
6.2  酸碱平衡

6.2.3  缓冲溶液

6.2.2  弱电解质的解离平衡

6.2.1  酸碱理论



1. 酸碱质子理论

  凡能给出质子(H+)的物质都是酸；凡能接

受质子的物质都是碱。

  在质子理论中,酸和碱不局限于分子,还可

以是阴,阳离子.若某物质既能给出质子又能

接受质子(既是酸又是碱)称为酸碱两性物质.

如HSO4-,NH3,HCO3-等.

  在质子理论中没有盐的概念。 

1）质子酸碱的定义

6.2.1 酸碱理论



  右边的碱是左边酸的共轭碱;左边的酸又

是右边碱的共轭酸.

  酸越强,它对应的共轭碱的碱性就越弱;反

之,酸越弱,它对应的共轭碱就越强. 

   根据酸碱质子理论,酸和碱不是孤立的.

酸给出质子后生成碱,碱接受质子后变成酸,

这种对应关系互称为共轭关系. 

2）共轭酸碱对 

酸      H+ + 碱



6.4 共轭酸碱之间具有什么关系? 

SO42-是否是H2SO4的共轭碱? 

思考题



3）酸碱反应的实质 

   酸碱反应的实质就是两个共轭酸碱对之
间质子传递的反应。

a、酸碱电(解)离反应：

        HF(aq)  +  H2O == H3O+(aq)  +  F-(aq)
          酸1            碱2          酸2             碱1

H+

b、酸碱中和反应：

  HAc     +    NH3   ==   NH4+    +    Ac-

   酸1          碱2            酸2           碱1

H+



c、盐类水解反应

碱1       酸2            碱2           酸1H+

Ac－+H2O      OH－ + HAc

H+

      + H2O        H3O+ + NH3

4NH

酸1        碱2               酸2          碱1



4）酸碱质子理论的局限 

  质子理论扩大了电离理论中酸

碱的范围,又可在非水溶剂或气

态下使用.但因以质子放出和接

受为标准,对不含氢的化合物就

不能解释. 



6.5 指出下列物质哪些是酸,哪些是碱,哪

些既是酸又是碱(两性),并写出它们对应

的共轭碱或酸的形式.

   H2SO4；CO32-；HCO3-；H2O；NH3；NO2-；

H2PO4-；Fe(H2O)63+.

练习题



　路易斯酸：凡是可以接受电子对的分子、
离子或原子. 如Fe3+, Na+, Ag+, BF3等。

  路易斯碱：凡是给出电子对的离子或分子.
如 :X－, :NH3, :CO, H2O: 等。

  酸碱反应的实质是通过配位键形成酸
碱配合物 

1）电子(路易斯)酸碱的定义 

2. 酸碱电子理论
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2）电子理论的应用 

  根据电子理论：金属离子都是酸,与金属

离子结合的不管是阴离子或中性分子都是

碱.而一切盐类、金属氧化物等大多数无机

化合物都是酸碱配合物.

3）电子理论的优缺点

  进一步扩大了酸和碱的范围，排除了必

须有氢原子的限制。但这一理论太笼统，

使人不易掌握酸碱的特性，难以确定酸碱

的相对强弱。  



6.6 根据酸碱电子理论，判断BF3在下列两

个反应中所起的作用。

（1）SbF5 + BF3 == SbF6- + BF2+

（2）KF + BF3 == K+ + BF4-

在(1)反应中它是______；在(2)反应中它

是_______。

练习题



6.7 NH3,Cu2+,HCO3-,Cl 四种分子和离子

中：

（1）既是质子酸又是质子碱有     ；

它们对应的共轭酸和共轭碱是_______；

（2）既是Lewis(电子)碱又是质子碱的

有    ；

（3）是Lewis酸而不是质子酸有    ；

（4）是质子酸而不是Lewis酸的是    .            



3. 软硬酸碱理论

1）软硬酸碱的定义 

① 硬酸

     电荷数较高,半径小,外层电子被原

子核束缚得较紧因而不易变形(极化率

小)的阳离子.如碱金属的M+离子,碱土

金属的M2+离子,Al3+,Sc3+,RE3+(稀土),

高价阳离子Ti4+等.



② 软酸

  电荷数较少,半径较大,外层电子被原

子核束缚得比较松,因而容易变形(极化

率较大)的阳离子.如Cu+,Ag+,Au+,Cd2+,

Hg22+,Hg2+,Pt2+,Pd2+,Br2,I2,BH3等.

③ 交界酸

  介于软酸与硬酸之间的酸.如Fe2+,Co2+,

Ni2+,Cu2+,Zn2+,Sb3+,Bi3+,Sn2+,Pb2+,B(OH)3,

SO2等. 



④ 硬碱

  电负性大(吸引电子能力强)半径小,难

被氧化(不易失去电子) ,不易变形

(难被极化)的lewis碱.如F-,Cl-,H2O,OH-,

O2-,CH3COO-,CO32-,NO3-,PO43-,SO42-,ClO4-

等.  



⑤ 软碱

  电负性小(吸引电子能力弱)半径较大,

易被氧化(易失去电子),容易变形(易被

极化)的lewis碱.如I-,H-,SCN-,CO,CN-,

S2O32-,R2S,RS-等.

⑥ 交界碱

  介于软碱与硬碱之间的碱.如NO2-,SO32-,

Br-,N2,C6H5NH2,C6H5N,N3-等. 



   硬酸配硬碱,软酸配软碱;但软硬不相配

(即形成的酸碱配合物稳定性差)

2）软硬酸碱原则 

  因为硬-硬,软-软结合能形成稳定配合物,

且反应速度较快.而硬-软结合的倾向较小,

所形成的配合物不够稳定,且反应速度较慢.

交界酸碱不论对象是硬还是软,均能与之反

应,所形成配合物的稳定性及反应速度适中.



   软硬酸碱理论能够对无机化学中许多繁

杂的现象进行一定说明或归纳.例如汞,银,

铅等过渡元素的离子都是软酸,S2-是软碱,

它们形成的矿物一般是硫化物.而ⅠA,ⅡA

等主族元素以及某些过渡元素的离子为硬

酸,它们形成的的矿物一般是氧化物,氟化

物,碳酸盐和硫酸盐,因为O2-,F-,CO32-,SO42-

均为硬碱. 

3）软硬酸碱理论的应用



练习题

6.8 根据软硬酸碱概念，下列物质属软酸

的是（   ）

(A)H+   (B) Ag+   (C) NH3   (D) AsH3

6.9 请用软硬酸碱理论解释为什么Hg在自

然界中以辰砂(组成为HgS)矿形式存在?



1. 水的解离与水溶液的pH值

在任何水溶液中存在水的自偶解离平衡

H2O        H+  + OH-

其平衡常数 ]OH][H[θ
w

K
水的离子积

6.2.2 弱电解质的解离平衡

1）水的离子积 

295K下，纯水:c(H+)=c(OH-)=1.0×10-7mol·L-1

14θ
W 100.1 K

离子平衡浓度



  把水溶液中氢离子的浓度称为

溶液的酸度.溶液酸度的大小与

酸或碱本身的电离情况及溶液的

浓度有关. 

2）溶液的pH值 

① 溶液的酸度 

  酸的浓度指每升溶液中含有的酸
的物质的量,单位mol/L.



② pH值 

溶液中氢离子浓度的负对数叫做pH值。 

pH = - lg [H+] 

pOH = - lg [OH-] 对应：

pH + pOH = pKθw=14 在常温下：



6.10 已知1mol·L-1的HCl和1mol·L-1的

HAc溶液,问:

    A：它们的酸的浓度如何？

    B：它们的溶液酸度如何？

    C：它们的pH值又如何？

    D：上述溶液均稀释1倍,其酸的浓度,

       溶液酸度和pH值均如何变化? 

例题



2. 一元弱酸、弱碱

1）酸常数

]HA[
]A][H[θ




a

K

以HA代表弱酸,其体系中存在下面平衡: 

HA + H2O      H3O+ + A- 

简写为:  HA      H+ + A- 

在一定温度下,体系达平衡后,其平衡常数: 

酸常数
平衡
浓度



  一般根据Kaθ值大小将酸强度分为四类：

强酸        Kaθ≥1          pKaθ≤0

中强酸    Kaθ=10-1～10-4    pKaθ=1～4

弱酸      Kaθ=10-5～10-7    pKaθ=5～7

很弱酸    Kaθ=10-8～10-14   pKaθ=8～14

  一般Kaθ(或Kbθ)值越大,表示酸(或碱)的

电离程度就越大.



弱碱B的电离平衡:

H2O + B      BH+ + OH- 

其平衡常数:

  酸常数和碱常数均为平衡常数.所以与浓

度无关,而只受体系本身性质和温度的影响. 

]B[
]OH][BH[θ




b

K碱常数

2）碱常数

平衡
浓度



  按照酸碱质子理论:某弱酸HA及其共轭碱

的Kaθ和Kbθ的表示式为: 

HA     H+ + A- 

A- + H2O     HA + OH- 

两式相乘得: 

[HA]
]][A[Hθ



aK

][A
][HA][OH

-
θ



bK

θθθ ]OH][H[
]A[

]OH][HA[
[HA]

]][A[H
wba KKK  





·



  共轭酸碱对的Ka
θ和Kb

θ互成

反比,其乘积等于Kwθ.即弱酸的

酸性越强(Kaθ越大)，其共轭碱

的碱性就越弱(Kbθ越小).  

·

结论



3）电离度 

  为了定量描述电解质在溶液中电离的

程度大小，引入电离度(a)的概念.电离

度(又称解离度)(a)是电离平衡时弱电

解质的解离百分率. 

100
c

100%
0

0 



c

c
a eq

弱电解质的初始浓度

已电离的浓度



  电离度的大小除与电解质的本性有

关外,还与溶剂(极性),溶液浓度,温

度等有关.

  一般来说,溶剂的介电常数越大(即

极性越强),电离度越大;溶液浓度越

稀,电离度越大;温度对电离度的影响

不是很大.



以HA代表一元弱酸体系,设a为其电离度 

 HA(aq)     H+(aq) + A－(aq) 

平衡浓度 c–ca   ca   ca

初始浓度   c 　 0 　0






1
 

2
θ cKa

其平衡常数

4）一元弱酸电离平衡的计算 



c
K  HA θ

a ）（


当a＜5％时(或C/K≥500)，1-a≈1 

  该式称为稀释定律.对同一弱电解质Kaθ

不随浓度而变化,而a随c值的减小而增大.

当c固定时,a随Ka
θ的增大而增大.说明浓

度相同条件下,Kaθ值的大小反映了不同弱

电解质解离度的大小. 

2)( cHAK a 



  对于浓度为C酸的一元弱酸溶液，其

  公式使用前提:上述近似公式只有在当

弱电解质的离解度a<5%或C/Ka的值大于等

于500,且不存在其他物质时才能使用. 

酸cKa  θ]H[

结论



6.11 在含有0.05mol·L-1HCl的溶液中

,HAc的浓度为0.05mol·L-1.计算该溶液

中的[H+],[Ac-]和[OH-]的浓度.(已知

Kaθ=1.76×10-5) 

例题



HAc
  

        H+ + Ac-

起始浓度 0.05 0.05 0

平衡浓度 0.05-x 0.05+x x

解：在同时含有HAc和HCl的溶液中,因

HCl为强电解质,完全解离,则溶液中H+的

存在会抑制HAc的解离,使其电离出的H+

很少,可忽略.则溶液中的[H+]由HCl控制

，即溶液中的[H+]≈0.05mol·L-1.设平

衡时[Ac-]= x mol·L-1 



 ∴ x = Kaθ = 1.76×10-5(mol·L-1)   

∵ x很小 

∴ 0.05+x≈0.05, 0.05-x≈0.05

x
xxKa 



05.0

)05.0(θ

代入酸常数表达式得

)Lmol(100.2
05.0

10
]H[

]OH[ 113
14θ





  wK



  在酸碱质子理论中,象NH4Cl这样在中学教

材中称为强酸弱碱盐的物质,其实是一元质子

酸,其水解反应实质就是酸的电离平衡反应. 

5）一元弱碱强酸盐[H+]的计算 

NH4+ + H2O         NH3 + H3O+ 

θ
b

θ
Wθ

a K
KK NH4+的酸常数

共轭碱NH3·H2O
的碱常数

水的离子积



盐盐 c
K
KcK 

θ
b

θ
Wθ

a]H[

强酸弱碱盐溶液的[H+]:

酸常数 碱常数 盐浓度

水离子积

  因其发生酸式电离,可看作一元弱酸处

理,如果C/Kθ≥500, 则溶液氢离子浓度

用下式计算 



同理：对于一元弱碱，其

  在弱碱的离解度a<5%或C/Kb
θ的值大

于等于500, 且不存在其他物质时才能

使用上述公式.

6）一元弱碱的电离平衡计算 

碱cK  θ
b]OH[



7）一元弱酸强碱盐[OH-]的计算

以NaAc水溶液为例:

(aq)OHHAc(aq)         O(l)H(aq)Ac 2
 

θ
a

θ
Wθ

b K
KK 

碱常数 酸常数

水的离
子积

弱酸(HAc)的共轭碱

(Ac-)的碱常数 θ
bK

弱酸(HAc)的

酸常数 θ
aK



盐盐 c
K
KcK 

θ
a

θ
Wθ

b]OH[

即弱酸强碱盐溶液的：

碱常数 酸常数 盐浓度

水离子积

  因发生碱式电离,可看作一元弱碱处理,

如果C/Kθ≥500, 则溶液的[OH-]浓度用下

式计算 



6.12 将2.0 mL 0.10 mol·L-1 HCl加入

48.0 mL水中配成溶液, 测得该溶液的pH

与某弱酸HA(Kaθ=4.0×10-5)溶液的pH完

全相同,求弱酸HA的浓度是多少?如果NaA

溶液的pH=9.00, 此溶液的浓度是多少?

练习题



解:HCl溶液的浓度为

   2.0×0.10/(2+48)=0.004(mol·L-1),即

      [H+]=0.004(mol·L-1)

  由[H+]=(Kac)1/2得:

∴ c=[H+]2/Ka=0.0042/4.0×10-5=0.4(mol·L-1)

  对于平衡: A- + H2O == HA + OH-

   [OH-]=(KbθC盐)1/2=(KwθC盐/Kaθ)1/2

∴ c盐=[OH-]2Kaθ/Kwθ=(10-5)2×4.0×10-5/10-14

        =0.4(mol·L-1) 



6.13 今有1.0L 0.10 mol·L-1氨水,问：

(1)氨水的[H+]是多少？

(2)加入5.35gNH4Cl后,溶液的[H+]是多少?

(忽略加入NH4Cl后溶液体积的变化,NH4Cl

的分子量为53.5)

(3)加入NH4Cl前后氨水的电离度各为多?  

(NH3的Kbθ=1.8×10-5) 

例题



(2)NH4Cl的浓度=5.35/53.5÷1=0.10(mol·L-1)

   设平衡时[OH-]=x(mol·L-1)

         NH3·H2O == NH4+  +  OH-
起始浓度  0.10      0.10     0
平衡浓度 0.10-x     0.10+x   x

解：(1)[OH-]=(Kbθc)1/2=(1.8×105×0.10)1/2 
                               =0.00134(mol·L-1)

      [H+]=Kwθ/[OH-]=10-14/0.00134
          =7.46×10-12(mol·L-1) 



(3)加入前，氨水的电离度

  a=[OH-]/c0=0.00134/0.10=1.34%

 加入后，氨水的电离度

  a'=[OH-]/c0=1.8×10-5/0.10=0.018% 

代入Kbθ表达式:

     (0.10+x)x/(0.10-x)=1.8×10-5

因x很小,则0.10+x≈0.10 0.10-x≈0.10

   ∴  x=1.8×10-5(mol·L-1)

      [H+]=Kwθ/[OH-]=10-14/1.8×10-5
              =5.56×10-10(mol·L-1)



3. 多元弱酸、弱碱 

1）多元弱酸的电离平衡 

  多元弱酸的电离是分步进行的.例如

H2S在水溶液中的解离平衡: 

H2S         H+   +   HS- 

HS-         H+   +   S2- 

8

2

θ
a1 108.9

]SH[
]HS][H[ 



K

41
2

θ
a2 102.1

]HS[
]S][H[ 





K



根据多重平衡规则： 

H2S         2H+   +   S2- 

12θ
a2

θ
a1

2

22
θ 101.07

]SH[
]S[]H[ 



 KKK



6.14 在硫化氢溶液中,同时存在以下几个平衡:

    H2S == H+ + HS-       （1）

    HS- == H+ + S2-          （2）

    H2S == 2H+ + S2-         （3）

    H2O == H+ + OH-          （4）

    HS- + H2O == H2S + OH-    （5）

问:(1)体系中哪个平衡占主导? 

   (2)上面的(1)至(4)式中均出现H+,这些氢离子

的浓度是否相等? 

   (3)该溶液的氢离子浓度如何计算?为什么这

样计算?

思考题



① 多元酸或碱的解离是分步进行的.

既二元酸或碱分两步解离,三元酸或碱

分三步解离.

② 因第一步解离出的H+或OH-会大大抑

制第二、第三步的解离,当满足K1/K2＞
103时,多元酸或碱溶液的H+或OH-浓度由

第一步解离控制,即把它们近似看作一

元酸(碱)来计算其溶液的pH值.

多元弱酸(碱)电离平衡特点 



酸cKa  θ
1]H[

碱cKb  θ
1]OH[

③ 对于二元弱酸，当       ，时,

c(酸根离子)≈   ,而与弱酸初始浓度无关.

θ
a2

θ
a1 KK 》

θ
a2K



6.15 计算0.10mol/L H3PO4溶液中

的[H+],[H2PO4-], [HPO42-]和[PO43-]

离子的浓度.(已知:Ka1=6.7×10-3; 

Ka2=6.2×10-8; Ka3=4.5×10-13)

例题



解：因为H3PO4的Ka1＞＞Ka2＞＞Ka3，则酸

的一级解离控制溶液中的[H+]浓度。即

H3PO4 == H+ + H2PO4-    Ka1=6.7×10-3 

因C/Ka1<500，不能使用近似公式

3
2

43

42
1 107.6

][10.0
][

][
]][[ 









H

H
POH

POHHKa

x=0.023(mol/L)



对于平衡   

    HPO42- == H+ + PO43-   Ka3=2.2×10-13

)mol/L(1021.1
023.0

102.6105.4
][

][][ 18
8132

433
4







 




H
HPOKPO a

对于平衡:   

   H2PO4- == H+ + HPO42-    Ka2=6.2×10-8

 ∵ [H2PO4-]≈[H+] 

 ∴ [HPO42-]≈Ka2=6.2×10-8



高价金属阳离子的酸式电离 

  金属离子在水溶液中是以水合离子的形

式存在的.如[Fe(H2O)6]3+,[Al(H2O)6]3+,

[Cr(H2O)6]3+等. 

  许多高价金属阳离子(除IIA族和镧系外)

水解使溶液呈酸性.这是因为水合离子发生

酸式电离,产生H+导致,因此水合金属离子

也是多元酸. 



[Fe(H2O)6]3++H2O==[Fe(OH)(H2O)5]2++H3O+ 

[Fe(OH)(H2O)5]2++H2O==[Fe(OH)2(H2O)4]++H3O+ 

[Fe(OH)2(H2O)4]++H2O==[Fe(OH)3(H2O)3]+H3O+ 

例如：



2）多元弱碱的电离平衡 

  多元弱酸“正盐”的水解反应按质子理论应

看作多元弱碱的碱式电离反应。

  以Na2CO3为例,CO32-二元质子碱在水中是逐级

电离的,其过程为： 
CO32- + H2O     HCO3- + OH- 

4-
θ
a2

θ
W

2
3

3θ
b1 102.1

][CO
]][HCO[OH

 



K
KK

HCO3- + H2O      H2CO3 + OH- 

8-
θ
a1

θ
W

3

32θ
b2 102.4

][HCO
]CO][H[OH

 



K
KK



  因为Kb1θ>>Kb2θ,忽略二级及以上电离(或

水解)反应, 则对于二元弱酸根(二元弱碱)

的电离, 其溶液[OH-]的计算与一元弱碱的

电离完全相同. 

盐盐 c
K
KcK

a


θ
2

θ
Wθ

b1]OH[

一级碱常数 共轭酸二
级酸常数

盐浓度

水的离
子积



  同理, 对于三元弱酸根的电离，该碱

的一级解离碱常数:

θ
3

θ
Wθ

1b
aK

KK 

盐盐 c
K
KcK

a


θ
3

θ
Wθ

1b]OH[

一级解离
碱常数

弱酸三级
解离常数

盐浓度

水离
子积



3）酸碱两性物质的电离 

（1）多元弱酸的酸式盐溶液 

  多元弱酸的酸式盐如NaHCO3等按质子理

论,它既是酸又是碱,即酸碱两性物质.在水

溶液中同时存在酸式和碱式两个电离平衡. 

HCO3
-       CO3

2-  + H+ Ka2θ=5.61×10-11 

HCO3
- +H2O      H2CO3 +OH- 8

θ
a1

θ
wθ

b2 1033.2 
K
KK

∵ Kb2θ>Ka2θ    ∴ 溶液显碱性



  对于酸式盐阴离子的溶液, 

如果Kbθ<Kaθ,则溶液显酸性; 

如果Kbθ＞Kaθ,则溶液显碱性.

结论



练习题

6.16 指出下列溶液是显酸性还是碱性,

并简述原因. 

  NaHSO3；NaH2PO4；Na2HPO4；NaHC2O4

(已知:H2SO3的K1=1.23×10-2,K2=5.6×10-8;

H3PO4的K1=7.5×10-3,K2=6.2×10-8,K3=2.2×10-13;

H2C2O4的K1=5.9×10-2,K2=6.4×10-5) 



解: 对于NaHSO3溶液,存在平衡:

 HSO3-==H+ + SO32-    Ka2θ=5.6×10-8

 HSO3-+H2O==H2SO3+OH-

     Kb2θ=Kwθ/Ka1θ=8.13×10-13

   ∵ Ka2θ＞Kb2θ 

   ∴ 溶液显酸性.



Ac- + H2O     HAc + OH-    

（2）弱酸弱碱盐溶液 

  由弱酸和弱碱组成的盐,阴离子和

阳离子都能发生电离(水解),如NH4Ac

的电离反应为： 

θθ

θ
wθ

ba KK
KK 

θ
W

1
K

θ
a

θ
W

K
K

θ
b

θ
W

K
K

NH4+ + H2O    NH3 + H3O+    

H3O+ + OH-    H2O + H2O    

NH4+ + Ac-    NH3 + HAc    



  由于HAc的Kaθ与NH3的Kbθ基本相等.

所以[NH4+]≈[Ac-];[NH3]≈[HAc]

代入电离常数Kθ的表达式得： 
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代入得:



θ

θθ
2][

b

aw

K
KKH 



因此,弱酸弱碱盐溶液的 

水离子积

组成弱酸弱
碱盐中的弱
碱的碱常数

组成弱酸
弱碱盐中
的弱酸的
酸常数

溶液中氢
离子浓度



  弱酸弱碱盐的pH值与盐的浓度无

关,仅决定于弱酸和弱碱电离常数的

相对大小. 

当Kaθ=Kbθ, [H+]=10-7mol·L-1  溶液为中性 

当Kaθ>Kbθ, [H+]>10-7mol·L-1  溶液为酸性 

当Kaθ<Kbθ, [H+]<10-7mol·L-1  溶液为碱性  

结论



  因此,归纳总结弱酸强碱盐(如

NaAc),强酸弱碱盐(如NH4Cl),弱

酸弱碱盐(如NH4Ac),多元弱酸盐(

如Na2CO3)溶液的pH值以及电离度

的计算公式如下:



对于弱酸弱碱盐(如NH4Ac),其:
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对于多元弱酸盐(如Na2CO3),其:
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对于弱酸强碱盐(如NaAc),其:

盐盐 C
K
KCK

a

W
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盐盐 C
K
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对于强酸弱碱盐(如NH4Cl),其:
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1. 同离子效应 

在醋酸溶液中,存在如下平衡: 

HAc      H+ + Ac- 

  向该溶液中加入少量NaAc,平衡向左移

动,则HAc的解离度将大大减小. 

6.2.3 缓冲溶液

1) 同离子效应的定义



  在已经建立电离平衡的弱电解

质溶液中,加入与其含有相同离子

的另一强电解质,而使平衡向降低

弱电解质电离度的方向移动的作

用称为同离子效应.

同离子效应的定义：



2) 溶液pH值(或pOH值)的计算 

   假设酸HA中含有盐M+A-,其HA的浓度为

c酸,盐(A-)的浓度为c盐.设溶液中[H+]为

x(mol·L-1).因体系中存在下列平衡:       

c盐+xxc酸-x平衡浓度

c盐0c酸初始浓度

A-+H+HA



     

∵ x很小, 则: 

c盐+x≈c盐, c酸-x≈c酸,

代入平衡常数表达式得： 

θ
aK

c
xc




酸

盐

盐

酸

c
c

Kx a
θ]H[  



  两边取负对数即得到酸及其次

级盐组成的缓冲溶液的pH公式

盐

酸

c
c

pKp a lgH θ 



盐

碱

c
c

pKp b lgOH θ 

盐

碱

c
c

Kb
θ]OH[ 

同理推出弱碱及其盐溶液中[OH-]的计算公式: 



  这种能够抵抗外加少量酸,碱

或适度稀释,而本身pH值不发生

显著变化的作用称为缓冲作用.

具有缓冲作用的溶液称为缓冲

溶液。 

1）缓冲溶液的定义 

2. 缓冲溶液



2）缓冲溶液的组成 

   常见的缓冲溶液有如下几类:

(1) 弱酸及其对应的盐:HAc-NaAc,H3PO4-

NaH2PO4等.

(2) 多元弱酸的酸式盐及其对应的次级盐:

如NaHCO3-Na2CO3,NaH2PO4-Na2HPO4等.

(3) 弱碱及其对应的盐:如NH3-NH4Cl等.



3）缓冲作用原理 

  这种在缓冲溶液中能与H+反应生成弱电解

质分子或离子的成分叫做抗酸成分.而能与

OH-离子反应生成H2O的成分叫做抗碱成分.

  由于外加入的自由[H+]或[OH-]均被体系

中的抗酸或抗碱成分所吸收,造成的仅是酸

或酸根离子的浓度稍有改变,而体系中H+离

子的浓度不会显著改变,因此产生缓冲作用. 



6.17 指出下列哪个溶液具有“缓冲作用能力”?

 (1)含NaHCO3和Na2CO3的溶液.

 (2)含Na2CO3的溶液

 (3)100mL水中加入0.01mol·L-1HAc和0.01mol·L-1

      NaAc各一滴.

 (4)10mL0.2mol·L-1HCl和10mL0.1mol·L-1NaCl

 (5)10mL0.2mol·L-1HAc和10mL0.1mol·L-1NaOH

 (6)10mL0.2mol·L-1HAc和10mL0.3mol·L-1NaOH

 (7)10mL0.2mol·L-1HCl和10mL0.2mol·L-1NaOH 

思考题



4）缓冲溶液的pH值 

对于弱酸及其盐(或者酸式盐及其次及盐)体系: 

对于弱碱及其盐体系: 

盐

酸

c
c

pKp a lgH θ 

盐

碱

c
c

pKp b lgOH θ 



6.18 写出下列缓冲溶液的pH值表达式

   NaHCO3-Na2CO3; H2CO3-NaHCO3;

NH3-NH4Cl; NaH2PO4-Na2HPO4;

Na2HPO4-Na3PO4

已知:H2CO3的Ka1θ=4.2×10-7,Ka2θ=4.7×10-11；

H3PO4的Ka1θ=7.5×10-3,Ka2θ=6.2×10-8，

Ka3θ=2.2×10-13. 

练习题



解：（1）因体系中存在主导平衡：

      HCO3- == H+ + CO32-   Ka2θ=4.7×10-11

    C酸-[H+]  [H+]  C盐+[H+]

∴
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5）缓冲能力与缓冲范围 

  缓冲溶液的缓冲范围一般在pH=pKaθ±1

内，超过这个范围,缓冲作用将明显减弱.

  缓冲溶液的缓冲能力与c酸(碱)/c盐的比值

以及c酸(碱),c盐的浓度有关.c酸(碱)/c盐=1时

,缓冲溶液的缓冲能力最大(适宜浓度比在

0.1～10之间);c酸(碱),c盐的浓度越大,缓冲

能力也越强(适宜浓度在0.01～0.1mol/L

之间).



6）缓冲溶液的选择与配制 

(1) 所选的缓冲溶液不能与反应物或

生成物发生作用. 

(2) 选择的缓冲溶液的pKaθ(或pKbθ)

值越接近所需配制的pH值(或pOH值)

越好. 

缓冲溶液的选择规则:



(3) 如果pKaθ与所需配制的pH值

不完全相等,则可利用缓冲溶液

的计算公式适当调整酸 (或碱)

和盐的浓度,且在不影响体系的

条件下,可适当增加酸(或碱)和

盐的浓度来提高缓冲能力.   



6.19 需要使用pH为7～8范围内的缓冲溶液，应

选下列哪种溶液，才有最大的缓冲能力(    ) 

  (A)0.1mol·L-1HAc + 0.1mol·L-1NaAc

(B)0.5mol·L-1Na2HPO4+ 0.5mol·L-1NaH2PO4
(C)0.1mol·L-1Na2HPO4+ 0.1mol·L-1NaH2PO4 

(D)0.5mol·L-1Na2HPO4+ 0.1mol·L-1NaH2PO4 

(HAc的Ka=1.8×10-5, H3PO4的Ka1=7.5×10-3,

Ka2=6.2×10-8，Ka3=2.2×10-13) 

练习题



6.20 欲用等体积的NaH2PO4溶液和Na2HPO4溶液

配制1.00L pH=7.20 的缓冲溶液，当将

50.00mL的该缓冲溶液与5.00mL 0.10mol·L-1 

HCl混合后，其pH值变为6.80，问:

(1)缓冲溶液中NaH2PO4和Na2HPO4的浓度是多大？

(2)如果该缓冲溶液是由0.500mol·L-1H3PO4与

1.0mol·L-1NaOH配制，应分别取多少毫升？

例题



解：⑴ 
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酸碱平衡小结

• 掌握酸碱质子理论和电子理论，并能利

用酸碱质子理论正确写出物质的共轭酸

或碱的形式。 

• 掌握一元弱酸和弱碱，以及多元弱酸和

弱碱溶液的pH值以及相关离子浓度和解

离度的计算。



• 掌握同离子效应的概念以及相关计算。

• 掌握缓冲溶液定义、组成、缓冲原理、

缓冲能力和缓冲范围,以及缓冲溶液的

选择和缓冲溶液的配制及相关计算。


