
弱酸の電離平衡 CH３COOH ⇄ CH3COO −＋ H +
C 0 0

− Cα ＋ Cα ＋ Cα
C ( 1−α ) Cα Cα ( mol/ L )

𝐾𝑎＝［CH3COO −］［H+］
［CH３COOH］

酢酸の電離定数 ＝
Cα !

C ( 1−α ) ＝

α≪1 ならば

Ka＝Cα² α＝ !"
# ［H+］＝Cα＝ 𝐶 𝐾𝑎

1−α
Cα2

1−α≒１



弱塩基の電離平衡 NH₃ ＋ H₂O  ⇄ NH₄ ＋ OH
C 0 0

− Cα ＋ Cα ＋ Cα
C ( 1−α ) Cα Cα ( mol/ L )

Kb＝［NH₄ ⁺］［OH⁻］［NH₃］
アンモニアの電離定数 ＝

Cα !

C ( 1−α ) ＝

α≪1 ならば

Kb＝Cα² α＝ Kb
#

［OH⁻］＝Cα＝ 𝐶 Kb

1−α
Cα2

1−α≒１

+ −



〈 酢酸と酢酸ナトリウムの緩衝液 〉

緩衝液

CH３COOH ⇄ CH3COO − ＋ H +

CH３COONa → CH3COO−＋Na+

少量の酸や塩基を加えてもpHをほぼ⼀定に保つ働き

Cs

( mol/ L )

0 0
− Cs ＋ Cs ＋ Cs

0 Cs Cs

Ca Cs 0
− Caα ＋ Caα ＋ Caα

C a( 1−α ) Cs+Caα Caα ( mol/ L )
α≪1 1−α≒１

CH3COO −がたくさんあるので
平衡が左へ移動するため
（ 共通イオン効果より )

Ca Cs

緩衝作⽤

弱酸とその塩、弱塩基とその塩の混合⽔溶液緩衝作⽤を⽰す⽔溶液



［H+］＝
(!
("
𝐾a

Ca : 弱酸のモル濃度
Cs : 塩の⽔溶液のモル濃度
Ka : 酸の電離定数

𝐾𝑎 ＝［CH3COO −］［H+］
［CH３COOH］酢酸の電離定数

［H+］＝［CH３COOH］
［CH3COO −］ 𝐾𝑎

弱酸とその塩の緩衝液

［OH −	］＝
(#
("
𝐾b

Cb : 弱塩基のモル濃度
Cs : 塩の⽔溶液のモル濃度
Kb : 塩基の電離定数

弱塩基とその塩の緩衝液



・緩衝液に少量の酸(H + ）を加えると・・

CH3COO − ＋ H + → CH３COOH 

・緩衝液に少量の塩基(OH⁻）を加えると・・

CH３COOH ＋ OH − → CH3COO − ＋ H₂O 

・最⼤の緩衝作⽤を⽰す条件

①

②

Ca：Cs ＝ １：１

CaとCsの濃度が⼤きい

［H+］＝
(!
("
𝐾𝑎

［H+］＝
(!
("
𝐾𝑎

どちらも直接 H + や OH⁻ が増えないので緩衝作⽤を⽰す



CH３COONaの加⽔分解

CH３COONa → CH3COO−＋Na+ CH3COO−＋H2O ⇄ CH３COOH + OH−
C

( mol/ L )

C0 0 0 0
− C ＋ C ＋ C

0 C C
− Ch ＋ Ch ＋ Ch

C ( 1−h ) Ch Ch( mol/ L )

h : 加⽔分解度
K＝［CH3COOH］［OH −］

［CH３COO−］［(₂*］

K ［𝐻₂𝑂］	＝［CH3COOH］［OH −］
［CH３COO−］Kh ＝加⽔分解定数



［CH3COOH］［OH −］
［CH３COO−］Kh＝加⽔分解定数

［H+］
［H+］

Kw
Ka

= ・・・①

［CH3COOH］［OH −］
［CH３COO−］

Kh＝ ＝
(ch)²

c(1－h ) ＝
ch²
1－h

加⽔分解度	 h≪1 なので 1−h≒１

Kh＝ch² Kh
𝑐

［OH⁻］＝ch

h＝①より

［H+］＝ %#
［OH⁻］

Kw
c Ka

h＝

＝ 2 3$
3%

＝ 3%3$
2



2価の弱酸の電離平衡 H2A	⇄	H⁺＋HA⁻

HA⁻ ⇄	H⁺＋A²⁻

K1＝
［H+］［HA −］
［H₂A］

K2＝
［H+］［A ²−］
［HA⁻］

K1 ≫ K2 より ２段階⽬の電離で⽣じたH⁺１段階⽬の電離で⽣じたH⁺ ≫

１段階⽬の電離で⽣じたH⁺とみなせる！⽔溶液中のH⁺は全て

①

（２段階⽬の電離で⽣じたH⁺は無視できる）

K1＝
［H+］［HA −］
［H₂A］ ＝ ［H

+］
［H₂A］

2

［H+］＝ ［H₂A］K1



② ［A ²−］を求めるとき K1 K2×

K1 K2× ＝［H
+］［HA −］
［H₂A］ ×

［H+］［A ²−］
［HA⁻］

＝［H
+］［A ２−］
［H₂A］
2

［A ²−］＝ ［H2A］
［H+］K1 K2× × 2


