่อสารตวัอยา่งมีน้อย การติดตาม
การเปล่ียนแปลงของอินดิเคเตอร์จะสงัเกตุไดค้่อนขา้งยาก เน่ืองจากในสารละลายที่ท  าการไทเทรต
จะมีตะกอนเกิดขึ้น และอินดิเคเตอร์ที่เหมาะสมมีจ ากดั ดงันั้นการวิเคราะห์ด้วยวิธีการน้ีจะตอ้ง
ด าเนินการอยา่งละเอียดรอบคอบ เพือ่ใหผ้ลการวเิคราะห์มีความถูกตอ้งน่าเช่ือถือ  

ค่าคงที่ผลคูณการละลาย  

 เม่ือน าเกลือ BA ซ่ึงเป็นเกลือที่ละลายน ้ าไดน้อ้ย เม่ือเติมลงไปในน ้ า เกลือน้ีจะละลายได้
เพยีงเล็กนอ้ยและหลงัการละลายจะให ้ B+ และ  A-  ดงัปฏิกิริยา 
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                                       BA(s)                                       B
+
(aq)  +  A-

(aq)                                       (7.1) 

 จากปฏิกิริยาที่ 7.1 เป็นปฏิกิริยาแบบผนักลับ เม่ืออตัราเร็วของการละลายของเกลือ
เท่ากบัอตัราเร็วของการรวมตวัของไอออนระหวา่ง  B+ กบั  A-  จะท าใหป้ฏิกิริยาเขา้สู่สภาวะสมดุล  
และจะไดว้า่ 

 ที่สภาวะสมดุล                 Ksp  =    [B+][A-]                                                             (7.2) 

 เม่ือน าเกลือ  B2A ซ่ึงเป็นเกลือที่ละลายน ้ าได้น้อย เติมลงในน ้ าเกลือน้ีจะละลายได ้
เพยีงเล็กนอ้ย  และหลงัการละลายจะให ้ B+ และ  A2-  ดงัปฏิกิริยา 

                                       B2A(s)                                2B+
(aq)       +    A2-

(aq)                                   (7.3) 

                   ที่สภาวะสมดุล                Ksp   =  [B+]2[A2- ]                                                          (7.4) 

 ค่า  Ksp คือค่าคงที่ผลคูณของการละลาย (Solubility product constant)  และค่าน้ีเป็น

ค่าคงที่ เม่ืออุณหภูมิคงที่  ดงัตวัอยา่งค่า Kspของเกลือบางชนิดในตาราง  7.1 

ตารางที่  7.1  แสดงค่า  Kspของเกลือบางชนิดที่  25  องศาเซลเซียส  

โลหะ เกลือ สูตร 
น ้าหนักตาม
สูตร (กรัม) 

Ksp 

อะลูมิเนียม ไฮดรอกไซด ์ Al(OH)3                       78.004 1.3 × 10-33 
 ฟอสเฟต AlPO4 121.953 9.84 × 10-21 
 8-ไฮดรอกซีควโินเลต Al(C9H6NO)3 459.432 1.00 × 10-29 
แบเรียม คาร์บอเนต BaCO3 197.336 2.58 × 10-9 
 Chromate Ba(CrO4)2 253.321 1.17 × 10-10 
 Fluoride BaF2 175.324 1.84 × 10-7 
 ไฮดรอกไซด ์ Ba(OH)2 · 8H2O 315.464 2.55 × 10-4 
 ออกซาเลต BaC2O4 225.346 1.6 × 10-7 
 ฟอสเฟต Ba3(PO4)2 601.924 3.4 × 10-23 
 ซลัเฟต BaSO4 233.390 1.08 × 10-10 

https://www.google.co.th/url?sa=t&rct=j&q=&esrc=s&source=web&cd=&ved=0ahUKEwjNl-me793RAhWFto8KHSCqAGwQFghqMBI&url=https%3A%2F%2Fwww.researchgate.net%2Fpublication%2F237276911_karthaerksxd_8-hidrxksikhwinolinnichxngwangrahwangchankhxngsaphonitdoyptikiriyakhxngkhaeng_INTERCALATION_OF_8HYDROXYQUINOLINE_INTO_INTERLAYER_SPACE_OF_SAPONITE_BY_SOLID-SOLID_REACTION_phachraphrn_phim&usg=AFQjCNGaU67I1bnJgbYEasmgliKLh2SM-w&sig2=bAja0hPn4g2Qsmaqd5Za3Q
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ตารางที่  7.1  แสดงค่า  Kspของเกลือบางชนิดที่  25  องศาเซลเซียส (ต่อ) 

โลหะ เกลือ สูตร 
น ้าหนักตาม
สูตร (กรัม) 

Ksp 

บิสมทั ไฮดรอกไซด ์ Bi(OH)3 260.002 6.0 × 10-31 
 ฟอสเฟต BiPO4 303.952 1.3 × 10-23 
 ซลัไฟด ์ Bi2S3 514.156 1 × 10-97 
แคดเมียม คาร์บอเนต CdCO3 172.420 1.0 × 10-12 
 ออกซาเลต CdC2O4· 3H2O 254.476 1.42 × 10-8 
 ฟอสเฟต Cd3(PO4)2 527.176 2.53 × 10-33 
 ซลัไฟด ์ CdS 144.476 8.0 × 10-27 
แคลเซียม คาร์บอเนต CaCO3 100.087 3.36 × 10-9 
 ออกซาเลต CaC2O4 · H2O 146.112 2.32 × 10-9 
 โครเมต CaCrO4 156.072 7.1 × 10-4 
 ฟลูออไรด ์ CaF2 78.075 5.3 × 10-9 
 ไฮดรอกไซด ์ Ca(OH) 2 74.093 5.5 × 10-6 
 ฟอสเฟต Ca3(PO4)2 310.177 2.07 × 10-29 
 ซลัเฟต CaSO4 136.141 4.93 × 10-5 
โครเมียม (III) ฟลูออไรด ์ CrF3 108.991 6.6 × 10-11 
 ไฮดรอกไซด ์ Cr(OH)3 103.018 6.3 × 10−31 
ซีเรียม(III) ไฮดรอกไซด ์ Ce(OH)3 191.138 1.6 × 10-20 
 ไอโอเดต Ce(IO3)3 664.824 3.2 × 10-10 
 ออกซาเลต Ce2(C2O4)3· 9H2O 706.427 3.2 × 10-26 
โครเมียม(III) ฟลูออไรด ์ CrF3 108.991 6.6 × 10-11 
 ไฮดรอกไซด ์ Cr(OH)3 103.018 6.3 × 10-31 
โคบอลต(์II) คาร์บอเนต CoCO3 118.942 1.4 × 10-13 
 ไอโอเดต Co(IO3)2 408.739 1.0 × 10-4 
 ฟอสเฟต Co3(PO4)2 366.742 2.05 × 10-35 
 8-ไฮดรอกซีควโินเลต Co(C9H6NO) 347.233 1.6 × 10-25 
โคบอลต(์III) ไฮดรอกไซด ์ Co(OH)3 109.955 1.6 × 10-44 

https://www.google.co.th/url?sa=t&rct=j&q=&esrc=s&source=web&cd=&ved=0ahUKEwjNl-me793RAhWFto8KHSCqAGwQFghqMBI&url=https%3A%2F%2Fwww.researchgate.net%2Fpublication%2F237276911_karthaerksxd_8-hidrxksikhwinolinnichxngwangrahwangchankhxngsaphonitdoyptikiriyakhxngkhaeng_INTERCALATION_OF_8HYDROXYQUINOLINE_INTO_INTERLAYER_SPACE_OF_SAPONITE_BY_SOLID-SOLID_REACTION_phachraphrn_phim&usg=AFQjCNGaU67I1bnJgbYEasmgliKLh2SM-w&sig2=bAja0hPn4g2Qsmaqd5Za3Q
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ตารางที่  7.1  แสดงค่า  Ksp ของเกลือบางชนิดที่  25  องศาเซลเซียส (ต่อ) 

โลหะ เกลือ สูตร น ้าหนักตาม
สูตร (กรัม) 

Ksp 

คอปเปอร์(I) โบรไมด ์ CuBr 143.450 6.27 × 10-9 
 คลอไรด ์ CuCl 98.999 1.72 × 10-7 
 ไซยาไนด ์ CuCN 89.563 3.47 × 10-20 
 ไอไดด ์ CuI 190.450 1.27 × 10-12 
 ซลัไฟด ์ Cu2S 159.157 2.5 × 10-4 
คอปเปอร์(II) คาร์บอเนต CuCO3  123.555 1.4 × 10-10 
 โครเมต  CuCrO4 179.540 3.6 × 10-6 
 ไอโอเดต Cu(IO3)2 413.351 6.94 × 10-8 
 ไฮดรอกไซด ์ Cu(OH)2 97.561 2.2 × 10-20 
 ออกซาเลต  CuC2O4 151.565 4.43 × 10-10 
 ฟอสเฟต Cu3(PO4)2 380.581 1.40 × 10-37 
 8-ไฮดรอกซีควโินเลต Cu(C9H6NO)2 351.846 2.0 × 10-30 
 ซลัไฟด ์ CuS 95.611 6.3 × 10-36 
ไอเอิร์น(II)  คาร์บอเนต FeCO3 115.854 3.13 × 10-11 
 ไฮดรอกไซด ์ Fe(OH)2 89.860 4.87 × 10-17 

 ออกซาเลต  FeC2O4 ·2H2O 179.895 3.2 × 10-7 
 ซลัไฟด ์ FeS 87.910 6.3 × 10-18 
ไอเอิร์น(III)  ไฮดรอกไซด ์ Fe(OH)3 106.867 2.79 × 10-39 
 ฟอสเฟต FePO4 · 2H2O 186.847 9.91 × 10-16 

ที่มา : (ดดัแปลงจาก Brian, M. T., 2013, p. 272) 

 1. ประโยชน์ของค่าคงทีผ่ลคูณของการละลาย    

 1. Ksp เป็นค่าที่ใชท้  านายไดว้่าจะเกิดตะกอน  BA  ไดห้รือไม่ ถา้ผสมสารละลาย  

B+ ลงในสารละลาย  A-  ทั้งน้ีโดยน าไปเปรียบเทียบกบัค่าผลคูณของไอออนของสารละลาย   

https://www.google.co.th/url?sa=t&rct=j&q=&esrc=s&source=web&cd=&ved=0ahUKEwjNl-me793RAhWFto8KHSCqAGwQFghqMBI&url=https%3A%2F%2Fwww.researchgate.net%2Fpublication%2F237276911_karthaerksxd_8-hidrxksikhwinolinnichxngwangrahwangchankhxngsaphonitdoyptikiriyakhxngkhaeng_INTERCALATION_OF_8HYDROXYQUINOLINE_INTO_INTERLAYER_SPACE_OF_SAPONITE_BY_SOLID-SOLID_REACTION_phachraphrn_phim&usg=AFQjCNGaU67I1bnJgbYEasmgliKLh2SM-w&sig2=bAja0hPn4g2Qsmaqd5Za3Q
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 2. ค่า Ksp สามารถน าไปใช้เปรียบเทียบการละลายของเกลือต่างๆ ได้ เช่น

เปรียบเทียบการละลายของเกลือ  BaSO4  (Ksp = 1.0 × 10-10 )  กบัเกลือ  CaCO3 (Ksp = 4.8 × 10-9 )  

จากค่า  Ksp จะพบวา่กลือ  CaCO3 จะสามารถละลายไดดี้กวา่เกลือ  BaSO4  

              2. การละลาย  
 การละลายของเกลือแต่ละชนิด จะละลายได้มากหรือน้อยนั้นขึ้นอยูก่ ับชนิดของ
เกลือ  ตวัท าละลาย  และสภาวะของการละลาย เช่น  อุณหภูมิขณะที่ละลาย สภาวะการเกิดไอออน 
และอ่ืนๆ เกลือที่เป็นสารประกอบแบบไอออน (Ionic compound) ส่วนมากมกัจะละลายน ้ าได้ดี  
ยกเวน้เกลือบางชนิด  ที่สามารถละลายน ้ าไดน้้อยมาก ตวัอยา่งเช่น เกลือ  AgCl  จะละลายไดเ้พียง  
0.0018  กรัมต่อน ้ า 1 ลิตร ที่อุณหภูมิ  25  องศาเซลเซียส เกลือที่เป็นสารประกอบแบบโคเวเลนท ์ 
(Covalent  compound) ส่วนมากละลายน ้ าไดเ้พยีงเล็กนอ้ย แต่จะละลายไดดี้ในตวัท าละลายอินทรีย ์ 
เช่น  เกลือของนิเกิล(II)ไดเมทิลไกลออกซิม (NiC8H14O4N4) เป็นเกลือที่ละลายน ้ าไดน้อ้ยมาก แต่จะ

ละลายไดดี้ในแอลกอฮอล์ ค่าการละลายของเกลือนั้นจะมีสมัพนัธก์บัค่า  Ksp ดงัต่อไปน้ี 

              ก าหนดให ้ S  เป็นค่าการละลายของ  BA  มีหน่วยเป็นโมล/ลิตร 

                                                     BA(s)                             B
+    +     A- 

                                                     Ksp  =   [B+][A-]  = (S) (S) 

                                                    S      =   √    

 ก าหนดให ้ S  เป็นค่าการละลายของเกลือ  B2A  มีหน่วยเป็น  โมล/ลิตร 

                                                    B2A(s)                          2B+    +    A2- 

                                                     Ksp    =    [B+]2[A2- ]   =  (2S)2 (S) 

                                                    4S2     =     Ksp 

                                                     S       =      √
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ตัวอย่างที่ 7.1 ที่อุณหภูมิ 25 องศาเซลเซียส  เกลือ AgBr 0.00018  กรัม ละลายไดใ้นน ้ า 1 ลิตร             

จงค  านวณค่า Ksp ของ AgBr 

                วธีิท  า  จ  านวนโมลของ  AgBr  = 
       
       =  9.0  ×  10-7  

 เกลือ  AgBr  ละลายน ้ าจะให ้ Ag+    1  โมล  และ   Br-    1  โมล 

                                             AgBr(s)                           Ag+        +    Br- 

                                                  Ksp      =   [Ag+][Br-]   

                                                               =   ( 9.0  ×  10-7 ) ( 9.0  ×  10-7 )  
                                                            =   8.1  ×  10-13 

ตัวอย่างที่ 7.2  ที่อุณหภูมิ  25 องศาเซลเซียส เกลือ  CaF2 จะละลายในน ้ าปริมาณ 100  มิลลิลิตรได้
เท่าไร 

                        ก าหนด  Ksp   ของ   CaF2=  3.9 × 10-11 

                         วิธีท  า            CaF2(s)                         Ca2+   +    2F- 

                                            Ksp   =   [Ca+2][F-]2     =   (S) (S)2 

                                              4S3  =   Ksp 

                                                   S  =  √
   

 

 
  √

        -  

 

 
 

                                                  S  =    2.1  ×  10-4    โมล/ลิตร 

   ในน ้ า   1000  มิลลิลิตร มี  CaF2   =    2.1  ×  10-4  ×           

                                                        =    2.1 × 10-4 × 78  กรัม 

 ในน ้ า  100  มิลลิลิตร    มี   CaF2   =   
        -            

    
   =  1.6 × 10-3   กรัม 
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ตัวอย่างที่ 7.3   ที่อุณหภูมิ  25 องศาเซลเซียส   เกลือ  BrCrO4จะละลายไดเ้ท่าไร และใหเ้ปรียบเทียบ
การละลายของเกลือ  BaCrO4 กบัเกลือ CaF2 (เม่ือเกลือ CaF2 ละลายได ้ =  2.1 × 10-4   โมล/ลิตร) 

                         ก าหนด  Ksp  ของ  BrCrO4  =  1.2  ×   10-10 

                                        Ksp   =   [Ba2+]     

 -
   =  (S) (S) 

                                           S   =  √     √        -   

                                             S  =   1.1  ×   10-5โมล/ลิตร 

 จากการค านวณค่าการละลายของเกลือพบวา่ การละลายของเกลือ BaCrO4 มีค่านอ้ย

กว่าการละลายของเกลือ CaF2 ทั้งๆ ที่ Ksp ของ CaF2  จากตวัอยา่งช้ีให้เห็นว่าจะไม่สามารถใชค้่า 

Ksp ในการเปรียมเทียบการละลายของเกลือที่มีสูตรโมเลกุลที่ไม่เป็นแบบเดียวกนัได ้ซ่ึงหมายถึง

เกลือที่มีอตัราส่วนของไอออนบวกต่อไอออนไม่เท่ากนั   

กฎการเกดิตะกอน  

 ในสารละลายของสารประกอบใดๆ จะเกิดตะกอนไดห้รือไม่นั้นสามารถพิจารณา               

ไดจ้ากการเปรียบเทียบระหวา่งค่าผลคูณของไอออน (Ion product) ของสารละลายกบัค่า  Ksp  ซ่ึงค่า

ผลคูณของไอออน คือ ผลคูณของความเขม้ขน้ของไอออนแต่ละชนิดยกก าลงัดว้ยสัมประสิทธ์ของ
จ านวนโมลของไอออนนั้นสามารถพจิารณาไดด้งัน้ี 

 1. ถา้ค่าผลคูณของไอออนของสารละลายมีค่าน้อยกว่าค่า  Ksp  ตะกอนจะยงัไม่เกิด 

และสารละลายขณะนั้นยงัไม่เป็นสารละลายอ่ิมตวั (Unsaturated  solution)   

 2. ถ้าค่าผลคูณของไอออนของสารละลายมีค่าเท่ากับค่า  Ksp ตะกอนยงัไม่เกิด                        

และสารละลายขณะนั้นเป็นสารละลายอ่ิมตวั 

 3. ถา้ผลคูณของไอออนของสารสารละลายมีค่ามากกว่าค่า  Ksp จะมีตะกอนเกิดขึ้น 

และสารละลายขณะนั้นเป็นสารละลายอ่ิมตวัยวดยิง่ (Supersaturated  solution) 
 โดยสามารถสรุปได้ว่า ถ้าจะให้เกิดตะกอนจ าเป็นจะต้องท าให้สารละลายของ
สารประกอบนั้นๆ ใหเ้ป็นสารละลายอ่ิมตวัยวดยิง่ 
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ตัวอย่างที่ 7.4  ถา้ท าการผสมสารละลาย  AgNO3 ความเขม้ขน้ 0.01 โมล/ลิตร ปริมาตร 10 มิลลิลิตร  
กบัสารละลาย NaCl  ความเขม้ขน้ 0.0001  โมล/ลิตร ที่มีปริมาตร 10  มิลลิลิตร จะเกิดตะกอน                 
ขึ้นหรือไม่ 

 ก าหนดใหค้่า   Ksp   ของ  AgCl  =  1.7 × 10-10 

            วิธีท  า    เม่ือน าสารละลาย  AgNO3และสารละลาย  NaCl  มาผสมกัน ความเขม้ขน้ของ
สารละลายทั้งสองจะลดลงจากเดิม และค านวณความเขม้ขน้ไดใ้หม่ดงัน้ี 

  [AgNO3]  =  [Ag+]        =   
         - 

          =     5.0 × 10-3   โมล/ลิตร 

                           [NaCl]     =   [Cl-]         =   
             

     =    5.0 × 10-5   โมล/ลิตร 

        ผลคูณของไอออน     =   [Ag+][Cl-] = (5.0 × 10-3  )( 5.0 × 10-5 ) 

                                       =    2.5 × 10-7 โมล3/( ลิตร)2 

 จากการค านวณ ผลคูณของความเข้มข้นไอออนของสารละลายจะสูงกว่าค่า  Ksp  

ดงันั้นเม่ือน าสารละลายทั้งสองน้ีมาผสมกนัจะท าใหส้ามารถเกิดตะกอนของ  AgCl ได ้

ตัวอย่างที่ 7.5  ถ้าตอ้งการตกตะกอนของ  PbSO4 จะตอ้งท าการเติม  Pb2+  ปริมาณเท่าใด ลงใน

สารละลาย     
 -
 ที่มีความเขม้ขน้เท่ากบั  0.01  โมล/ลิตร 

                        ก าหนด  Ksp   ของ  PbSO4    =   1.6 × 10-8 

                                                             Ksp   =    [Pb2+][   
 -

]    =  1.6 × 10-8 

                                  [Pb2+]   =    
          - 

         =  1.6 × 10-6 โมล/ลิตร 

 ดงันั้นจะตอ้งท าการเติม  Pb2+  ลงในสารละลายจนกระทั้งสารละลายนั้นมีปริมาณ  
Pb+2 มากกวา่ 1.6 × 10-6  โมล/ลิตร  ตะกอนของ  PbSO4 จึงจะเร่ิมเกิด  
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การเลือกตกตะกอน 

 สารละลายใดที่มีไอออนหลายชนิดปนกนัอยู ่อาจสามารถจะแยกไอออนแต่ละชนิด  
ออกจากกนัไดแ้ลว้แต่กรณี ดงัน้ี 
 1. อาศยัสมบติัเฉพาะของสารที่ท  าให้เกิดตะกอน (Precipitant) เช่นในสารละลายผสม
ประกอบดว้ย Ag+ และ  Ba2+ เม่ือเติมสารละลาย  NaCl  ที่มีปริมาณมากเกินพอ เม่ือเปรียบเทียบกบั 
ปริมาณของ Ag+ ที่มีอยู่ในสารละลาย ซ่ึงจะท าให้  Ag+ ในสารละลายเกิดเป็นตะกอนของ  AgCl  
ส่วน  Ba2+  ก็ยงัอยูใ่นสารละลายนั้น ดงันั้นก็สามารถที่จะแยก  Ag+ ออกจาก  Ba2+ได ้โดยใช ้NaCl  
เป็นสารที่ท  าใหเ้กิดตะกอน 
 2. ไอออนแต่ละตวัในสารละลายผสม ต่างก็สามารถเกิดตะกอนกบัสารที่ท  าให้เกิด
ตะกอนเดียวกัน แต่ตอ้งการปริมาณมากน้อยไม่เท่ากัน ไอออนตวัใดที่ตอ้งการสารที่ท  าให้เกิด
ตะกอนที่มีจ  านวนน้อยกว่าจะเกิดตะกอนได้ก่อน ส่วนไอออนตวัใดที่ตอ้งการสารที่ท  าให้เกิด
ตะกอนที่มีจ  านวนมากกวา่ ก็จะเกิดตะกอนไดภ้ายหลงั เช่น ในสารละลายผสมที่ประกอบดว้ย  Fe3+ 
ความเขม้ขน้ 0.01  โมล/ลิตร และ Mg2+ ความเขม้ขน้ 0.01 โมล/ลิตร พบว่า  Fe3+ จะเกิดเป็นตะกอน  
Fe(OH)3 ไดก่้อน ส าหรับ  Mg2+  จะเกิดเป็นตะกอน  Mg(OH)2 ไดภ้ายหลงั ทั้งน้ีเพราะ Fe3+ ที่มีความ
เขม้ขน้  0.01  โมล/ลิตร จะเร่ิมเกิดเป็นตะกอนจะตอ้งการ NH4OH  ที่มีความเขม้ขน้มากกว่า                         
5.3 × 10-12  โมล/ลิตร  ในส่วนของ  Mg2+  ที่มีความเขม้ขน้  0.01  โมล/ลิตร จะเร่ิมเกิดเป็นตะกอน  
Mg(OH)2 ไดน้ั้น  NH4OH  ตอ้งมีความเขม้ขน้มากกว่า  1.1 × 10-10  โมล/ลิตร  ดงัตวัอยา่งที่  7.6                               
ซ่ึงสามารถค านวณความเขม้ข้นของ NH4OH ที่จะใช้เติมลงในสารละลายผสมเพื่อแยก Fe3+                    
ออกจาก Mg2+  ได ้

ตัวอย่างที่  7.6  สารละลายผสมที่ประกอบดว้ย  Fe3+ ความเขม้ขน้ 0.01  โมล/ลิตร  และ  Mg2+  
ความเขม้ขน้ 0.01 โมล/ลิตร  จะตอ้งใช ้OH- ความเขม้ขน้เท่าใด จึงจะแยกไอออนทั้งสองชนิดออก
จากกนัได ้

             ก าหนด  Ksp  ของ  Fe(OH)3    =  1.5 × 10-36 

               Ksp  ของ Mg(OH)2   =  5.9 × 10-12 

             วธีิท  า   1. ท  าการค านวณหาว่าไอออนใดจะเกิดตะกอนได้ก่อน โดยพิจารณาจากความ
เขม้ขน้ของ  OH- ที่ท  าการค านวณไดใ้นแต่ละกรณีแลว้น ามาเปรียบเทียบกนั 
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              [Fe3+][OH- ]3  =  1.5   ×  10-36 

                       [OH- ]3  =   
          -  

     

          [OH- ]    =   5.3  ×  10-12   โมล/ลิตร 

            [Mg2+][OH- ]2   =   5.9  ×  10-12 

          [OH- ]2   =   
          -  

     

          [OH- ]    =   2.4  ×  10-5   โมล/ลิตร 

 จากการค านวณ  Fe3+ จะเกิดตะกอนของ  Fe(OH)3ไ ด้ก่อน Mg2+ ทั้งน้ีเพราะ Fe3+ 
ตอ้งการ OH-  นอ้ยกวา่  2.4 × 10-5  โมล/ลิตร 
          2. ท  าการค านวณความเขม้ขน้ของ OH-  ที่จะท าให้  Fe3+  เกิดตะกอนได้หมด                   
โดยทัว่ไปเป็นที่ยอมรับกนัว่า เม่ือความเขม้ขน้ของไอออนเหลืออยู ่1.0 × 10-6 โมล/ลิตร ให้ถือว่า
ไอออนนั้นเกิดตะกอนไดส้มบูรณ์                              
                                         [Fe3+][OH- ]3    =   1.5 ×  10-36 

            [OH- ]3    =   
        -  

        - 
 

            [OH- ]     =    1.1 × 10-10  โมล/ลิตร 

 จากการค านวณจะตอ้งใช ้[OH-] > 1.1 × 10-10 โมล/ลิตร จึงจะท าให้  Fe3+ ที่มีความ
เขม้ขน้  0.01  โมล/ลิตรตกตะกอนไดห้มด 
          3. ท  าการเปรียบเทียบความเขม้ขน้ของ H- ที่เร่ิมท าให ้ Mg2+ ตกตะกอนนั้น                 
จากการค านวณพบวา่ตอ้งใช ้OH- เขม้ขน้มากกวา่ 2.4 × 10-5 โมล/ลิตร กบัความเขม้ขน้ของ OH- ที่
ท  าให ้ Fe+3ตกตะกอนไดห้มด ซ่ึงจากการค านวณพบวา่ตอ้งใช ้ OH- เขม้ขน้มากกวา่ 0.01 โมล/ลิตร 
จากการเปรียบเทียบ  Fe3+ ที่มีความเขม้ขน้  0.01  โมล/ลิตร จะตกตะกอนไดห้มด โดยที่ Mg2+ ยงัไม่
เกิดตะกอน ดงันั้นจึงสามารถแยกไอออนทั้งสองออกจากกนัไดโ้ดยจะตอ้งใช ้ OH- ที่มีความเขม้ขน้
อยูใ่นช่วง 1.1 × 10-2  ถึง 2.3 × 10-5  โมล/ลิตร 

ปัจจัยต่างๆ ที่มีผลต่อการละลาย 

                  ปัจจยัที่มีผลต่อการละลายของเกลือ ที่ส าคญัมีอยูห่ลายปัจจยั ได้แก่ อุณหภูมิ ตวัท า
ละลาย  และปัจจยัอ่ืนๆ  โดยมีรายละเอียดดงัต่อไปน้ี 
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                    1. ผลของอณุหภูม ิ                                                                                                            
                         เกลือส่วนใหญ่ละลายมากขึ้นเม่ือเพิม่อุณหภูมิ  เช่น  เกลือ  PbCl2 (Ksp= 1.6 ×10-5) 
ละลายไดเ้พยีงเล็กนอ้ยที่อุณหภูมิหอ้ง และจะละลายไดม้ากขึ้นเม่ืออุณหภูมิสูงขึ้น แต่การละลาย
ของเกลือบางชนิดจะลดลงเม่ือเพิม่อุณหภูมิ  เช่น  การละลายของเกลือ  MgNH4PO4 

                     2. ผลของตัวท าละลาย  
                         การละลารของเกลือจะละลายไดม้ากหรือนอ้ย  ขึ้นอยูก่บัชนิดของเกลือ  และตวัท า
ละลายตามตวัอยา่งเช่น เกลืออนินทรีย ์(CaSO4 ) จะละลายไดดี้ในน ้ าและจะละลายไดน้้อยลงในตวั
ท าละลายที่มีแอลกอฮอลผ์สมอยูด่ว้ย   

 3.  ผลของไอออนร่วม   
                         ไอออนร่วม (Common  ion) หมายถึงไอออนที่เป็นชนิดเดียวกบัไอออนที่มาจาก
การละลายของเกลือ เช่น เกลือ AgCl ไอออนร่วมก็คือ Cl- และ Ag+  ที่มาจาก  KCl  และ AgNO3 
เป็นตน้  การละลายของเกลือ AgCl  จะลดลงถา้มีไอออนร่วมอยูด่ว้ย  อธิบายไดด้ว้ยการเกิดสมดุล
ของปฏิกิริยาตามหลกัของเลอชาเตอร์ริเยร์ เช่น ถา้ในสารละลายมีเกลือ AgCl  ละลายอยูจ่นอ่ิมตวั

แลว้ค่า  Ksp  ของ  AgCl  =  1.8  ×  10-10 

                    AgCl                                Ag+         +      Cl- 
                                                      Ksp       =     [Ag+][Cl- ] 

 เม่ือเติม  KCl  ลงไปจะท าให้ปริมาณของ Cl- เพิ่มขึ้น จึงท าให้  [Ag+][Cl- ]  มีค่า

มากกวา่ค่า Ksp และสมดุลของปฏิกิริยาเกิดการเปล่ียนแปลง โดยเกิดปฏิกิริยาจากขวาไปซ้ายเพื่อท า

ใหใ้ห ้ Ag+ รวมตวักบั Cl- เกิดเป็นตะกอน  AgCl  เพิ่มมากขึ้น และท าให้ปริมาณของ  Ag+ กบัของ 

Cl-  ลดลงจนกระทัง่  [Ag+][Cl- ]  =  Ksp ปฏิกิริยาจึงจะเขา้สู่สมดุลใหม่อีกคร้ังหน่ึง 

                 จากความรู้น้ีสามารถน าไปใช้ในเร่ืองการตกตะกอนได้  ทั้งน้ีเพราะไอออนใดๆ              
จะตกตะกอนได้หมดก็ต่อเม่ือ การเติมสารที่ท  าให้เกิดตะกอนลงไปจะตอ้งมีจ านวนมากเกินพอ  
จ  านวนสารที่เกินพอยงัท าหนา้ที่เป็นไอออนร่วมซ่ึงจะช่วยท าใหต้ะกอนที่เกิดขึ้นมีการละลายลดลง  
ดงันั้นการสูญเสียตะกอนเน่ืองจากการละลายก็จะลดลงอีกดว้ย 
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ตัวอย่าง  7.7  ที่อุณหภูมิ  25 องศาเซลเซียส สารละลายอ่ิมตวัของ Ba(IO3)2 จะมีความเขม้ขน้เท่ากบั 
7.3 ×10-4  โมล/ลิตร จงค านวณปริมาณของ Ba(IO3)2 ที่ละลายไดใ้นสารละลายที่มี KIO3 ที่มีความ
เขม้ขน้ 0.02 โมล/ลิตร  

 ก าหนด         Ksp    ของ   Ba(IO3)2     =  1.57 × 10-9 

  วธีิท  า                                 Ba(IO3)2                         Ba2+   +       
-
 

                                                 และ  [Ba2+][   
-
 

2   =  1.57 × 10-9 

                        เม่ือให ้ S  เป็นจ านวน  โมล/ลิตร ของ  Ba(IO3)2 
                                                                    [Ba2+]    =   S 

                                                                     [   
-
     =   2S + 0.02 

                                                 (S) (2S   +  0.02 )2    =  1.57 × 10-9 
 ในกรณีน้ีค่า S ค่าน้อยมาก เม่ือน าไปรวมกับ 0.02  แล้วไม่แตกต่างอย่าง                      
มีนยัส าคญัค่าที่ไดมี้ค่า ประมาณ 0.02  โมล/ลิตร 
                                                           (S)  (0.02 )2     =    1.57  ×  10-9  

                                               (S)  =  
           - 

            - 
   =   3.9 × 10-6  โมล/ลิตร 

 จากการค านวณพบว่าการละลายของ Ba(IO3)2  จะลดลงจาก 7.3 × 10-4 โมล/ลิตร                            
เหลือเพยีง  3.9 × 10-6 โมล/ลิตร เน่ืองมาจากผลของไอออนร่วม 

ตัวอย่าง  7.8   ที่อุณหภูมิ 25 องศาเซลเซียส จงค านวณหาการละลายของเกลือ  CaF2 ที่สามารถ
ละลายไดใ้นสารละลาย CaCl2 เขม้ขน้ 0.1 โมล/ลิตร  

 ก าหนด   Ksp     ของ     CaF2     =    3.9 × 10-11 

  วธีิท  า                             CaF2                        Ca+2     +      2F- 
 และ                 [Ca+2][F-]2     =    3.9  ×  10-11 

                         เม่ือให ้ S  เป็นจ านวน  โมล/ลิตร ของ  CaF2 ที่ละลายได ้
                                                         [Ca+2]     =     S  +   0.1 
                                                             [F-]     =     2S 
                                           (S  +   0.1)(2S)2    =    3.9 × 10-1  โมล/ลิตร 
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 ในกรณีน้ีค่า  S  มีค่านอ้ยมาก เม่ือน าไปรวมกบั 0.1 แลว้ไม่แตกต่างอยา่งมีนยัส าคญั
ค่าที่ไดมี้ค่าประมาณ 0.1 โมล/ลิตร 
                                                    (0.1)(2S2)     =    3.9 × 10-11 

                                                                S2      =   
           -  

               =   9.75   ×  10-11 

                                                                 S      =    9.9   ×  10-6    โมล/ลิตร 

 จากการค านวณพบว่าการละลายของ Ba(IO3)2 จะลดลงจาก 7.3 × 10-4 โมล/ลิตร 
เหลือเพียง  3.9 × 10-6 โมล/ลิตร และ การละลายของ CaF2 จะลดลงจาก 2.1 ×10-4 โมล/ลิตร               
เหลือเพยีง 9.9×10-6 โมล/ลิตร เน่ืองมาจากผลของไอออนร่วม 

 4. ผลของค่า  pH  
 สารละลายกรด หรือ สารละลายเบส จะมีผลต่อการละลายของเกลือบางชนิด              
ดงัตวัอยา่งต่อไปน้ี 
 1.การละลายของเกลือ Mg(OH)2 จะลดลง เ ม่ืออยู่ในสารละลายอ่ิมตัวของ  
Mg(OH)2 ที่มี  OH- อยู่ด้วย โดยที่  OH- จะท าหน้าที่เป็นไอออนร่วม และการละลายของเกลือ  
Mg(OH)2 ที่มี H3O

+ อยูด่ว้ย  H3O
+ น้ี จะเขา้ท าปฏิกิริยาสะเทินกบั OH-  ที่มาจาก Mg(OH)2  ซ่ึงจะท า

ใหป้ฏิกิริยาการละลายจะเกิดไดม้ากขึ้น เป็นผลท าใหก้ารละลายของเกลือ  Mg(OH)2 เพิม่ขึ้น 

Mg(OH)2                          Mg2+        +     OH- 

 2. การละลายของเกลือใดๆ จะเพิ่มขึ้น ถา้ประจุบวกหรือประจุลบที่เขา้ท  าปฏิกิริยา
กบั OH- หรือ H3O

+ เช่นเกลือ CaF2 ซ่ึงเป็นเกลือของกรดอ่อนจากกรด  HF โดยเกลือ CaF2 จะละลาย
ได้เพิ่มขึ้ นถ้าเพิ่มความเข้มข้นของกรด ซ่ึงสามารถอธิบายได้ตามหลักของเลอชาเตอร์ลิเยร์           
ตามสมการดงัต่อไปน้ี 
                                            CaF2                                       Ca+2      +     OH- 
                                            F-   +    H3

+O                           HF        +     H2O 

 ถา้เพิ่มความเขม้ขน้ของกรด ปฏิกิริยาแรกจะเกิดไดเ้พิ่มขึ้นจากซ้ายไปขวาและ           
มีผลท าใหค้วามเขม้ขน้ของกรด HF เพิม่ขึ้น  ในขณะเดียวกนัความเขม้ขน้ของ  F- ก็จะลดลง 

              5.  ผลของไดเวดิส์ไอออน  
                          ไดเวิดส์ไอออน (Diverse  ion) หมายถึงไอออนใดๆ ที่ปะปนอยู่ในสารละลาย               
และไอออนน้ีจะเป็นไอออนต่างไปจากไอออนที่เกิดจากการละลายของเกลือ เช่น ในกรณีที่เกลือ
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เป็นเกลือ AgCl  ไดเวิดส์ไอออนอาจเป็น  K+      
-
      

  และไอออนอ่ืนๆ ยกเวน้  Ag+ กบั  Cl-  
ที่ไม่จดัเป็นไดเวิดส์ไอออน โดยไดเวิดส์ไอออนจะมีผลต่อการละลายของเกลือ  คือ ท าให้การ
ละลายของเกลือเพิ่มขึ้นนอกจากน้ีปริมาณการละลายไดข้องเกลือยงัขึ้นอยูก่บัเหตุผล  2  ประการ
ดงัน้ี 
 1. การละลายได้ของเกลือขึ้ นอยู่กับขนาดแรงดึงดูดระหว่างไอออนที่มาจาก            
การละลายของเกลือกบัไดเวิดส์ไอออน โดยที่ไอออนใดที่มีประจุสูงกว่าจะเกิดแรงดึดดูดไดดี้กว่า

ไอออนที่มีประจุต ่ากว่า เช่น แรงดึงดูดระหว่าง Ba2+ (ที่มาจาก  BaSO4 ) กบั     

-
] (ที่มาจาก  

KNO3) จะมีค่ามากกวา่แรงดึงดูดระหว่าง Ag+ (ที่มาจาก AgCl ) กบั    
-
 (ที่มาจาก KNO3 ) เป็นผล

ใหเ้กลือ BaSO4  สามารถละลายไดม้ากกวา่เกลือ AgCl   
 2.  การละลายไดข้องเกลือขึ้นอยูก่บัชนิดของไดเวดิส์ไอออน และความเขม้ขน้ของ
ไดเวิดส์ไอออนนั้น โดยสามารถพิจารณาจากความแรงของไอออน (Ionic  strength) ซ่ึงจะ
ความสมัพนัธก์บัชนิด และความเขม้ขน้ของไดเวดิส์ไอออน ดงัสมการต่อไปน้ี 

                                           ความแรงของไอออน (µ)  =  
 

 
     

        
       

    

 โดย  C1 C2  C3  เป็นความเขม้ขน้ในหน่วยโมล/ลิตร ของไอออนในสารละลาย  
และ  Z1  Z2  Z3    เป็นประจุของไอออนเหล่านั้น 

ตัวอย่างที่ 7.9  จงค านวณหาความแรงของไอออนของสารละลาย  KNO3 ความเขม้ขน้ 0.1 โมล/ลิตร  
และ Na2SO4 ความเขม้ขน้ 0.1 โมล/ลิตร   
 วธีิท  า    สารละลาย         KNO3   0.1  โมล/ลิตร                                                                                                                

                                  ละลายแลว้ให ้  [K+]  =  0.1  โมล/ลิตร  และ      

-
   =  0.1  โมล/ลิตร 

                                  µ  = 
 

  
                           )]    =   0.1  โมล/ลิตร 

 สารละลาย Na2SO4  ความเขม้ขน้ 0.1 โมล/ลิตร จะมี [K+] = 0.2 โมล/ลิตร และ 

    

- 
   =  0.1  โมล/ลิตร 

 µ  = 
 

  
                           )]    =   0.3  โมล/ลิตร 
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ตัวอย่างที่  7.10  จงค านวณการละลายของเกลือ  Ba(IO3)2ในสารละลายที่มี MgCl2 0.033  โมล/ลิตร   

 ก าหนดให ้ Ksp  ของ  Ba(IO3)2  =  1.57  ×  10-9 

 วธีิท  า   1.  เขียนปฏิกิริยาเคมีที่แสดงการละลายของเกลือ  Ba(IO3)2 

                                          Ba(IO3)2                     BA2+      +        
-
                                           (7.5) 

             2.  ใชแ้อคทีวติีแทนความเขม้ขน้ในสมการที่แสดงค่าคงที่ผลคูณของการละลาย 

 จากปฏิกิริยา  7.5   ค่า  Ksp
0  =           

   

-
  

                                                     =   [Ba2+]             
-
    

   
-

                       (7.6) 

 เม่ือ   Ksp
0  คือ  ค่าคงที่ผลคูณของการละลายในเทอมของแอคทีวตีิ   

                และ     
   

-  คือค่าแอคทีวตีีของ  Ba2+ และ     
-
    

               และ   
   

-   คือค่าสมัประสิทธ์ิแอคทีวตีีของ  Ba2+และ     
-
 

            3.  จากสมการ 7.6  จดัรูปสมการใหม่ไดด้งัน้ี 

                                                            [Ba2+]     
-     =  

   
 

         
   

-
                                          (7.7)  

                ให้  S   เป็นความเขม้ขน้ในหน่วยโมล/ลิตร ของ Ba(IO3)2ที่ละลายไดแ้ทนใน
สมการ 7.7 

                                                                  (S) (2S)2   =   
   
 

         
   

-
  

                                                                             4S3  =  
   
 

         
   

-
                                        (7.8) 

            4.  ค  านวณค่าสัมประสิทธ์ิแอคทีวีตีของ Ba2+ และ    
-
 โดยค านวณไดจ้ากค่า

ความแรงของไอออน ซ่ึงในสารละลายขณะน้ีมี [Mg2+]  =  0.033 โมล/ลิตร และ  [Cl- ] = 0.066 

โมล/ลิตร  ส าหรับ [Ba2+]  และ      
-    มีความเขม้ขน้ต ่ามากๆ ค่าความแรงของไอออนค านวณ                   

ไดด้งัน้ี 
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 µ  = 
 

  
                               )]    =  0.099 โมล/ลิตร 

                                                                                           ≌ 0.1   โมล/ลิตร 

ค่าสมัประสิทธ์ิสามารถค านวณไดจ้ากสูตร            log 𝛾     
-       √ 
  √ 

 

                                                                                       
-            √   

   √    

                                                                   =   0.32 

                                                                                            
   

-      
-            √   

   √    

                                                                                    
   

-    =   0.75 

 

            5.  ค  านวณค่าการละลายของเกลือ  Ba(IO3)2 โดยใชส้มการ 7.8   แทนค่า       

และ   
   

-  และ   Ksp
0 ลงในสมการ 7.8  (สารละลายมีความเขม้ขน้นอ้ย จึงใชค้่า Ksp แทนค่า  Ksp

0) 

                                                           4S2    =   
         - 

              

                                                             S     =    1.49  ×   10-3   โมล/ลิตร 

                  6. ผลของปฏกิริิยาไฮโดรลซิิส  
 ประจุบวก หรือ ประจุลบของเกลือบางชนิด  ถา้ท าปฏิกิริยาไฮโดรลิซิสไดจ้ะท าให้
การละลายของเกลือชนิดนั้นละลายไดเ้พิ่มขึ้น เช่น OAc- ที่เกิดจากการละลายของเกลือ  AgOAc  
สามารถท าปฏิกิริยาไฮโดรลิซิส จึงเป็นผลท าใหก้ารละลายของเกลือ  AgOAc  ละลายไดเ้พิ่มขึ้นอีก 
ซ่ึงการละลายเพิม่ขึ้นของเกลือชนิดน้ี   

ตัวอย่างที่ 7.11  จงค านวณการละลายของเกลือ  Ag2S ในน ้ า 

                          ก าหนดให ้    Ksp  ของ   Ag2S    =    1.6 × 10-49 

                                                     ของ    H2S     =    1.2 × 10-15 
                                                     ของ    H2S     =    5.7 × 10-8 
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                          วธีิท  า                         Ag2S                     2Ag+   +    S2-                                      (7.9)  
                                                S2-   +    H2O                     HS-     +    OH-                                  (7.10) 
                                               HS-   +   H2O                      H2S    +     OH-                                 (7.11) 
                           การละลาย   =    

 
 [Ag+]  =  [S2- ]  +  [HS-]  +  [H2S]                                  (7.12) 

จามสมการที่ 7.9                         Ksp  =   [Ag+]2 [S2- ]   =  1.6  ×    1049                                     (7.13) 

จากสมการที่ 7.10                      
  
   

   =   
   -    - 

   - 
  =   

          -  

          -  
    =   8.3                       (7.14) 

จากสมการที่ 7.11                      
  
   

   =   
        

- 
   - 

  =   
         -  

          -  
    =   1.8    ×   10-7       (7.15) 

                     การละลายของเกลือ  Ag2S ละลายได้น้อยมาก จึงท าให้ความเขม้ขน้ของ  OH-                   
ที่เกิดจากปฏิกิริยาที่ 7.10  และปฏิกิริยาที่ 7.11 ค่าต  ่ามาก  ดงันั้น  OH- ในสารละลายขณะน้ีจะมาจาก
การแตกตวัของน ้ าเพยีงอยา่งเดียว และจะไดว้า่  [OH-]  =  [H3O

+]    1.0  ×  10-7    โมล/ลิตร 

จากสมการที่ 7 .10   จะไดว้า่          
   - 
   - 

        
          - 

    =    8.3   ×    107 

                                                        [HS-]     =     (8.3   ×    107 ) (S2-) 

จากสมการที่ 7 .11   จะไดว้า่          
     
   - 

                
- 

          - 
    =   1.8 

                                                        [H2S]     =    1.8[HS-] 
แทนค่า  [HS-]  และ  [H2S]  ลงในสมการที่ 7.12 
                             

 

 
[Ag+]  =  [S2- ]  +   8.3 × 107  [S2- ]  +  (1.8)(8.3 × 107 )[S2- ] 

                             
 

 
[Ag+]  =  [S2- ]  +   8.3 × 107  [S2- ]  +  14.9 × 107 )[S2- ]                                  (7.16) 

จากสมการที่ 7.13 จะไดว้า่                  [S2- ]   =    
          -  

          

แทนในสมการที่ 7.16                          
 

 
 [Ag+]   =    

                     -   
       

                                                           [Ag+]3   =    74.24 × 10-42 

                                                            [Ag+]    =    4.2 × 10-14     โมล/ลิตร 

                  การละลาย     =     
 

 
 [Ag+]  =   

        -  

   =  2.1 × 10-14    โมล/ลิตร 

                 การละลายของ  Ag2S         =  2.1  ×  10-14    โมล/ลิตร 
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                 7. ผลของการเกดิไอออนเชิงซ้อน  
 การละลายของเกลือจะเพิ่มขึ้น ถา้ประจุลบหรือประจุบวกของเกลือเกิดไอออน
เชิงซอ้นไดก้บัไอออนหรือโมเลกุลอ่ืนๆ ที่เรียกวา่ลิแกนด ์(Ligand) 

ตัวอย่างที่ 7.12  การละลายของ AgCl  ทีมี่  NH3(aq) อยูใ่นสารละลาย การละลายของเกลือน้ีจะละลาย
ไดเ้พิม่ขึ้น เน่ืองจาก Ag+ ที่ไดจ้ากการละลายของ  AgCl  จะท าปฏิกิริยากบั  NH3(aq)  เกิดเป็นไอออน
เชิงซอ้นของ          

    ดงัปฏิกิริยา 
                                                          AgCl                              Ag+    +    Cl-                                           
                                         Ag+     +    2NH3                                      

  

การไทเทรตแบบเกดิตะกอน 

                    การไทเทรตแบบเกิดตะกอน คือการไทเทรตที่ให้ตะกอน ซ่ึงเป็นผลผลิตภายหลงัการ 
ไทเทรตสารตวัอยา่งดว้ยสารละลายมาตรฐาน ที่เป็นสารที่ท  าให้เกิดตะกอน จุดยติุของการไทเทรต
สามารถตรวจวดัได้โดยใช้อินดิเคเตอร์ หรือใช้เคร่ืองมือ เช่น ใช้เคร่ืองวดัค่าศกัยไ์ฟฟ้าวดัการ
เปล่ียนแปลงค่าศกัยไ์ฟฟ้าของสารละลายที่เปล่ียนแปลงไปขณะท าการไทเทรต และน าขอ้มูล                       
ที่ประกอบด้วย ค่าศักย์ไฟฟ้าของสารละลาย และปริมาตรของตังไทเทรตไปเขียนกราฟ
ความสมัพนัธ ์จะไดเ้สน้โคง้เป็นรูปตวั S  เรียกวา่เสน้โคง้ของการไทเทรต ซ่ึงสามารถที่จะน ามาหา
จุดยตุขิองการไทเทรตได ้วธีิการไทเทรตแบบเกิดตะกอนมีขอ้จ ากดัหลายประการดงัน้ี 
 1.  ตะกอนที่เป็นผลผลิตมกัจะเกิดการดูดซบั (Adsorption) กบัไอออนที่ใชเ้ป็น                 
ไทแทรนต ์จึงท าใหก้ารไทเทรตดว้ยวธีิการน้ีไดผ้ลไม่ถูกตอ้ง เพราะจะใชป้ริมาณของไทแทรนต์
มากกวา่ความเป็นจริง 

                     2. การไทเทรตที่เกิดตะกอนที่มีค่า  Ksp  มาก จะท าใหต้ะกอนที่เกิดขึ้น สามารถละลาย

กลบัไปอยูใ่นรูปไอออนได ้จึงท าให้การไทเทรตเกิดความผิดพลาด และจากการศึกษาพบว่าการ

ไทเทรตที่จะใหผ้ลที่ดี  ตะกอนที่เป็นผลผลิตที่เกิดขึ้นควรจะมีค่า  Ksp  ต  ่ากวา่  1.0 × 10-8   

                     3. การตรวจหาจุดยตุิของการไทเทรตแบบเกิดตะกอน มกัจะใชเ้คร่ืองมือแทนการใช้
อินดิเคเตอร์ ทั้งน้ีเน่ืองจากอินดิเคเตอร์ที่เหมาะสมกบัการไทเทรตแบบน้ีมีใหเ้ลือกจ ากดั 

 1. เส้นโค้งของการไทเทรต 
 การไทเทรตสารละลาย  AgNO3 ดว้ยสารละลายมาตรฐาน  NaCl  พบว่าปฏิกิริยาที่
เกิดขึ้นจะใหผ้ลผลิตเป็นตะกอนสีขาวของ  AgCl  ดงัปฏิกิริยาต่อไปน้ี  
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                                                Ag+     +      Cl-                            AgCl(s)                                  (7.17) 

 ในขณะที่ท  าการไทเทรต จะพบว่าความเขม้ขน้ของ Ag+ จะค่อยๆ ลดลงไปเร่ือยๆ  
จนกระทัง่ถึงจุดสมมูล ที่จุดสมมูลน้ีความปริมาณของ NaCl  ที่ใช้ในการไทเทรตทั้งหมดจะ                
เท่ากับปริมาณของ AgNO3 ก่อนที่จะท าการไทเทรต และความเขม้ขน้ของ Ag+ ที่จุดสมมูลจะ                
ไม่เท่ากบัศูนย ์เน่ืองจากทีจุ่ดสมดุล  Ag+  ที่ท  าปฏิกิริยากบั Cl- และเปล่ียนไปเป็นตะกอนของ AgCl  
สามารถละลายกลบัไปเป็น Ag+ ได ้ดงันั้นการค านวณความเขม้ขน้ของ Ag+   ที่จุดสมมูลน้ีสามารถ

ค านวณไดจ้ากค่า  Ksp ของ  AgCl  เส้นโคง้ของการไทเทรตแบบเกิดตะกอนของ AgCl กรณีที่ท  า

การไทเทรตระหว่าง  Ag+  กบั  NaCl  เป็นเส้นโคง้ที่ได้จาการพล็อตระหว่างค่า pAg  เทียบกับ
ปริมาตรของสารละลายมาตรฐาน  NaCl    หรือเป็นเส้นโคง้ที่ไดจ้ากการพล็อตระหว่างค่า pCl  
เทียบกับปริมาตรสารละลายมาตรฐาน AgNO3 ในกรณีที่ท  าการไทเทรตระหว่าง Cl- กับ AgNO3   
ตวัอยา่งการไทเทรต Cl- ความเขม้ขน้ 0.050 M  ปริมาตร 50.0 มิลลิลิตร ดว้ยสารละลายมาตรฐาน 
AgNO3 ความเขม้ขน้0.10 M ไดข้อ้มูลการไทเทรตแสดงในตารางที่ 7.2 เม่ือน าขอ้มูลไปพล็อตกราฟ
จะไดเ้สน้โคง้ของการไทเทรตแสดงดงัรูปที่ 7.1 

ตารางที่ 7.2  ขอ้มูลการไทเทรต Cl-  0.050 โมล/ลิตร  ดว้ย AgNO3 ความเขม้ขน้ 0.10 โมล/ลิตร 

ปริมาตร AgNO3 (มิลลลิิตร) pCl pAg 

0.00 1.30 - 
5.00 1.44 8.31 

10.00 1.60 8.14 
15.00 1.81 7.93 
20.00 2.15 7.60 
25.00 4.89 4.89 
30.00 7.54 2.20 
35.00 7.82 1.93 
40.00 7.97 1.78 
45.00 8.07 1.68 
50.00 8.14 1.60 

ที่มา : (ดดัแปลงจาก Harvey, D., 2000, p. 352) 
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รูปที่ 7.1 เสน้โคง้ของการไทเทรต Cl- ความเขม้ขน้ 0.050 โมล/ลิตร ดว้ย AgNO3 ความเขม้ขน้ 0.10 
โมล/ลิตร 
              (a) เสน้โคง้ที่พล็อตระหวา่งค่า  pCl  กบั ปริมาตรของ  AgNO3 
              (b) เสน้โคง้ที่พล็อตระหวา่งค่า  pAg กบั ปริมาตรของ  AgNO3   
ที่มา : (ดดัแปลงจาก Harvey, D., 2000, p. 352) 

ตัวอย่างที่ 7.12  ท  าการไทเทรตสารละลาย  AgNO3 ความเขม้ขน้ 0.10  โมล/ลิตร  ปริมาตร 40.0  
มิลลิลิตร  ดว้ยสารละลายมาตรฐาน NaCl  ความเขม้ขน้ 0.10  โมล/ลิตร จงค านวณหาค่า  pAg  และ  
pCl  ของสารละลายขณะท าการไทเทรตดงัน้ี  
           ก.  เม่ือเติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร   0.00  มิลลิลิตร   
           ข.  เม่ือเติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร 10.00  มิลลิลิตร   
           ค.  เม่ือเติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร 40.00  มิลลิลิตร   
           ง.  เม่ือเติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร  50.00  มิลลิลิตร   

 วธีิท  า  ก. เติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร   0.00  มิลลิลิตร หรือการค านวณหาค่า  pAg                    
ในสารละลายก่อนท าการไทเทรต โดยสารละลายขณะน้ีมีความเขม้ขน้ของ  Ag+ เท่ากับ  0.100 
โมล/ลิตร  จะสามารถค านวณค่า  pAg  ไดด้งัน้ี 
                                                        pAg  =   -log[Ag+]  
                                                                 =   -log (0.10) 
                                                                 =   1.0 
สารละลายขณะน้ียงัไม่มี  Cl- ดงันั้นจึงไม่สามารถค านวณหาค่า  pCl  ได ้
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                     ปริมาตร AgNO3 (มิลลิลิตร) 
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            ข.   เติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร 10.00  มิลลิลิตร ซ่งจะเป็นการค านวณหาค่า 
pAg  ก่อนที่จะถึงจุดสมมูล เม่ือเติมสารละลาย NaCl ลงในสารละลาย AgNO3 จะท าใหค้วามเขม้ขน้
ของ AgNO3ลดลง แต่ยงัคงมี  Ag+ เหลืออยู ่ ซ่ึงสามารถค านวณหาค่า  pAg  ไดด้งัน้ี 
                         pAg                   =    -log[Ag+]ท่ีเหลือ 

                        [Ag+]ท่ีเหลือ            =    [Ag+]เร่ิมตน้  - [Ag+]ท่ีเขา้ท าปฏิกริิยา 

                        [Ag+]เร่ิมตน้            =    
               
(              )  

    
        โมล/ลิตร 

                        [Ag+]ท่ีเขา้ท าปฏิกริิยา   =    [Cl-]ท่ีเติม 

                =   (
               
                )  

    
         โมล/ลิตร 

                        [Ag+]ท่ีเหลือ           =    (
    
     -     

     )  
    
      

                                                   =     0.0600   โมล/ลิตร 
                        pAg                    =     -log (0.0600)     =  1.22 

การค านวณค่า  pCl-  สามารถค านวณไดจ้ากสมการต่อไปน้ี  

                                           Ksp   =     [Ag+][Cl- ]                                                                        (7.18) 

ที่สมดุลความเขม้ขน้ของ  Ag+ เท่ากบั  0.0600  โมล/ลิตร 

                                         [Cl- ]   =    
   
     

        -  

       

                                                 =    3.00 × 10-9   โมล/ลิตร 

                                          pCl-   =    -log[Cl- ]  =  -log(3.00 × 10-9) 
                                                =    8.52 

            ค.  เติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร 40.00  มิลลิลิตร ซ่ึงเป็นการค านวณ  pAg             
ที่จุดสมมูล โดยเกิดตะกอนของ AgCl สมบูรณ์ และสารละลายจะเป็นสารละลายอ่ิมตวัของ AgCl  
ความเขม้ขน้ของ Ag+ ในสารละลายขณะน้ีสามารถค านวณไดจ้ากค่าการละลายดงัต่อไปน้ี 
                     ก าหนดให ้ S  เป็นค่าการละลายของเกลือ  AgCl  มีหน่วยเป็น  โมล/ลิตร จากปฏิกิริยา
ที่จุดสมดุลจะไดว้า่ 
                                                           [Ag+]  =   [Cl-]  =  S 

                   แทนค่า  [Ag+]  =  S  และ  [Cl-]  =   S  ลงในสมการ 7.12 
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                                                               S2   =   1.8  ×  10-10 
                                                               S    =   1.34 ×  10-5   โมล/ลิตร 

                                                pAg  =  pCl  =   -log (1.34 ×  10-5  โมล/ลิตร)   =   4.87 

            ง.  เติมสารละลาย NaCl  0.10  โมล/ลิตร  50.00  มิลลิลิตร ซ่ึงเป็นการค านวณหาค่า 
pAg  ที่เกินจุดสมมูล โดยในขณะน้ีสารละลายจะมี  NaCl  อยูม่ากเกินพอ  Cl-  ที่เกิดมาน้ีจะท าหนา้ที่
เป็นไอออนร่วม และจะมีผลท าใหก้ารละลายเกลือ  AgCl ลดลง ส่งผลใหค้วามเขม้ขน้ของ Ag+ ใน
สารละลายน้ีจะลดลง 
                                         [Cl-]ท่ีเกนิ     =   [Cl-]ทั้งหมด - [Cl-]ท่ีสมมูล 

                                         [Cl-]ทั้งหมด   =   
                
                 

    
        โมล/ลิตร 

                                         [Cl-]ท่ีสมมูล  =    [Ag+]เร่ิมตน้  =   
                
                 

                                                          =   
    
        โมล/ลิตร 

                                           [Cl-]ท่ีเกนิ  =   (
    
     -          )   

    
        =  0.0111   โมล/ลิตร                                

                                                  pCl  =   -log (0.111)  =  1.95 

 การค านวณค่า  pAg  ที่จุดน้ีค  านวณไดจ้าก ความเขม้ขน้ของ  Ag+  ที่มีอยูใ่นสารละลาย
ขณะน้ี ซ่ึงการค านวณท าไดด้งัน้ี 
           ก าหนดให ้ S  เป็นค่าการละลายของเกลือ  AgCl  มีหน่วยเป็น  โมล/ลิตร 
                                                      [Ag+]    =   S 
                                                        [Cl-]    =   S  +  0.0111  โมล/ลิตร 

          แทนค่า  [Ag+]  และ  [Cl-]  ลงในสมการที่ 7.12 

                                   (S) (S  +  0.0111)    =   1.8 × 10-10 
         ถา้  S <<  0.0111  โมล/ลิตร จะไดว้า่ 

                                                S(0.0111)   =    1.8 × 10-10   

                                                             S    =    
          -  

         =  1.62 × 10-8   โมล/ลิตร 

                                                         pAg   =    -log(1.62 × 10-8 )    =  7.79 
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                        เสน้โคง้ของการไทเทรตจะมีลกัษณะของช่วงการเปล่ียนแปลงความเขม้ขน้ของ
ไอออนอยา่งรวดเร็ว และความชันของเส้นโคง้ จะขึ้นอยูก่ ับความเขม้ขน้ของสารละลาย  AgNO3 
และความเขม้ขน้ของ  NaCl  ที่น ามาไทเทรต โดยการไทเทรตของสารละลายที่มีความเขม้ขน้มาก 
จะท าให้ไดเ้ส้นโคง้ของการไทเทรตมีช่วงการเปล่ียนแปลงความเขม้ขน้ของไอออนอยา่งรวดเร็ว
กวา้งกวา่การไทเทรตของสารละลายที่มีความเขม้ขน้ต ่า ทั้งน้ีเพราะความเขม้ขน้ของ Ag+ จะเกิดการ
เปล่ียนแปลงน้อยลงในกรณีที่สารละลายมีความเขม้ขน้ต ่า ลักษณะของเส้นโคง้ของการไทเทรต
สารละลาย AgNO3  ดว้ยสารละลายมาตรฐาน NaCl  ทีค่วามเขม้ขน้ต่างๆ แสดงดงัรูปที่ 7.2 

 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
รูปที่ 7.2  การไทเทรตสารละลาย AgNO3 ดว้ยสารละลายมาตรฐาน NaCl ที่ความเขม้ขน้ต่างๆ  

ที่มา : (ดดัแปลงจาก Pietrzyk, D. J., Frank, C. W., 1979, p. 324) 

                        ช่วงการเปล่ียนแปลงความเขม้ขน้ของไอออนอยา่งรวดเร็ว และความชนัของเส้นโคง้ 

นอกจากจะขึ้นอยูก่บัความเขม้ขน้ของสารละลายที่น ามาไทเทรตแลว้ ยงัขึ้นอยูก่บัค่า  Ksp ของเกลือ

ที่ เ ป็นผลผลิตของการไทเทรตนั้ นๆ อีกด้วย  เช่น  การไทเทรตสารละลาย  Cl- Br-   I-  

   
-
  และ      

-
   ที่มีความเขม้ขน้เท่ากันดว้ยสารละลายมาตรฐาน  AgNO3  จะให้ผลผลิตเป็น  

AgCl   AgBr   AgI  AgIO3 และ AgBrO3 ที่มีค่า  Ksp แตกต่างกนั ลกัษณะของเส้นโคง้ของการ
ไทเทรตไอออนต่างชนิดกนั ดว้ยสารละลายมาตรฐาน  AgNO3  แสดงดงัรูปที่ 7.3 
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รูปที่ 7.3  เสน้โคง้ของการไทเทรตสารละลายไอออนชนิดต่างๆ ดว้ยสารละลายมาตรฐาน  AgNO3 

ที่มา : (ดดัแปลงจาก Skoog, D. A., West, D. M., Holler, F. J. & Crouch, S. R., 2013, p. 410) 

 2. การตรวจหาจุดยุติ 
 การไทเทรตแบบเกิดตะกอนมีวธีิการหาจุดยตุิได ้ 2  วธีิ  คือการใชอิ้นดิเคเตอร์ และ
การใชเ้คร่ืองมือ เช่น เคร่ืองวดัค่าศกัยไ์ฟฟ้าของสารละลาย  ในที่น้ีจะกล่าวเฉพาะการวิเคราะห์ที่ใช้
อินดิเคเตอร์ในการตรวจหาจุดยตุิ โดยแบ่งออกเป็น 3 วธีิการดงัน้ี 
                         2.1 วิธีของโมฮร์ (Mohr’s method) เป็นการวิเคราะห์หาปริมาณ  Cl – ดว้ยการ              
ไทเทรตสารละลายที่มี Cl- ด้วยสารละลายมาตรฐาน Ag+  โดยใช้  K2CrO4  เป็นอินดิเคเตอร์          
ซ่ึงช่วงก่อนถึงจุดยุติ สารละลายมาตรฐาน Ag+  ที่ เติมลงไปจะเข้าท าปฏิกิริยากับ Cl- ที่มีอยู่ใน

สารละลายแลว้ใหต้ะกอนขาวของ  AgCl  และที่จุดยตุิสารละลาย  Ag+ จะเขา้ท าปฏิกิริยากบั     
 -
  

ที่เป็นอินดิเคเตอร์แลว้ใหต้ะกอนสีแดงอิฐของ  Ag2CrO4  ดงัปฏิกิริยาต่อไปน้ี   

                                Ag++   Cl-                              AgCl (ตะกอนสีขาว)                                             (7.19) 

                        2Ag++        
 -

                              Ag2CrO4 (ตะกอนสีแดงอิฐ)                                     (7.20) 
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 การละลายของตะกอน AgCl  จะมีไดน้อ้ยกวา่การละลายของตะกอน Ag2CrO4 มาก             

จึงท าให ้ Cl-  เกิดตะกอนไดก่้อนกบั Ag+ ส่วน     
 -
  ที่ท  าหนา้ที่เป็นอินดิเคเตอร์จะเกิดตะกอนกบั  

Ag+ ได้หลังจากที่สารละลายที่น ามาไทเทรตนั้นไม่มี  Cl- เหลืออยู ่การที่จะเกิดตะกอน Ag2CrO4 
ทนัทีที่ Cl- หมดแลว้ หรือจะเกิดตะกอนของ Ag2CrO4 ก่อนที่ Cl- จะหมดนั้น จะขึ้นอยูก่บัปริมาณ

ของ       

 -
   ที่เติมลงไปในสารละลายก่อนน าไปไทเทรต เช่น ในการไทเทรตสารละลายที่มี Cl- 

เขม้ขน้ 0.10 โมล/ลิตร ทีมีปริมาตร 40.00 มิลลิลิตร ดว้ยสารละลายมาตรฐานAg+ ความเขม้ขน้     

0.10  โมล/ลิตร ควรจะมีความเขม้ขน้ของ     
 -
  น้อยกว่า 6.0 × 10-3  โมล/ลิตร  จึงจะท าให้ไดผ้ล

การไทเทรตทีถู่กตอ้ง โดยสามารถค านวณหาความเขม้ขน้ของอินดิเคเตอร์ที่ใชไ้ดด้งัน้ี 
                   การไทเทรตสารละลาย  Cl- ความเขม้ขน้ 0.10  โมล/ลิตร ปริมาตร 40.00 มิลลิลิตร 
ดว้ยสารละลายมาตรฐาน  0.10  โมล/ลิตร  ที่จุดสมมูลมีค่า  pAg  =  4.87  ดงันั้นความเขม้ขน้ของ  
Ag+  ที่จุดสมมูลมีค่าเท่ากบั 1.34 × 10-5 โมล/ลิตร 

            จากสมการที่ 7.20         Ksp     =    [Ag+]2     

 -
       =   1.1 × 10-12 

                                                              

- 
      =     

          -  

            -   
    =   6.0 × 10-3   โมล/ลิตร 

 ถา้ความเขม้ขน้     
 -

  มากกว่า  6.0 ×10-3 โมล/ลิตร จะมีผลท าให้การไตเตรตนั้น
ถึงจุดยติุก่อนถึงจุดสมมูล เน่ืองจากจะเกิดตะกอนของ Ag2CrO4 ขึ้นก่อนที่ Cl- ในสารละลายจะหมด 

ดงันั้นปริมาณของ  Ag+  ที่ใชใ้นการไทเทรต จะน้อยกว่าความเป็นจริง ถา้ความเขม้ขน้ของ     
 -
 

น้อยกว่า 6.0 × 10-3 โมล/ลิตร จะมีผลให้การไทเทรตนั้นถึงจุดยติุหลังจากการไทเทรตนั้นเลยจุด
สมมูลไปแลว้  เน่ืองจากจะเกิดตะกอนของ Ag2CrO4 ขึ้นหลงัจากที่ Cl-  หมดไปแลว้ ดงันั้นปริมาณ
ของ Ag+  ที่ใชใ้นการไทเทรตนั้นจะมากกว่าความเป็นจริง ในทางปฏิบติัพบว่าการไทเทรตโดยวิธี
ของโมร์นั้ น เม่ือไทเทรตแล้วจะให้จุดยุติเกิดขึ้ นหลังจากถึงจุดสมมูลเพียงเล็กน้อยเสมอ ทั้งน้ี

เน่ืองจากสีเหลืองของ     
 -
  และตะกอนขาวของ  AgCl  จะไปบดบงัสีแดงอิฐของ Ag2CrO4  จึงท า

ให้เห็นสีของ  Ag2CrO4 ไดย้ากขึ้น  ดังนั้นจึงตอ้งเพิ่มปริมาณของ  Ag+ ลงไปอีก เพื่อเพิ่มตะกอน 
Ag2CrO4 จึงจะสังเกตเห็นสีของ  Ag2CrO4  ได ้การที่เพิ่มปริมาณของ  Ag+ ลงไปนั้นจะมีผลท าให้
ปริมาณของ  Ag+ ที่ใชใ้นการไทเทรตมากกวา่ที่ควรจะเป็น การวเิคราะห์ดว้ยวธีิของโมร์ควรจะปรับ
สภาพของสารละลายที่น ามาไทเทรตใหมี้ค่า pH  อยูใ่นช่วง 7 – 10 ดว้ยการเติมเกลือ NaHCO3 หรือ  
Na2B4O7.10H2O ซ่ึงจะท าใหก้ารวเิคราะห์ไดผ้ลดี  ทั้งน้ีเพราะมีเหตุผลอยู ่ 2  ประการคือ 
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 1. กรณีที่สารละลายมีสภาพเป็นกรดมากเกินไป จะมีผลท าให้ความเขม้ขน้ของ 

    
 -
 ที่ใช้เป็นอินดิเคเตอร์ลดลงตามปริมาณของกรดที่ มีอยู่ในสารละลาย เน่ืองจาก     

 -
                          

จะเกิดปฏิกิริยากบั  H+ แลว้ใหผ้ลผลิตเป็น      
 -  ดงัปฏิกิริยาต่อไปน้ี   

              
 -

   +     2H+                                             
 -   +    H2O 

 ในกรณีที่ความเขม้ขน้ของ      
 -
 ลดลงแลว้จะมีผลท าใหก้ารไทเทรตตอ้งใช้

ปริมาณของ Ag+ มากกว่าความเป็นจริง  ทั้งน้ีเน่ืองจากจะเกิดตะกอนของ  Ag2Cr2O7 แทนตะกอน  
Ag2CrO4 และตะกอน  Ag2CrO7 ละลายไดดี้กวา่ตะกอน  Ag2CrO4 
                                2. กรณีที่สารละลายมีสภาพเป็นเบสมากเกินไป  ไอออน ของAg+ (ไทแทรนต)์  
จะเกิดตะกอนกบั OH- และใหต้ะกอน  Ag2O  ดงัปฏิกิริยาต่อไปน้ี 

          2Ag+     +     2OH-                          Ag2O  +      H2O 

 ดงันั้นจะมีผลต่อการไทเทรต คือ ท าใหต้อ้งใชป้ริมาณของ Ag+ มากกวา่
ความเป็นจริง ส าหรับวธีิของโมร์จะนิยมใชใ้นการวเิคราะห์  Cl- และ  Br- 
 2.2 วิธีของโวลฮาร์ด (Volhard’s  method) เป็นการวเิคราะห์ Ag+  ดว้ยการไทเทรต
สารละลายที่มี Ag+ กบัสารละลายมาตรฐาน KSCN โดยมี  Fe3+  เป็นอินดิเคเตอร์ ที่จุดก่อนถึงจุดยติุ  
SCN- จะท าฏิกิริยากับ Ag+  ให้ผลผลิตเป็นตะกอนขาวของ AgSCN และที่จุดยตุิ SCN- จะเขา้ท า
ปฏิกิริยากบั Fe3+ แลว้ใหผ้ลผลิตเป็นไอออนเชิงซอ้นของ Fe(SCN) 2+ ที่มีสีแดงดงัปฏิกิริยาต่อไปน้ี 

                                         Ag+      +     SCN-                     AgSCN(s)                                          (7.21)                            

                                         Fe3+      +     SCN-                      Fe(SCN) 2+                                      (7.22)      

 การไทเทรตโดยวธีิของโวลฮาร์ด จะมีขอ้ผดิพลาดเพยีงเล็กนอ้ย คือเกิดจากการ
ใช้  SCN- ที่มีปริมาณมากกว่าที่เป็นจริงไปเพียงเล็กน้อยเท่านั้น ทั้งน้ีเพราะไอออนเชิงซ้อนของ 
Fe(SCN) 2+ มีสีแดงเขม้ขน้มากจึงท าใหส้ามารถมองเห็นสีของไอออนเชิงซอ้นน้ีไดแ้มว้า่ Fe(SCN) 2+  
จะมีความเข้มข้นเพียง 3.0×10-6 โมล/ลิตร การศึกษาข้อผิดพลาดของการไทเทรตท าได้โดย              
การค านวณความเขม้ขน้ของ SCN- ในส่วนที่เกินไปจากการใช้ในการเกิดปฏิกิริยา ตวัอยา่งเช่น               
ในการท าการไทเทรตสารละลาย AgNO3 ดว้ยสารละลายมาตรฐาน KSCN เขม้ขน้ 0.1 โมล/ลิตร 
โดยใช ้Fe3+ ความเขม้ขน้ 0.02  โมล/ลิตร  เป็นอินดิเคเตอร์ ในสารละลายที่มีปริมาตร 100  มิลลิลิตร 
เม่ือปรากฏสีแดงของ Fe(SCN)+2 ไอออนเชิงซ้อนน้ีจะมีความเขม้ขน้เพียง 3.0 × 10-6  โมล/ลิตร                                 
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จากขอ้มูลดงักล่าว สามารถค านวณความเขม้ขน้ของ  SCN- ที่ท  าปฏิกิริยากบัให ้ Fe3+  จ  านวนเท่ากนั 
เกิดเป็นไอออนเชิงซอ้นและสามารถมองเห็นสีได ้ดงัน้ี 

 จากปฏิกิริยาที ่7.22 อ   Kf     =    
           
          - 

   =   30 

 เม่ือ  Kf คือค่าความเสถียรของ  Fe(SCN) 2+)     
 แทนค่าลงในสมการ 

                                               
            - 

(   )     - 
      =    30 

                                                         [SCN- ]      =     
            - 

                 

                                        =   5.0    ×   10-6      โมล/ลิตร 
 ค  านวณความเขม้ขน้ของ SCN-   ที่ละลายมาจากตะกอนของ  AgSCN  ไดด้งัน้ี 

 จากปฏิกิริยาที่ 7.21     Ksp   =   [Ag+][SCN-]    =   2.0 × 10-12 

                                      [Ag+](5.0 × 10-6 )    =   2.0 × 10-12 

                                                           [Ag+]   =    
          -  

         - 
    =   0.4  × 10-6    โมล/ลิตร 

                     ที่สมดุล             [Ag+]    =     [SCN- ]         =   0.4  × 10-6    โมล/ลิตร 

 ค  านวณความเขม้ขน้และปริมาณของ  SCN- ส่วนที่เกินไดด้งัน้ี 
                                                   [SCN-]ท่ีเกนิ    =     (5.0 × 10-6 )  -  (0.4   ×   10-6 ) 
                                                                        =     4.6 × 10-6   โมล/ลิตร 

                                      ปริมาตร  SCN-
ท่ีเกนิ     =   

(           - )       
           0.005  มิลลิลิตร 

                   การวิเคราะห์  Cl- โดยวิธีของโวลฮาร์ด จะไดผ้ลวิเคราะห์ที่น้อยกว่าความป็น
จริง เน่ืองจากวิธีน้ีมีขอ้ผิดพลาดที่เกิดจากปริมาณของ  SCN- ที่ใชเ้ป็นไทแทรนตใ์นการวิเคราะห์ 
Ag+   จะถูกใชไ้ปมากกวา่ความเป็นจริง ทั้งน้ีเพราะตะกอน AgCl  ที่เป็นผลผลิตจะเกิดปฏิกิริยาแบบ
แทนที่กบั  SCN- ไดอี้ก ดงัปฏิกิริยาต่อไปน้ี 

           AgCl(s)   +    SCN-                          AgSCN(s)      +      Cl- 

 การที่เกิดปฏิกิริยาน้ีขึ้น เน่ืองมาจากตะกอนของ AgCl  จะละลายไดดี้กวา่
ตะกอนของ AgSCN  การหลีกเล่ียงไม่ใหเ้กิดปฏิกิริยาดงักล่าวท าไดว้ธีิ  2  วธีิคือ 
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                                 1. โดยการเติมสารอินทรียท์ี่มีโมเลกุลใหญ่ๆ  เช่น ไนโทรเบนซีนNitrobenzene  
ซ่ึงจะไปช่วยห่อหุม้ตะกอนของ AgCl ไว ้เพือ่ป้องกนัไม่ใหต้ะกอนไปท าปฏิกิริยากบั  SCN- ไดอี้ก 
                                 2. โดยการกรองตะกอน AgCl ออกก่อน แลว้ไทเทรต Ag+  ต่อดว้ย SCN- 
                                 การวเิคราะห์ Br- และ I- โดยวิธีของโวลฮาร์ด ไม่จ าเป็นตอ้งเติม Nitrobenzene 

เพราะตะกอนของ  AgBr  (Ksp =  5.2 × 10-13) และ AgI (Ksp =  8.3  ×  10-7) มีค่าการละลายที่ต  ่ากว่า

ตะกอนของ  AgSCN  จึงไม่สามารถเกิดปฏิกิริยาแบบแทนที่ระหวา่ง  AgBr  หรือ  AgI  กบั  SCN-   
                         2.3 วิธีของฟาแจนส์ (Fejan’s method) หรือวิธีแอดซอร์พชันอินดิเคเตอร์ 
(Adsorption indicator) เป็นวิธีหน่ึงที่ใช้ในการวิเคราะห์ไอออนต่างๆ โดยการไทเทรตสารละลาย
ของไอออนนั้นๆ ด้วยสารละลายมาตรฐานที่สามารถท าปกิริยากับไอออนที่น ามาวิเคราะห์แล้ว              
เกิดเป็นตะกอน ซ่ึงมีอินดิเคเตอร์ดูดซบัอยูด่ว้ย โดยท าหนา้ที่เป็นอินดิเคเตอร์ แสดงดงัตารางที่ 7.3  

ตาราที่ 7.3  อินดิเคเตอร์ดูดซบัที่ใชใ้นการวเิคราะห์ไอออนต่างๆ   

อินดิเคเตอร์ ไอออนที่วิเคราะห์ ไทแทรนต์ 

              อะลิซารินเรด        
 -
      

 -
    

F- 

Pb(NO3)2 

Th(NO3)4 

โบรโมฟีนอลบลู 
SCN-   Cl-   Br-   I-   

   
   

AgNO3 
SCN- , Cl- หรือ  Br- 

              คองโกเรด SCN-   Cl-   Br-   I- AgNO3 
ไดโบรโมฟลูออเรสซีน     

   Pb(OAc)2 
              ไดคลอโรฟลูออเรสซีน CN-    Br-   SCN-  AgNO3 

ไดฟีนิลคาร์บาโซล  CN-   Br-   SCN- AgNO3 
โซโลโครมเรด บี        

   Pb+2 
ทาร์ทราซีน  Ag+ SCN-  เฮไลด ์

              อีโอซิน Br-   I-   SCN- Ag+ 

ฟลูออเรสซีน 

เฮไลด ์ SCN- และ         
 -

  

   
 -

  
    

   

Ag+ 

Ba(OH)2 

Pb(OAc)2 

ที่มา : (ดดัแปลงจาก Christian, G. D., 2004, p. 351) 
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 การเปล่ียนสีของอินดิเคเตอร์ประเภทน้ีที่จุดยุติเกิดจากอินดิเคเตอร์ที่มีประจุลบ               
ถูกดูดซับไวท้ี่ผิวของตะกอน เรียกอินดิเคเตอร์ประเภทน้ีว่าอินดิเคเตอร์ดูดซับ  เช่น การไทเทรต
สารละลายที่มี Cl- ด้วยสารละลายมาตรฐาน AgNO3 โดยใช้ฟลูออเรสซีน (Fluorescein) เป็น                          
อินดิเคเตอร์ดูดซบั โดยที่จุดก่อนถึงจุดยติุจะเกิดอนุภาคของตะกอนที่มีประจุลบ ซ่ึงเกิดจากตะกอน  
AgCl  จะดูดซบั Cl-  ที่ยงัคงเหลืออยูใ่นสารละลาย โดยดูดซบัไวท้ี่ผิวของตะกอน ท าให้อนุภาคของ
ตะกอนที่มีประจุลบจะผลกัไอออน  In-  (In- คือ ไอออนประจุลบของฟลูออเรสซีน) สารละลายจะมี
สีเหลืองปนเขียว แสดงดงัรูปที่ 7.4 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
 
รูปที่ 7.4  การผลกัไอออน In- ของตะกอน AgCl  ที่มีประจุลบเน่ืองจากการดูดซบั Cl-  

 เม่ือท าการไทเทรตถึงจุดยุติ จะเกิดอนุภาคของตะกอนที่มีประจุบวก เน่ืองจาก
ตะกอนของ AgCl จะดูดซับ Ag+  ที่มาจากสารละลายมาตรฐาน AgNO3 ไวท้ี่ผิวของตะกอน       
อนุภาคของตะกอนที่มีประจุบวกจะดูดซบัไอออน In-  แลว้เกิดเป็นสีชมพทูี่ผวิของตะกอน แสดงว่า
การไทเทรตถึงจุดยตุิแลว้ ในทางตรงกนัขา้มหากท าการไทเทรตสารละลาย  Ag+  ด้วยสารละลาย
มาตรฐาน  Cl- โดยใชฟ้ลูออเรสซีนเป็นอินดิเคเตอร์ ที่จุดยติุจะเกิดจากการเปล่ียนสีจากสีชมพูเขม้         
ที่เกิดที่ผิวของตะกอนไปเป็นสารละลายสีเหลืองปนเขียว การดูดซับอินดิเคเตอร์ที่ผิวของตะกอน 
แสดงดงัรูปที่ 7.5 
 
 
 
 

Cl- 

Cl- 

In-  

In-  In-  

In-  

Cl- 

Cl- Cl- 

Cl- Cl- 

Cl- 

อนุภาค AgCl  
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รูปที่ 7.5  การดูดซบัไอออน In- ของตะกอน AgCl  ที่มีประจุบวกเน่ืองจากการดูดซบั Ag+   

 การไทเทรตโดยวธีิของฟาแจนส์นั้น หากตอ้งการผลที่ชดัเจนมากขึ้น และใหผ้ลการ
วเิคราะห์ที่ดีตอ้งค  านึงถึงส่ิงต่อไปน้ี 
 1.  ขนาดของอนุภาค การมองเห็นสีของอินดิเคเตอร์ที่ผิวของอนุภาคจะชัดเจน              
มากขึ้น ถา้ขนาดของตะกอนที่เกิดขึ้นจากการไทเทรตนั้นมีขนาดเล็กมากๆ ทั้งน้ีเน่ืองจากตะกอน             
ที่มีขนาดเล็กจะมีพื้นที่ผิวมาก และจะสามารถดูดซับประจุลบของอินดิเคเตอร์ไดดี้ นอกจากน้ียงั
แขวนลอยอยู่ในสารละลายได้ดีกว่าตะกอนที่มีขนาดใหญ่ ในกรณีที่ตะกอนแขวนลอยได้ไม่ดี 
สามารถแกไ้ขโดยการเติมเด็กซ์ทรินลงในสารละลายที่น ามาไทเทรต 
 2.  การดูดซับประจุบวก (Ag+) หรือประจุลบ (Cl-) ของตะกอนที่อยูใ่นสารละลาย 
และการดูดซับระหว่างอนุภาคตะกอนที่มีประจุบวกกบัประจุลบของอินดิเคเตอร์ จะตอ้งเกิดได้ดี 
และมีแรงดูดซบัสูง 
 3.   การละลายของอนุภาคของตะกอนที่ดูดซับอินดิเคเตอร์จะตอ้งละลายไดน้้อย
กวา่การละลายของ Ag+In-  
 4.  ค่า pH ของสารละลายที่น ามาวเิคราะห์จะตอ้งท าการปรับใหเ้หมาะสม เน่ืองจาก
อินดิเคเตอร์ดูดซับเป็นสารอินทรีย์ และมีสมบัติเป็นกรด-เบส  จึงสามารถแตกตัวได้ในน ้ า                        
ดงัปฏิกิริยา 

HIn      +    H2O                          H3O
+      +      In- 

 ทิศทางของปฏิกิริยาจะขึ้นอยูก่บัค่า  pH  ของสารละลาย  และค่า  Ka  ของอินดิเค
เตอร์ดูดซบั  ดงันั้นในการไทเทรตโดยวธีิของฟาแจนส์ จ  าเป็นตอ้งเลือกอินดิเคเตอร์ให้เหมาะสมกบั
ค่า pH ของสารละลายที่น ามาวิเคราะห์  เช่น  การไทเทรตสารละลาย  Cl- เม่ือใชฟ้ลูออเรสซีนเป็น

In-  
In-  

Ag  
In-  In-  Ag  

อนุภาค AgCl  

Ag  

Ag  Ag  

Ag  

Ag  Ag  
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อินดิเคเตอร์ สารละลายควรจะมีค่า pH  อยูใ่นช่วง 4 -10  และถา้ใชอี้โอซิน (Eosin) เป็นอินดิเคเตอร์
สารละลายที่น ามาวเิคราะห์ Cl- ควรมี  pH  ต  ่ากวา่  4  เป็นตน้ 

สรุป 

                     การละลายของเกลือจะขึ้นอยูก่ ับชนิดของเกลือ ตวัท าละลาย  อุณหภูมิขณะที่ละลาย 
และสภาวะการเกิดไอออน สารประกอบที่เกิดจากปฏิกิริยาจะเกิดตะกอนได้หรือไม่ สามารถ
พิจารณาได้จากค่าผลคูณของไอออนและค่าคงที่ผลคูณการละลาย โดยพิจารณาตามกฏของการ
ตกตะกอน และการเลือกตกตะกอน ซ่ึงจะขึ้นอยู่กบัปัจจยัต่างๆ ที่เก่ียวขอ้งกับการละลายได้ของ
ตะกอน โดยมีปัจจยัที่ส าคญัมีอยูห่ลายปัจจยั ไดแ้ก่ อุณหภูมิของสารละลาย ชนิดของตวัท าละลาย  
และ ค่า pH ของสารละลาย 
                     การไทเทรตแบบตกตะกอนเป็นวิธีการที่ใช้ในการวิเคราะห์หาปริมาณสารโดยการ
เกิดปฏิกิริยาที่ให้ตะกอนเป็นผลผลิตหลงัจากการไทเทรตสารตวัอยา่งดว้ยสารละลายมาตรฐานที่
เป็นสารที่ท  าให้เกิดตะกอน ซ่ึงสามารถท าการวิเคราะห์หาปริมาณโดยการชั่งน ้ าหนักตะกอนที่
เกิดขึ้น หรือการหาปริมาณโดยวิธีปริมาตรวิเคราะห์ การไทเทรตแบบเกิดตะกอนมีขอ้จ ากดัหลาย
ประการ ไดแ้ก่ การดูดซบัของไอออนที่ใชเ้ป็นไทแทรนต ์การละลายกลบัของตะกอนที่เป็นผลผลิต 
และ อินดิเคเตอร์ที่เหมาะสมมีจ ากดั ลักษณะเส้นโคง้ของการไทเทรตช่วงการเปล่ียนแปลงความ
เขม้ขน้ของไอออนอยา่งรวดเร็วของการไทเทรตของปฏิกิริยาแบบตกตะกอนและความชนัของเส้น

โคง้จะขึ้นอยูก่บัความเขม้ขน้ของสารละลายที่น ามาไทเทรตและค่า  Ksp ของเกลือที่เป็นผลผลิตของ

การไทเทรต  
                   การไทเทรตแบบตกตะกอนมีวธีิการหาจุดยตุิได ้2 วิธี คือการใชเ้คร่ืองวดัค่าศกัยไ์ฟฟ้า
ของสารละลายที่เปล่ียนแปลงไปในขณะที่ท  าการไทเทรต และการหาจุดยุติด้วยอินดิเคเตอร์          
ซ่ึงสามารถท าได ้3 วธีิ  

1. วธีิของโมฮร์ เป็นวิธีการไทเทรตเพื่อหาปริมาณ  Cl –  ดว้ยการไทเทรตสารตวัอยา่ง
ดว้ยสารละลายมาตรฐาน  Ag+  และใช ้ K2CrO4  เป็นอินดิเคเตอร์ ที่จุดยตุิ  สารละลาย  Ag+ ที่มาก

เกินพอ จะเข้าท าปฏิกิริยากับ      
 -
 แล้วให้ตะกอนสีแดงอิฐของ  Ag2CrO4 โดยควรเตรียม

สารละลายตวัอยา่งใหเ้ป็นกลางหรือเป็นเบสเล็กนอ้ยโดยใหมี้  pH  อยูร่ะหวา่ง  7-10   
2. วิธีของโวลฮาร์ด เป็นวิธีการไทเทรตเพื่อหาปริมาณ  Ag+ ดว้ยสารละลายมาตรฐาน  

KSCN และใช ้   Fe3+ เป็นอินดิเคเตอร์ ที่จุดยตุิ  SCN-  จะเขา้ท าปฏิกิริยากบั Fe3+ แลว้ให้ผลผลิตเป็น
ไอออนเชิงซอ้นของ  Fe(SCN) 2+  ที่มีสีแดง โดยควรท าการไทเทรตในสารละลายที่เป็นกรด   
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3.  วธีิของฟาแจนส์ หรือวธีิแอดซอร์พชนัอินดิเคเตอร์  เป็นวิธีการไทเทรตที่ใชใ้นการ
วเิคราะห์ไอออนต่างๆ ดว้ยสารละลายมาตรฐานที่สามารถท าปกิริยากบัไอออนที่น ามาวเิคราะห์แลว้
เกิดเป็นตะกอน ที่จุดสมมูลอินดิเคเตอร์จะถูกดูดซบัไวท้ี่ผวิของตะกอน และจะเกิดการเปล่ียนแปลง
สีของอินดิเคเตอร์ 

ค าถามท้ายบท 

1. ค่า Ksp ของ AgCl เท่ากบั 1.8 x 10-10   ในสารละลายอ่ิมตวัของ  AgCl  จงหาว่าความเขม้ขน้
ของ Ag+ เป็นเท่าใด เม่ือมีความเขม้ขน้ Cl- เท่ากบั 0.02 โมล/ลิตร 

2.    การวิเคราะห์สารละลาย PbBr2พบว่ามีปริมาณ Pb2+ เท่ากบั 0.012 โมล/ลิตร  และ Br- เท่ากบั  
0.024 โมล/ลิตร สารละลาย PbBr2 น้ีเป็นสารระลายอ่ิมตวั อ่ิมตวัยิง่ยวด หรือ ไม่อ่ิมตวั 

       ก าหนดให ้ค่า Ksp ของ PbBr2 เท่ากบั 4.6x10-6 

3.    จงค านวณหาความแรงของไอออนของสารละลาย Pb(NO3)2 ความเขม้ขน้ 0.25 โมล/ลิตร และ   
       CuSO4 ความเขม้ขน้ 0.25  โมล/ลิตร   
4.    ใหอ้ธิบายถึงวธีิการตรวจหาจุดยติุของการไทเทรตแบบตกตะกอนสามารถท าไดก่ี้วธีิ  อะไรบา้ง 
5.  จงบอกถึงปัจจยัที่มีผลต่อลกัษณะเสน้โคง้ของการไทเทรตแบบตกตะกอน 
6.    จงอธิบายการไทเทรตแบบตกตะกอนโดยวธีิฟาแจนส์ตามประเด็นต่อไปน้ี 
   6.1  หลกัการของการไทเทรตแบบตกตะกอนโดยวธีิฟาแจนส์ 
   6.2  ผลของ pH ต่อการไทรเทรต 
   6.3  การเกิดสีของอินดิเคเตอร์ 
   6.4  ชนิดของสารตวัอยา่งและความคลาดเคล่ือนที่เกิดจากการทดลอง 
7.  คุณสมบตัิของอินดิเคเตอร์และตะกอนที่เหมาะสมในการไทเทรตแบบตกตะกอน ควรเป็น   

 อยา่งไร 
8.  สารตัวอย่างหนัก 2.4998 กรัม เม่ือน ามาเตรียมเป็นสารละลายปริมาตร 500 มิลลิลิตร                            

จงค านวณหาร้อยละของปริมาณ คลอไรดใ์นสารละลายในสารตวัอยา่งเม่ือท าการวิเคราะห์ดว้ย
วธีิต่างๆ  ดงัต่อไปน้ี 

   8.1   ใชส้ารตวัอยา่ง 25 มิลลิลิตร ท าปฏิกิริยาพอดีกบั AgNO3 เขม้ขน้ 0.105 โมล/ลิตร  จ  านวน   
               25.35 มิลลิลิตร โดยวธีิของ โมฮร์ โดยแบลงคข์องการไทรเทรตเท่ากบั 0.09 มิลลิลิตร 
   8.2  ใชส้ารตวัอยา่ง 35 มิลลิลิตร ท าปฏิกิริยาพอดีกบั AgNO3 เขม้ขน้ 0.105 โมล/ลิตร  จ  านวน  
              42.50 มิลลิลิตร โดยวธีิของฟาแจนส์ 
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8.3  เติม AgNO3 เขม้ขน้ 0.080 โมล/ลิตร จ านวน 25 มิลลิลิตร ลงในสารตวัอยา่ง 25 มิลลิลิตร 
ไทเทรต Ag+ ที่มากเกินพอดว้ยสารละลาย NaSCN เขม้ขน้  0.055 โมล/ลิตร ปรากฏว่าใช ้ 
SCN ไปเท่ากบั 10.09 มิลลิลิตร 

9.   การวิเคราะห์หาปริมาณคลอไรด์โดยวิธีโวลฮาร์ดเหตุใดจึงมีขอผิดพลาดเกิดขึ้นได้มากกว่า                  
   วเิคราะห์หาปริมาณโบรไมด ์และไอโอไดด์ ดว้ยวธีิเดียวกนั 
10.  เม่ือเติม H2S ลงในสารละลายที่เป็นกรดของ Pb(NO3)2 ความเขม้ขน้ 0.100โมล/ลิตร และ    

Mn(NO3)2  ความเขม้ขน้ 0.100 โมล/ลิตร  จงหาวา่ตะกอน ซัลไฟด์ของโลหะใดจะตกตะกอน
ก่อนและไอออนของโลหะนั้นเหลืออยูใ่นสารละลายเท่าใดไอออนของโลหะตวัที่สองจึงจะ 
เร่ิมตกตะกอน 

                                 Pb2+    + S2-                    PbS                Ksp  =  7.1 x 10-29 
                             Mn2+   + S2-                   MnS               Ksp  =  1.1 x 10-15 
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