Лекция 9

9.2. Растворы электролиты. Теория электролитической диссоциации
Если раствор обладает большей электропроводностью, чем чистый растворитель, то это ( раствор электролита. Электролиты ( это вещества, растворы которых, в отличие от растворов неэлектролитов, проводят электрический ток, так как в растворах электролитов имеются подвижные заряженные частицы (ионы). Процесс распада вещества на ионы при растворении называется электролитической диссоциацией. Основные положения теории электролитов описываются теорией электролитической диссоциации (С. Аррениус, 1887 г.) и теорией сильных электролитов:

1) при растворении вещество полностью или частично распадается на ионы, что и увеличивает электропроводность растворов по сравнению с растворителем;

2) ионы в растворе образуют ионосольваты (ионогидраты) с помощью сил различной природы ( от донорно-акцепторных до вандерваальсовых; при этом концентрация свободного растворителя в растворе уменьшается;

3) сильно разбавленные растворы электролитов во многих случаях ведут себя как идеальные, их свойства определяются в основном числом частиц в растворе и не зависят от природы этих частиц;

4) в концентрированных растворах имеет место отклонение от свойств идеальных растворов из-за сильного взаимодействия противоположно заряженных ионов, которые образуют сложные частицы ( нейтральные и заряженные, что уменьшает количество частиц по сравнению с тем, что получилось при диссоциации.

Проводимость разбавленных растворов и растворов слабых электролитов пропорциональна концентрации ионов. Поэтому, измеряя электропроводность растворов, судят об их свойствах, зависящих от концентрации ионов. 

Количественной характеристикой процесса диссоциации является степень электролитической диссоциации (():
( =  
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По величине ( различают сильные (( ( 0,3) и слабые электролиты. В растворах слабых электролитов устанавливается равновесие между недиссоциированными молекулами и продуктами их диссоциации ( ионами. Например, для реакции диссоциации уксусной кислоты в водном растворе устанавливается равновесие: 

                        CH3COOH   
[image: image2.wmf]        CH3COOH- + H+ ,

которое количественно характеризуется константой равновесия (в этом случае ее называют константой диссоциации ( Кд):
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Так как     
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Кд = 
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Выражение (6.17) ( закон разбавления Оствальда для слабых электролитов, молекулы которых диссоциируют на 2 иона. При большем числе ионов выражение усложняется. Так, для электролита состава   KnAm : 

KnAm  =  nKm+ + mAn- ,
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Для слабых электролитов (1(() ( 1    и       
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Экспериментально определяемые для сильных электролитов степени диссоциации называют кажущимися ((каж). Как правило, (каж не равна 100 % (или 1), что связано с объединением части ионов в нестойкие ионные пары или агрегаты ионов. Из закона разбавления следует, что ( увеличивается с уменьшением концентрации (С).

Коллигативные свойства ((P, (Ткип, (Тзам, Pосм) для растворов электролитов сильно отличаются от рассчитываемых по формулам (6.6 – 6.10) (см. раздел 6.4), т.к. в этих растворах на самом деле больше частиц (ионов и молекул), чем растворено молекул. Это обстоятельство учитывается с помощью изотонического коэффициента (i), который показывает, во сколько раз концентрация частиц в растворе (Ссумм) больше, чем число растворенных молекул (C) :      
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Для вышеприведенного уравнения можно записать:
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обозначив общее число ионов (n + m) через k и сократив С, получим:
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Здесь k – максимальное число ионов, на которые может распадаться формульная единица или молекула. Очевидно, что 1 ( i ( k.

Тогда коллигативные свойства для растворов электролитов будут определяться по формулам:  

     (Р = i·Р10·χ2 ; 

(Ткип = i(Кэ(Cm ;  

(Тзам = i(Kк(Cm  ; 
   Pосм  = i(C(R(T(.    

   (6.20)

Из этих формул, также как и в случае неэлектролитов, можно приближенно находить молярные массы растворенных веществ. 

Пример 15. Вычислить осмотическое давление (при 17oС) раствора Na2SO4, в 1л которого содержится 7,1 г растворенной соли. Кажущаяся степень диссоциации ((каж) соли в растворе составляет 0,69 (69 %). 

Решение. Производим вычисление осмотического давления исходя из предположения, что никакой диссоциации в растворе нет. В этом случае согласно закону Вант-Гоффа (6/10):

                    Росм  = C·R·T = 
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Полученное значение следует увеличить в i раз. Коэффициент i можно вычислить по приведенной выше формуле (6.19),  т.е.     (((k ( 1) = (i ( 1),     k = 3. 
Отсюда    i = 2( + 1 = 2·0,69 + 1 = 2,38.      Росм.(Na2SO4) = 2,38(120,5 = 286,79 кПа.

9.3. Диссоциация кислот, оснований и солей.

В соответствии с теорией электролитической диссоциации С. Аррениуса кислоты в водных растворах диссоциируют на ионы Н+ и соответствующие анионы; основания ( на ионы ОН
[image: image18.wmf]-

 и катионы; соли ( на анионы и катионы. Сила любого электролита определяется степенью диссоциации ( или связанной с ней константой диссоциации Кд (см. формулы 6.15 и 6.17). При этом сила электролита зависит и от концентрации. Для обычных концентраций (примерно 0,1 М) сильными будут электролиты с ( ( 1, с учётом ассоциации ионов при  (каж
[image: image19.wmf]( 0,7 величина с Кд ( 5·10(2.

Диссоциация многоосновных кислот и многокислотных оснований происходит ступенчато, причем константа и степень диссоциации в каждой ступени обычно уменьшаются на 3(7 порядков, так что часто можно учитывать лишь диссоциацию по 1-й ступени:

1.   H3PO4                        H2PO4( + H+                                    К1 = 7,4(10(3 ;

2.   H2PO4-             НPO42- + H+                                       К2 = 6,3(10(8 ;

3.   НPO42-                      PO43- + H+                                         К3 = 4,4(10(13.

Растворимые средние соли (Na2CO3, NaCl, K2SO4 и др.) ( обычно сильные электролиты и диссоциируют в воде нацело. Например:
Na2CO3 = 2Na+ + CO32( . 

Кислые соли диссоциируют по первой ступени на катион металла и гидроанион:

NaHCO3             Na+ + HCO3(  ,

основные соли ( на гидроксокатион и анион:

MgOHCl             MgOH+ + Cl( .

9.4. Электролитическая диссоциация воды.

Водородный показатель

Ионное произведение воды. Особая роль воды в химии определяется, в частности, тем, что она широко используется для приготовления растворов и как среда для проведения реакций. Поэтому важное значение имеет собственная диссоциация воды на ионы:

          Н2О               Н+ + ОН( .

Константа равновесия этой обратимой реакции называется константой диссоциации (Кд):           Кд = 
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Так как [H2O] ( величина постоянная ( [H2O] =
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), и мало отличающаяся от концентрации всех (диссоциировавших и недиссоциировавших) молекул воды, ее включают в константу, которую называют ионным произведением воды (Кв):
Kд·[H2O] = [H+]·[OH(]  = Кв   ,     
         (6.21)
то есть Кд = Кв/55,56.

Ионные произведения (ИП) отличаются от константы равновесия на постоянную величину и поэтому обладают всеми свойствами константы равновесия. Например, ИП не зависят от концентраций ионов ( если концентрация одного из них увеличивается, то другого ( уменьшается так, что ИП остается неизменным. При 295 К ИП воды равно 10(14. Отсюда 




[H+] = [OH(] = 
[image: image22.wmf]в
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Ионное произведение, как и всякую константу равновесия, можно найти по термодинамическим данным ((G0дисс.):

Кд = exp (((G0 дисс / RT) .                               (6.22)

По этой формуле можно рассчитать стандартную  энергию Гиббса для диссоциации воды:

lnKд = ( (G0 дисс / RT;     (G0 дисс  = ( lnKд·RT =

ln (10(14/55,56)·8,31·298 = 53565 (Дж/моль) = 53,565 кДж/моль.

Пример 18. Какова концентрация ОН(-ионов в 0,01 М растворе НCl. 

Решение. В 0,01 М растворе сильного электролита HCl содержится 0,01 моль/л ионов Н+. Используя выражение (6.21), получаем: 

0,01.[ОН(] = 10(14;     отсюда         [ОН(] = 
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Водородный показатель рН. В соответствии с теорией электролитической диссоциации, ионы H+ являются носителями кислотных свойств, а ионы OH( ( основных. Кислотность или щелочность водных растворов может быть охарактеризована концентрацией ионов [Н+] или [ОН(]. Для удобства вместо концентраций используют их отрицательные логарифмы, которые назаваются водородным (рН) и гидрокисльным (рОН) показателями, соответсвенно:

рН = ( lg [H+]      и       pOH = ( lg [OH(]   .
Для чистой воды [Н+] = [ОН(] = 10(7  и рН = рОН = 7. Это нейтральная среда и нейтральные растворы. Если в растворе [Н+] > [ОН(], то 
рН ( 7, а рОН > 7 ( это кислые растворы; в случае если [Н+] ( [ОН(], то рН > 7, а рОН ( 7 ( это щелочные растворы. Очевидно, что

                                     pН + pOH = 14  .


Таким образом, можно сказать, что в шкале рН от 0 до 7 ( кислые , а от 7 до 14 ( щелочные растворы. 

Концентрации ионов Н+ и ОН(, кислотность и щелочность растворов определяют либо с помощью химических индикаторов ( органических веществ, которые изменяют свою окраску в определенном интервале рН, либо с помощью специальных приборов ( рН-метров. Например, лакмус имеет красную окраску при рН ( 5, а синюю ( при рН > 8;  от 5 до 8 ( диапазон перехода рН. В таблице 6.4 приведены характеристики наиболее часто встречающихся индикаторов.

Таблица 8.4  
  Индикаторы кислотности водных растворов

	Индикатор
	Интервал пере-

     хода рН
	Окраска


в кислой среде     в щелочной
                                   среде



	Лакмус
	5 ( 8
	красная                 синяя

	Фенолфталеин
	8,3 ( 10,0
	бесцветная           красная

	Метиловый

фиолетовый
	0 ( 3
	желто-зеленая      фиол-голубая

	Метиловый

оранжевый
	3,1 ( 4,4
	красная                  желтая


Пример 19. Определить рН и рОН 0,005 М раствора Ca(OH)2.

Решение. Так как щелочь двухосновная, то [OH(] = 2Cщелочи = 0,01 моль/л. Найдем [H+] по формуле (6.21):

Кв = [Н+]([ОН(] = 10(14 ,             [H+] = 
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pH = (lg [H+] = (lg10(12 = 12 ,             рОН = Kв ( pH = 14 ( 12 = 2 .
Или      pOH = (lg [ОH(] = (lg10(2 = 2.       Раствор щелочной. 
9.5. Произведение растворимости
Подавляющее большинство веществ обладает ограниченной растворимостью в воде и других растворителях. Поэтому на практике часто приходится иметь дело с системами, в которых в состоянии равновесия находятся осадок и насыщенный раствор электролита.

Малорастворимые электролиты при растворении полностью диссоциируют на ионы (в растворе нет нейтральных молекул).

Например, для малорастворимого соединения Ag2CO3 можно записать следующий обратимый процесс:

                               Ag2CO3(к)              2Ag+(р) + CO32((р) ,

а соответствующая ему константа равновесия будет называться произведением растворимости:
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Этот процесс является гетерогенным, поэтому константа равновесия определяется только произведением концентраций ионов в растворе и не зависит от концентрации твердого компонента.

Правила записи выражений для произведения растворимости ничем не отличаются от правил записи любых выражений для Кp. Произведение растворимости равно произведению молярных концентраций ионов, участвующих в равновесии, каждая из которых возведена в степень, равную стехиометрическому коэффициенту, при соответствующем ионе в уравнении равновесия.

ПР тесно связано с растворимостью (S моль/л). Так, для электролитов, имеющих катионы и анионы одинакового заряда (AgCl, PbS и др.), очевидно
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В общем случае разных зарядов катиона (n+) и аниона (m():
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Очевидно, что ПР, кроме того, можно найти по термодинамическим данным, так как          ПР = К = 
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Пример 20. ПР (СаF2) = 3,9.10(11. Какова растворимость СаF2 в воде (в граммах на литр и в моль на литр)? 

Решение. Равновесие растворения описывается уравнением: 

   СаF2 (Т)                        Са2+ (Р) + 2F( (Р) . 

Из каждого моля растворившегося СаF2 в растворе появляются 1 моль ионов Са2+ и 2 моль ионов F(. Поэтому, обозначая растворимость фторида кальция, выраженную в моль на литр, через х, молярные концентрации Ca2+ и F( в растворе можно записать следующим образом: [Ca2+] = х  и  [F( ] = 2 x.   Выражение для произведения растворимости в данном случае имеет вид

                                      ПР = [Ca2+] [F( ]2 .

Подставляя в него [Ca2+] = х  и  [F(] = 2 х, находим      ПР = х (2 х)2 = 4 х3 = 3,9.10(11.
Отсюда   х = 
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Следовательно, растворимость СаF2, выраженная в моль/л, равна 2,1.10(4.

Поскольку молярная масса СаF2 равна 78,1 г/моль, то растворимость СаF2, выраженная в г/литр, составит:     2,1.10(4 моль/л·78,1 г/моль = 1,6·10(2 г/л. 

Пример 21.  Какова растворимость (S) Ag2CO3 , если  ПР (Ag2CO3) = 8,2.10(12 ?  Как изменится растворимость при добавлении в 1 литр насыщенного раствора 10,6 г Na2CО3 ? Какое количество Ag2CO3 выпадет при этом в осадок?

Решение. Растворимость найдем по формуле:
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= 1,19.10(4 моль/л.

При растворении 10,6 г Na2CО3  в 1 л раствора добавляется 10,6/106 = 0,1 моль ионов CО32(. Если считать, что объем раствора при этом не изменяется, и учесть, что концентрация CО32( до растворения Na2CО3  пренебрежимо мала, то равновесное значение [CО32(] = 0,1 моль/л. Отсюда можно найти новую концентрацию Ag+ :
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Это соответствует вдвое меньшей концентрации Ag2CO3 , то есть растворимость стала S| = 4,1.10(6 моль/л, а из 1 л раствора выпало в осадок

[image: image34.wmf]4

6

4

10

149

,

1

10

1

,

4

10

19

,

1

-

-

-

×

=

×

-

×

 моль,    или  0,32 г Ag2CO3 .

Полученные результаты показывают, что при добавлении в насыщенный раствор одноименного иона в концентрации, значительно превышающей первоначальную, труднорастворимое вещество практически полностью выпадает в осадок. Этот эффект (выпадение осадка из насыщенного раствора при добавлении одноименного иона) носит название "высаливание" . Он используется для извлечения ценных компонентов из растворов.

Из выражения для ПР следует, что при увеличении концентрации одного из ионов электролита в его насыщенном растворе (например, путем введения другого электролита, содержащего тот же ион) произведение концентраций ионов электролита становится больше ПР. При этом равновесие между твердой фазой и раствором смещается в сторону образования осадка, так как величина ПР не зависит от концентрации.  Таким образом, условием образования осадка является превышение произведения концентраций ионов малорастворимого электролита над его произведением растворимости.
[image: image35.wmf]
Пример 22. Будет ли образовываться осадок при смешении 0,1 л раствора нитрата свинца с концентрацией 3,0·10(3 М и 0,4 л раствора сульфата натрия с концентрацией 5,0·10(3 М ? Если да, то сколько граммов?
Решение. Возможными продуктами реакции являются PbSO4 и NaNO3. Соли натрия относятся к хорошо растворимым соединениям, однако PbSO4 имеет 
ПР = 1,6.10(8. Чтобы определить, будет ли происходить осаждение PbSO4 , следует вычислить произведение концентраций  ионов Pb2+ и SO42( и сопоставить полученный результат с ПР. 

При смешении двух растворов полный объем становится равным 0,1 + 0,4 = 
0,5 л. Число моль Pb2+, содержащихся в 0,1 л раствора Pb(NO3)2 с концентрацией 3,0·10(3 М, равно 
   


 0,1 л·(3,0·10(3 моль/л) = 3,0·10(4 моля.
Концентрация Pb2+ в 0,5л смеси растворов должна быть равна [Pb2+]
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.   Число моль  SO42-  в 0,4 л исходного раствора Na2SO4 равно: 
0,4 л·(5,0·10(3 моль/л) = 2,0·10(3 моль.
Следовательно, [SO42( ] в 0,5 л смеси растворов должна быть равна:
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.
Находим произведение концентраций ионов:

[Pb2+]·[SO42( ] = (6,0·10(4)·(4,0.10(3) = 2,4·10(6.
Поскольку произведение концентраций ионов 2,4·10(6 больше ПР, в смеси растворов должно происходить осаждение PbSO4.
Чтобы определить, какое количество PbSO4 выпадет в осадок, определим концентрацию ионов Pb2+ в растворе:             [Pb2+] = 
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В 0,5 л содержится в 2 раза меньше ( 2·10(4 моль. Следовательно, в осадок выпадет 3·10(4 ( 2·10(4 = 1·10(4 моль     или        m =n·М = 10(4·393 ( 4·10(2 г.

Глава 10. Реакции в растворах электролитов

10.1. Ионообменные реакции
Для растворов электролитов характерно протекание реакций без изменения степени окисления, в ходе которых происходит простой обмен ионами. Прежде всего это реакции взаимодействия сильных кислот с сильными основаниями:

1) HCl + NaOH = NaCl + H2O ,

2) HNO3 + Ba(OH)2 = Ba(NO3)2 + 2H2O.

В этих реакциях некоторые ионы совершенно не изменяются. Например, в первой реакции это ионы Cl( и  Na+ . Действительно, в растворе HCl, NaOH и NaCl ( сильные электролиты, то есть существуют в виде ионов:
Н+ + Cl( + Na+ +ОН( = Cl( + Na+ + H2O.

Сокращая одинаковые ионы слева и справа, получаем ионную реакцию нейтрализации сильной кислоты сильным основанием:

Н+ + ОН( = H2O ,

которая имеет место в приведённых выше реакциях нейтрализации сильных кислот сильными основаниями. Движущей силой этой реакции является образование слабодиссоциирующей молекулы H2O. Она характеризуется константой равновесия:            
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Если хотя бы один из реагентов ( слабая кислота или слабое основание, то сущность реакции выражается другими ионными уравнениями:

HNO2 + Ba(OH)2 = Ba(NO2)2 + H2O,

HNO2 + OH( = NO2( + H2O,

HNO3 + NH4OH = NH4+ + NO3( + H2O,

Н+ + NH4OH = NH4+ + H2O,
и характеризуются константами равновесия:
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в которых, кроме образования воды, играет роль диссоциация слабо- диссоциирующего соединения (HNO2 и NH4OH ( в приведенных примерах).

Другие обменные реакции также сопровождаются образованием слабых электролитов – слабодиссоциирующих осадков и молекул (что и является движущей силой этих реакций):

Na2SO4 + Ba(NO3)2 = 2NaNO3 + BaSO4( ,

Ba2+ + SO42( = BaSO4( .
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Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2CO3 (              Н2О + СО2(),

СО32( + 2Н+ = H2CO3 (                 Н2О + СО2().
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Пример 16. Записать в ионно-молекулярной форме уравнение реакций между следующими веществами:                                     

а)  Н2SO4 и Fe(OH)3;

б) Na2CO3 и HCl.
;
Решение. Обменные реакции в растворах электролитов протекают в направлении образования малорастворимых веществ, осадков (см. табл. 6.2), газов или молекул слабых электролитов (см. табл. 6.3).     Запишем уравнение реакции: 

                               а) 2Fe(OH)3 + 3H2SO4 = Fe2(SO4)3+ 6H2O. 

Так как Fe(OH)3  ( малорастворимое вещество, а Н2О ( слабый электролит, их записываем в молекулярной форме: 

2Fe(OH)3 + 6H+ + 3SO42( = 2Fe3+ + 3SO42( + 6H2O.

Ионы, не участвующие в реакции, сокращаются. Конечное уравнение имеет вид 

Fe( OH)3 + 6H+ = 2Fe3+ + 6H2O. 

б) В результате реакции  Na2CO3 + 2HCl = 2NaCl + H2CO3
получается кислота, которая в момент образования распадается на СО2 и Н2О. 

2Na+ + CO32( + 2H+ + 2Cl( = 2Na+ + 2Cl( + CO2 + H2O. 

Конечное уравнение имеет вид             CO32( + 2H+ = CO2 +H2O.

Пример 17. По ионно-молекулярной реакции    Pb2+ + S2( = PbS (    составьте  два молекулярных уравнения.






Решение. В левой части указаны свободные ионы, которые образуются при диссоциации растворимых сильных электролитов, следовательно, из табл. 6.2 выбираем электролиты, содержащие эти ионы:
Pb(NO3)2 + Na2S = (PbS + 2NaNO3   или 

Pb(CH3COO)2 + (NH4)2S = (PbS + 2CH3COONH4 .

Часто возникает необходимость быстрой качественной оценки силы оснований и кислот без использования соответствующих табличных данных. Поэтому полезно сформулировать несколько простейших правил, пригодных для растворов обычных (( 0,1М) концентраций.

1. Сильными являются основания, образованные щелочными, щелочно-земельными металлами и Tl+, причем их сила возрастает с ростом атомной массы и радиуса катиона. Остальные основания – слабые. 

2. Сила оснований уменьшается с увеличением заряда катиона. Таким образом, с учетом правил 1 и 2 основания Ba2+, Sr2+, Ca2+ ( довольно сильные, их сила уменьшается в этом ряду; основание Mg(OH)2 ( средней силы, а Be(OH)2 ( слабое.
3. Сила бескислородных кислот возрастает с уменьшением энергии связи Н(Э и уменьшением отрицательного заряда Эn(.

Таким образом, в ряду  HF, HCl, HBr, HI сила кислоты возрастает (HF ( слабая кислота, хотя она и весьма активна во многих реакциях, например, растворяет стекло, кварц!); однако, HF все же сильнее, чем H2O, и тем более чем H3N.

4. В случае кислородных кислот общей формулы 
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 можно сформулировать несколько правил:
Таблица 6.2.  
Растворимость солей и оснований в воде (Р ( растворимое, М ( малорастворимое, Н ( практически 
нерастворимое вещество; прочерк означает, что вещество не существует или разлагается водой) 
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Таблица 6.3 

Константы и степени диссоциации 
некоторых слабых электролитов

	Электролиты
	Формула
	Числовые значения 

констант 
диссоциации
	Степень диссоциации в 0,1Н 
растворе,       в (. 

	Азотистая кислота 
	HNO2
	K = 4,0.10(4
	6,4 

	Аммиак (гидроксид)
	NH4OH
	К = 1,8.10(5
	1,3 

	Муравьиная кислота 
	HCOOH
	К = 1,76.10(4
	4,2 

	
	
	К1 = 5,8.10(10
	0,007 

	Ортоборная кислота 
	H3BO3
	К2 = 1,8.10(13 
	

	 
	
	К3 = 1,6.10(14 
	

	Ортофосфорная 
	
	К1 = 7,7.10(3
	27 

	 кислота
	H3PO4 
	К2 = 6,2.10(8
	

	 
	 
	К3 = 1,3.10(12 
	

	Сернистая кислота 
	H2S03 
	К1 = 1,7.10(2
	20 

	 
	 
	К2 = 6,2.10(8 
	

	Сероводородная 
	H2S 
	К1 = 5,7.10(8 
	0, 07 

	    кислота
	 
	К2 = 1,2.10(15 
	

	Синильная кислота 
	HCN 
	К = 7,2.10(10 
	0,009 

	Угольная кислота 
	H2CO3 
	К1 = 4,3.10(7
	0,17 

	 
	 
	К2 = 5,6.10(11 
	

	Уксусная кислота 
	CH3COOH 
	К = 1,75.10(5
	1,3 

	Фтороводородная 

кислота 
	HF
	К = 7,2.10(4
	8,5 


а) отношение последовательных констант диссоциации многоосновных кислот 
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. Например, для фосфорной 
кислоты: 
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б) сила кислоты увеличивается с ростом (m ( n) в формуле кислоты, что объясняется оттягиванием электронной плотности на атомы кислорода, несвязанные с атомами водорода, что увеличивает полярность связи Н ( О (.  

Например, в HClO4, HNO3, H3PO4 и H3BO3  величина (m - n) равна 3, 2, 1 и 0, соответственно, поэтому сила кислот в этом ряду резко уменьшается (K1 от 1010 в HClO4  до примерно 10(10  в H3BO3);

в) при одинаковых формулах кислот их сила уменьшается с увеличением радиуса центрального атома Х. Например, H3AsO3 ( слабая кислота, H3SbO3  ( амфотерное соединение,  H3BiO3 – почти не проявляет кислотных свойств, и лучше говорить, что Bi(OH)3 ( слабое основание.

Естественно, что эти формальные правила имеют многие исключения. Например, при сравнении силы кислот и оснований этим способом необходимо, чтобы они имели одинаковые структурные формулы. Так, пирофосфорная кислота H4P2O7  имеет   
[image: image49.wmf];

10

3

K

2

1

-

×

=

   
[image: image50.wmf];

10

4

K

3

2

-

×

=

 
[image: image51.wmf];

10

2

K

7

3

-

×

=

   
[image: image52.wmf];

10

5

K

10

4

-

×

=

  только переход от K2 к K3 подчиняется правилу 4а. Это связано с тем, что в молекуле имеется два эквивалентных атома фосфора и, соответственно, две пары эквивалентных атомов водорода, что и приводит к нарушению формального правила (хотя, по существу, между двумя парами атомов все же приблизительно выполняется правило 4а:    K3/K1 ( 10-5 и K4/K2 ( 10-7)
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