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В последнее время, к сожалению, все чаще бытует мнение, что закон 

эквивалентов, сыгравший большую роль в развитии химии, морально устарел и 

утратил свою теоретическую и практическую значимость. Это следует из 

данных [1-3]. Наблюдаются попытки исключить закон эквивалентов из 

учебных программ вузовских курсов химии и отказаться от изучения этого 

закона и его практического применения, по крайней мере в рамках первых 

курсов химического образования [1, 2]. В особенности, это касается решения 

расчетных химических задач. Сторонники таких взглядов утверждают, что 

химические задачи, можно решить проще и без использования закона 

эквивалентов. Хотя во многих случаях это действительно так, принять их точку 

зрения нельзя. Решение задач – не самоцель, а средство, позволяющее научить 

обучающихся правильно мыслить, понимать суть законов химии и применять 

эти законы в своей практической деятельности. Напомним, что сегодня в 

большом числе научно-исследовательских и производственных аналитических 

лабораторий наряду с современными физическими и физико-химическими 

методами анализа широко используются и методы титрования, основанные 

именно на законе эквивалентов. Понятно, что расчеты, применяющиеся в 

объемном анализе, можно проводить по уравнениям реакций и без 

использования закона эквивалентов, оперируя объемами растворов и 

молярными концентрациями веществ. Но введение в практику анализа такого 

рода изменений – это, прежде всего, пересмотр нормативной химико-

аналитической документации, изменение различных регламентов, ГОСТов, см., 

например, [4]. Поэтому, на наш взгляд, невозможно отказаться от изучения 

закона эквивалентов и его практического применения. 

В течение последних семидесяти лет в определении понятия эквивалент 

появилось много методических «объяснений», не прояснивших, а наоборот 

сильно запутавших вопрос [5].  

Таким образом, целью настоящего исследования является выявление 

особенностей формирования понятия «эквивалент», осмысление проблем его 

применения в курсе химии средней общеобразовательной школы. 



Как следует из литературных данных [1 – 7], в школьной программе 

понятия «эквивалент», «молярная концентрация эквивалента» отсутствуют, 

видимо потому, что эти величины , в отличие от атомных и молекулярных масс, 

являются переменными, зависящими от данной конкретной реакции [7].  

Мы предлагаем использовать понятие «эквивалент» в средней школе при 

изучении темы «Кислоты» в 11 классе. 

При обобщении знаний по данной темы обучающиеся приходят к выводу, 

что общие свойства кислот обусловлены присутствием в их растворах катионов 

водорода H+, присутствующих в растворах и образующихся в результате 

диссоциации молекул кислот. 

В соответствии с этим следует использовать определение, что кислоты – 

это вещества, диссоциирующие в растворах на катионы водорода(H+)и анионы 

кислотного остатка. Молекулы разных кислот, при диссоциации образуют 

разное число катионов водорода H+, например: 

HCl = H+ + Cl- (один катион H+) 

H2SO4= 2H+ + SO4
2- (два катиона H+). 

Многоосновные кислоты в растворе диссоциируют ступенчато: 

H2SO4= 2H+ + SO4
2-  

I ступень H2SO4 = H+ + HSO4
- 

IIступень HSO4
- = H+ + SO4

2-  

H3PO4 = 3H+ + PO4
3- 

I ступень H3PO4 = H ++ H2PO4
- 

II ступень H2PO4
- = H+ + HPO4

2- 

III ступень HPO4
2- = H+ + PO4

3- 

Таким образом, все кислоты по числу катионов водорода, способных к 

отщеплению от молекулы кислоты в результате электролитической 



диссоциации, могут быть классифицированы на одноосновные, двухосновные, 

трехосновные и большей основности. Таким образом, катион водорода является 

эквивалентом проявления кислотных свойств той или иной кислотой, 

определяющим, например, способность молекулы кислоты взаимодействовать 

без остатка с определенным числом молекул основания (например, гидрата 

аммиака).  

Так молекула хлороводородной кислоты способна взаимодействовать с 

одной молекулой гидрата аммиака, молекула серной кислоты – с двумя 

молекулами гидрата аммиака, а молекула фосфорной кислоты – с тремя: 

HCl + NH3·H2O = NH4Cl + H2O 

H2SO4 + 2NH3·H2O =(NH4)2SO4 + 2H2O 

H3PO4 + 3NH3·H2O = (NH4)3PO4 + 3H2O 

Таким образом, можно констатировать, что в реакции с гидратом аммиака 

молекула фосфорной кислоты эквивалентна полутора молекулам серной 

кислоты и трем молекулам хлороводородной кислоты, а молекула серной 

кислоты эквивалентна двум молекулам хлороводородной кислоты.  

Развивая представления о катионе водорода, как об эквиваленте кислоты, 

мы приходим к идее расширенного толкования этого понятия. А именно, 

кислотой можно считать частицу вещества способную высвобождать протоны 

(донор протонов), а основанием, следовательно, можно определить частицу 

вещества способную присоединять протоны (акцептор протонов). Таким 

образом, реакция нейтрализации сводится к переносу протонов от молекул или 

частиц кислоты к молекулам или частицам основания. Впервые подобные 

представления высказаны в 1923 году Бренстедом и Лаури. В настоящее время 

для подчеркивания особенности такого взаимодействия в химии появился 

термин «бренстедовские кислоты». Так, взаимодействие хлороводородной 

кислоты и гидроксида натрия описывается уравнением: 

NaOH + HCl = NaCl + H2O, 



или в сокращенной ионной форме: OH- + H+ = H2O, 

т.е. OH- - группа является акцептором протона, а, следовательно, основанием. 

Образовавшаяся молекула воды также может принимать участие в реакциях 

отщепления протона, выступая в роли кислоты: 

H2O + CO3
2- = HCO3

- + OH- 

Наиболее хорошие результаты этот метод дает при описании кислотно-

основных свойств нерастворимых в воде гидратированных оксидов (например, 

TiO2∙nH2O) или гидроксидов (например, Al(OH)3). На поверхности таких 

соединений присутствуют кислотно-основные центры – мостиковые атомы 

водорода или концевые ОН-группы. Данные процессы являются начальными 

стадиями растворения гидратированных оксидов и гидроксидов в кислотных 

или щелочных средах. Появление значительных положительных (адсорбция 

катионов водорода) или отрицательных (десорбция катионов водорода) зарядов 

на поверхности гидратированного оксида или гидроксида способствуют 

расщеплению поверхности на отдельные фрагменты часто коллоидных 

размеров, способных переходить в раствор в результате броуновского 

движения.  

Рассмотрим кислотные свойства гидратированного диоксида титана.  

Гидратированный диоксид титана иногда называют титановой кислотой. 

Проявление им кислотных свойств обусловлено особенностями его строения. 

Согласно рентгеноструктурным данным [8], строение диоксидов 

характеризуется наличием мостиковых и концевых атомов кислорода, 

дефектами кристаллической решетки, координационной ненасыщенностью 

атомов Ti4+. В частности, методом поверхностной рентгеновской дифракции и 

квантово-химическими расчетами установлено [9] строение его поверхности 

(рис. 1).  



 

Рисунок 1 - Строение поверхности TiO2: 1 – атомы кислорода в плоскости слоя, 2 – 

пятикоординированные атомы титана, 3 – шестикоординированные атомы титана, 4 – мостиковые атомы 

кислорода 

 

Здесь показано присутствие в структуре поверхности атомов титана в 

различном окружении атомов кислорода: на поверхности присутствуют два 

различных атома титана – в шестикоординационном и в пятикоординационном 

окружении атомов кислорода, а также мостиковые и концевые атомы 

кислорода. Мостиковые атомы кислорода имеют неподеленную пару 

электронов, обладающую высокой основностью, что обуславливает их участие 

в образовании сильных водородных связей. Пятикоординационный титан и 

дефекты кристаллической решетки имеют вакантные координационные 

орбитали и, по этой причине, являются активными центрами. Эти центры 

ответственны за координацию молекул воды через атомы кислорода. Таким 

образом, на активных центрах молекулы воды адсорбируются с образованием 

связей Ti–O, а на мостиковых атомах кислорода молекулы воды удерживаются 

за счет сильных водородных связей. Адсорбированные молекулы воды 

претерпевают изменения – диссоциация молекул с разрывом мостиковых 

связей Ti–O–Ti и образованием на поверхности гидроксидных групп и 

концевых отрицательно заряженных атомов кислорода и ионов гидроксония 

(H3O
+образуются при взаимодействии Н+ с молекуламиH2O). Таким образом, 

поверхность гидратированного диоксида содержит бренстедовы кислотно-

основные центры и молекулы воды, которые участвуют в кислотно-основном 

взаимодействии.  



 
 

Рисунок 2 - Каналы, размытые щелочным раствором в частице гидратированного диоксида титана 

 

С таковых «слабых» звеньев начинается процесс растворения титановой 

кислоты в растворах щелочей. Концентрация «слабых» звеньев, которыми в 

том числе выступают и гидроксидные группы на поверхности 

гидратированного диоксида различна. При взаимодействии щелочных 

растворов с поверхностью гидроксидные группы [10-12] под действием 

раствора щелочи теряют протоны, приобретая отрицательный заряд. В местах 

поверхности, где концентрация поверхностных гидроксидных групп выше, 

резко возрастает локальный отрицательный заряд, приводящей к 

«расклиниванию» поверхности, отламыванию и вымыванию в раствор осколков 

частиц. На рисунке приведена микрофотография частиц диоксида титана, 

подвергшихся изменениям под воздействием раствора гидроксида натрия. На 

фото (рисунок), полученном на сканирующем электронном микроскопе 

(увеличение в 4000 раз), видно, что щелочной раствор в частицах размывает 

каналы шириной до одного микрометра, раскалывающие частицы на более 

мелкие фрагменты, которые вновь взаимодействуют с раствором так, как 

показано на схеме: 
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Образующиеся комплексы характеризуются увеличением числа 

разорванных Э–O связей кристаллической решетки диоксида: 

 

 

 

 

 

 

По мере повышения концентрации щелочи количество частиц, 

содержащих максимальное число OH-групп, увеличивается.  

Завершается же процесс растворения образованием соответствующих 

солей: 

Молекулярное уравнение H2TiO3 + 2NaOH → Na2TiO3 + 2H2O, 

Полное ионное уравнение: H2TiO3 + 2Na+ + 2OH- → 2Na+ + TiO3
2- + 2H2O, 

Сокращенное ионное уравнение: H2TiO3 + 2OH- → TiO3
2- + 2H2O 

Представленные выше уравнения даны в упрощенной форме, реально 

образующиеся в щелочных растворах частицы иные). 

Таким образом, по завершении процесса растворения мы можем 

определить нерастворимые кислоты в общий ряд кислот, и найти значения их 

эквивалентов (опосредовано, через количество прореагировавшей щелочи). 

Выводы 

1. Катион водорода H+ может выступать эквивалентом 

взаимодействия кислот с тем или другим веществом, позволяющим указать 

какое количество той или иной кислоты способно взаимодействовать без 

остатка с определенным количеством данного взятого вещества (металла, 

оксида, основания, соли). 
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2. Рассматривая кислотно-основное взаимодействие как процесс 

отщепления и присоединения катионов водорода, можно значительно 

расширить перечень соединений способных к такому взаимодействию. 
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