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Рабочая программа дисциплины (модуля) «Физическая химия», включая оценочные 

материалы 

 

1. Требования к результатам обучения по дисциплине (модулю) 

1.1. Перечень компетенций, формируемых дисциплиной (модулем) в процессе 

освоения образовательной программы 
Группа компетенций Категория компетенций Коды и содержание компетенций 

Универсальные - - 

Общепрофессиональные - ОПК-1. Способен решать задачи, относящиеся к 

профессиональной деятельности, применяя 

методы моделирования, математического 

анализа, естественнонаучные и 

общеинженерные знания 

- ОПК-3. Способен проводить научные 

исследования и анализ полученных результатов 

- ОПК-5. Способен понимать принципы работы 

современных информационных технологий и 

использовать их для решения задач 

профессиональной деятельности 

Профессиональные - - 

1.2. Компетенции и индикаторы их достижения, формируемых дисциплиной 

(модулем) в процессе освоения образовательной программы 
Код 

компетенции 

Код индикатора 

компетенции 
Содержание индикатора компетенции 

ОПК-1 ОПК-1.2 Демонстрирует знания о физических и химических явлениях и 

процессах, строении и свойствах различных классов химических 

элементов, соединений, веществ и материалов, природе химической 

связи и механизмах химических реакций, процессов химической 

технологии и применяет при решении задач профессиональной 

деятельности основные законы и методы физики и химии 

ОПК-3 ОПК-3.3 Обрабатывает и интерпретирует экспериментальные данные для 

анализа технологических процессов, применяя математические, 

статистические, физические, физико-химические, химические методы 

ОПК-5 ОПК-5.1 Применяет средства современных информационных технологий для 

поиска, хранения, обработки, анализа и представления информации 

1.3. Результаты обучения по дисциплине (модулю) 

Цель изучения дисциплины (модуля) – раскрыть смысл основных законов, управляющих 

ходом химического процесса, показать области приложения этих законов и научить 

студента грамотно применять их при решении конкретных теоретических и практических 

задач, понять основные кинетические закономерности протекания химических процессов и 

роль катализа для химической технологии. 

В результате изучения дисциплины (модуля) обучающийся должен 

знать: 

 основные законы физической химии, взаимосвязь физических и химических 

характеристик процесса; 

 пути определения важнейших характеристик химического равновесия (константы 

равновесия, равновесного выхода продукта, степени превращения исходных 

веществ) и влияния различных факторов на смещение химического равновесия; 

 термодинамическое описание свойств идеальных и неидеальных растворов, 

подходы к нахождению парциальных молярных величин компонентов раствора. 

 теорию гальванических явлений; 

 теории кинетики, пути теоретического расчета скоростей химических реакций и 

ограничения в применимости расчетных методов; 

 основные черты гомогенного и гетерогенного катализа, причины ускорения 

химического процесса в присутствии катализатора; 

уметь: 
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 применять теоретические знания и экспериментальные методы исследования 

физической химии при решении профессиональных задач; 

 предсказывать и находить оптимальные условия проведения химического процесса 

с целью получения максимально возможного выхода интересующего продукта; 

 применять теоретические знания и экспериментальные методы исследования 

физической химии для решения вопросов, возникающих при изучении кинетики 

химических реакций; 

 проводить анализ и критически оценивать полученные экспериментальные данные, 

обобщать и делать обоснованные выводы на базе проведённых опытов; 

владеть: 

 комплексом современных теоретических методов физической химии для решения 

конкретных исследовательских задач; 

 навыками определения состояния равновесия и самопроизвольного направления 

химического процесса; 

 знаниями основных законов физической химии для содержательной интерпретации 

термодинамических расчётов; 

 методами определения порядка и скорости реакции, установления лимитирующей 

стадии и механизма изучаемой химической реакции; 

 навыками составления гальванических элементов для целей определения 

термодинамических характеристик и констант равновесия исследуемой реакции; 

 знаниями основных законов химической кинетики, влияния различных факторов 

(температуры, давления, катализатора) на скорость химической реакции. 

2. Объем, структура и содержание дисциплины (модуля) 

2.1. Объем дисциплины (модуля) 
Виды учебной работы Формы обучения 

Очная 

Общая трудоемкость: зачетные единицы/часы 8/288 

Контактная работа: 144 

Занятия лекционного типа 72 

Занятия семинарского типа 72 

Консультации 0 

Промежуточная аттестация: экзамен, зачет с оценкой 36 

Самостоятельная работа (СР) 108 

2.2. Темы (разделы) дисциплины (модуля) с указанием отведенного на них количества 

часов по формам образовательной деятельности 

Очная форма обучения 

№ 

п/п 

Наименование тем 

(разделов) 

Виды учебной работы (в часах) 

Контактная работа 

СР 
Занятия 

лекционного типа 
Занятия семинарского типа 

Л Иные ПЗ С ЛР Иные 

1.  Химическая 

термодинамика 

10 0 4 0 6 0 14 

2.  Фазовые равновесия 

в однокомпонентных 

системах 

8 0 4 0 4 0 13 

3.  Термодинамическая 

теория растворов 

10 0 6 0 4 0 14 

4.  Фазовые равновесия 

в 

многокомпонентных 

системах 

8 0 4 0 4 0 13 

5.  Растворы 

электролитов 

10 0 4 0 6 0 14 

6.  Электрохимические 

системы (цепи) 

10 0 6 0 4 0 14 
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7.  Химическая 

кинетика 

10 0 4 0 6 0 14 

8.  Катализ 6 0 4 0 2 0 12 

Примечания: 

Л – лекции, ПЗ – практические занятия, С – семинары, ЛР – лабораторные работы, СР – самостоятельная 

работа. 

2.3. Содержание дисциплины (модуля), структурированное по темам (разделам) и 

видам работ 

Содержание лекционного курса 
№ 

п/п 
Наименование тем (разделов) Содержание лекционного курса 

1.  Химическая термодинамика 1.1. Первый закон термодинамики  

Термодинамические системы и термодинамические параметры. 

Экстенсивные и интенсивные свойства системы. 

Термодинамический процесс. Функции состояния и функции 

процесса. Внутренняя энергия и энтальпия, их свойства. 

Теплота и работа как формы передачи энергии. Работа 

расширения газа и полезная работа. Формулировки первого 

начала термодинамики. Взаимосвязь теплоты, работы и 

изменения внутренней энергии в изохорном, изобарном и 

изотермическом процессах. Теплоёмкость вещества – 

изохорная или изобарная, молярная, удельная. Теплоёмкость 

идеальных газов, взаимосвязь молярных теплоёмкостей CP и CV 

идеального газа. Теплоёмкость твердых веществ и жидкостей. 

Зависимость молярной изобарной теплоёмкости вещества от 

температуры, эмпирические уравнения (степенные ряды), их 

применимость. Закон кубов Дебая, правило Дюлонга и Пти. 

Средняя изобарная теплоёмкость вещества в интервале 

температур.  Температурная зависимость приращения 

энтальпии вещества (HT – H0) при постоянном давлении с 

учётом фазовых переходов. Тепловой эффект химического 

процесса. Основное стандартное состояние. Стандартные 

энтальпии образования и сгорания веществ. Применение закона 

Гесса для вычисления тепловых эффектов химических и 

физико-химических процессов. Связь тепловых эффектов при 

постоянном объеме и при постоянном давлении. Зависимость 

теплового эффекта реакции от температуры. Вывод и анализ 

уравнения Кирхгофа в дифференциальной форме. 

Интегрирование уравнения Кирхгофа. 

1.2. Второй закон термодинамики.  

Самопроизвольные и несамопроизвольные, обратимые и 

необратимые, равновесные (квазистатические) и неравновесные 

процессы. Работа равновесного и неравновесного процессов. 

Формулировки второго начала термодинамики. Энтропия как 

критерий направленности самопроизвольных процессов и 

равновесия в изолированных системах. Зависимость энтропии 

вещества от параметров состояния (температуры, давления, 

объема).  Расчет изменения энтропии в различных процессах, 

связанных с изменением состояния идеального газа, а также 

чистых твёрдых или жидких веществ. Изменение энтропии в 

процессе смешения идеальных газов. Изменение энтропии при 

фазовых переходах. Тепловая теорема Нернста, постулат 

Планка (третье начало термодинамики). Статистическая 

интерпретация второго начала термодинамики, уравнение 

Больцмана-Планка. Вычисление абсолютной энтропии 

вещества. Расчет изменения энтропии в химических реакциях 

при различных температурах. Объединенное уравнение I и II 

законов термодинамики. Энергия Гельмгольца и энергия 

Гиббса как критерии направленности процессов и равновесия в 

закрытых системах. Характеристические функции. Зависимость 

энергии Гельмгольца и энергии Гиббса от параметров 

состояния. Температурная зависимость энергии Гиббса 
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вещества с учётом фазовых переходов. Род фазового перехода 

(первый, второй). Уравнения Гиббса-Гельмгольца. Расчет 

изменений стандартных энергий Гиббса и Гельмгольца в 

химических реакциях при различных температурах.  

Системы переменного состава. Химический потенциал 

компонента системы. Зависимость химического потенциала от 

давления и температуры. Условия равновесия и 

самопроизвольного протекания процесса в системах 

переменного состава.   

1.3. Химическое равновесие.  

Материальный баланс химической реакции, степень 

превращения, химическая переменная. Уравнение изотермы 

химической реакции (изотермы Вант-Гоффа). Химическое 

сродство. Анализ уравнения изотермы для определения 

направления самопроизвольного протекания химической 

реакции от данного исходного (неравновесного) состояния. 

Термодинамическая константа химического равновесия и 

эмпирические константы химического равновесия (Kx, Kc, Kn, 

KP), уравнения их связи для реакции в идеальной газовой смеси. 

Константы равновесия для гомогенных и гетерогенных 

реакций, идеальных и неидеальных реакционных систем (на 

примерах). Смещение химического равновесия при изменении 

общего давления (T = const) и при добавлении в систему 

инертного газа (T = const, P = const).  

Влияние температуры на константу химического равновесия, 

уравнения изобары и изохоры химической реакции. Вывод, 

анализ и интегрирование названных уравнений на примере 

уравнения изобары. Расчет среднего и истинного теплового 

эффекта химических реакций из зависимости 

термодинамической константы равновесия от температуры. 

Расчет констант равновесия химических реакций из 

стандартных термодинамических функций веществ. 

Вычисление констант равновесия химических реакций по 

справочным данным о константах равновесия реакций 

образования соединений из простых веществ. 

2.  Фазовые равновесия в 

однокомпонентных системах 

2.1. Фазовые переходы и фазовая диаграмма состояния для 

однокомпонентных систем 

Фаза, компонент, число степеней свободы. Правило фаз Гиббса. 

Применение правила фаз Гиббса для анализа фазовых 

равновесий в однокомпонентных системах. Диаграмма 

состояния однокомпонентной системы, её фазовые поля, линии 

и тройные точки, выражающие соответственно однофазное, 

двухфазное и трехфазное равновесия. Насыщенный пар, 

температурная зависимость давления насыщенного пара. 

Критическая точка, критическое состояние вещества, его 

особенности. Вывод и анализ уравнения Клапейрона. 

Зависимость температуры плавления от внешнего давления, 

интегрирование уравнения Клапейрона для равновесия твердое 

тело - жидкость. Равновесия с газовой фазой, уравнение 

Клапейрона-Клаузиуса, вывод и интегрирование уравнения для 

описания линий испарения и сублимации, используемые 

допущения.  Определение координат тройной точки.  

2.2. Определение термодинамических функций процесса 

фазового перехода 

Применение уравнения Клапейрона-Клаузиуса для расчета 

изменения термодинамических функций при фазовых 

превращениях. Взаимосвязь энтальпий плавления, испарения и 

возгонки в тройной точке. Эмпирическое правило Трутона. 

3.  Термодинамическая теория 

растворов 

3.1. Основы термодинамики растворов. Парциальные мольные 

величины 

Классификации растворов. Парциальные молярные величины. 

Уравнения Гиббса-Дюгема (вывод и анализ). Методы 
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определения парциальных молярных величин (метод 

касательных и метод отрезков). Относительные парциальные 

молярные величины (парциальные молярные функции 

смешения). Термодинамические функции смешения.  

3.2. Термодинамическое описание идеальных и неидеальных 

растворов 

Идеальные (совершенные) растворы. Химический потенциал 

компонента идеального раствора. Термодинамические функции 

смешения для идеальных растворов. Равновесие "идеальный 

раствор-пар", закон Рауля, графическая интерпретация закона 

Рауля. Предельно разбавленные растворы, закон Генри. 

Уравнение химического потенциала для растворителя и 

растворенного вещества. Неидеальные (реальные) растворы, 

положительные и отрицательные отклонения от идеальности 

(от закона Рауля). Стандартные состояния компонентов 

раствора. Симметричная и несимметричная системы сравнения. 

Расчет активностей и рациональных коэффициентов 

активности компонентов раствора. Термодинамические 

функции смешения для неидеальных растворов. Зависимость 

активности и коэффициента активности компонента от 

температуры и давления.  

3.3. Коллигативные свойства разбавленных растворов 

нелетучих веществ в летучем растворителе 

Коллигативные свойства разбавленных растворов нелетучих 

веществ в летучих растворителях (понижение давления 

насыщенного пара растворителя над раствором по сравнению с 

чистым растворителем, повышение температуры начала 

кипения и понижение температуры начала отвердевания 

растворов, осмотическое давление). Эбуллиоскопическая и 

криоскопическая константы растворителя. Вывод уравнения, 

связывающего понижение температуры начала отвердевания с 

концентрацией раствора. Осмос, осмотическое давление, 

обратный осмос. Использование коллигативных свойств для 

определения молярной массы, степени диссоциации или 

степени ассоциации растворенного вещества. 

4.  Фазовые равновесия в 

многокомпонентных системах 

4.1. Равновесие «жидкий раствор - насыщенный пар» в 

двухкомпонентных системах.  

Диаграммы «давление-состав», «температура-состав», «состав 

пара-состав жидкости» для идеальных и неидеальных 

растворов. Применение правила фаз к исследованию диаграмм. 

Законы Гиббса-Коновалова. Азеотропия, термодинамическое 

условие точки азеотропа. Правило рычага. Физико-химические 

основы разделения жидких смесей методами перегонки и 

ректификации. 

4.2. Равновесие «жидкость-твердое» в двухкомпонентных 

системах.  

Термический анализ, кривые охлаждения, построение 

диаграммы плавкости по кривым охлаждения. Системы с 

ограниченной и неограниченной растворимостью компонентов 

в твердом состоянии. Изоморфизм. Типы твердых растворов. 

Диаграммы плавкости изоморфно кристаллизующихся 

веществ. Диаграммы плавкости систем с ограниченной 

растворимостью в твёрдом состоянии. Эвтектическое и 

перитектическое равновесия. Определение состава 

эвтектической жидкости построением треугольника Таммана. 

Применение правила фаз Гиббса к исследованию фазовых 

равновесий. 

5.  Растворы электролитов 5.1 Растворы электролитов в статических условиях 

Термодинамическое описание свойств растворов электролитов. 

Активности и коэффициенты активности электролита и ионов в 

растворе, средние ионные коэффициенты активности. Связь 

активности электролита со средней ионной активностью и 

концентрацией электролита.  Ионная сила раствора. Правило 
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ионной силы. Основные положения электростатической теории 

сильных электролитов Дебая-Хюккеля. Предельный закон 

Дебая-Хюккеля, второе и третье приближения теории, 

графическое представление этих зависимостей. 

5.2 Растворы электролитов в динамических условиях 

Проводники электрического тока I и II рода, ионная и 

электронная проводимость. Удельная, молярная и 

эквивалентная электрические проводимости, взаимосвязь 

между ними. Зависимость удельной и молярной электрической 

проводимостей от концентрации, температуры и природы 

растворителя. Скорость и подвижность (абсолютная скорость 

движения) ионов. Закон независимого движения ионов (закон 

Кольрауша). Предельные молярные электропроводности ионов. 

Эстафетный механизм переноса электричества ионами 

гидроксония и гидроксила. Числа переноса ионов. 

Электропроводность растворов сильных электролитов, 

уравнение корня квадратного (уравнение Кольрауша). 

Применение теории сильных электролитов для объяснения 

электрофоретического и релаксационного эффектов снижения 

электропроводности. Влияние полей высокой напряженности и 

высокой частоты переменного тока на электропроводность 

растворов. Методики измерения электропроводности. 

Кондуктометрическое определение степени и константы 

диссоциации слабых электролитов, теплоты, энтропии и 

энергии Гиббса процесса диссоциации, растворимости 

малорастворимых соединений. 

6.  Электрохимические системы 

(цепи) 

6.1 ЭДС и электродные потенциалы 

Электрохимические системы (цепи). Возникновение скачка 

потенциала на границе раздела проводников I и II рода. 

Двойной электрический слой. Электрохимический потенциал, 

гальвани-потенциал. Обратимые электроды и обратимые 

электрохимические цепи (элементы). Электродвижущая сила 

гальванического элемента, условный электродный потенциал 

(потенциал в водородной шкале). Связь ЭДС гальванической 

цепи с электродными потенциалами. Правило знаков ЭДС и 

электродных потенциалов. Термодинамическая теория 

гальванических явлений.  Вывод и анализ уравнения Нернста, 

выражающего зависимость ЭДС гальванического элемента от 

активностей компонентов электродной реакции. Уравнение 

Гиббса-Гельмгольца для электрохимических систем. 

Зависимость ЭДС гальванического элемента от температуры. 

Классификация электродов: электроды первого и второго рода, 

газовые, окислительно-восстановительные. Уравнение Нернста 

для потенциала электродов всех видов.  

6.2. Гальванические элементы  

Типы гальванических элементов: химические, 

концентрационные, с переносом, без переноса. Диффузионный 

потенциал, механизм возникновения и методы его устранения 

(сведения к минимальной величине). Методика измерения ЭДС 

и электродных потенциалов.  Применение потенциометрии для 

определения термодинамических характеристик химических 

реакций, протекающих в гальванической цепи, констант 

химического равновесия, активностей и коэффициентов 

активности электролитов, рН растворов, произведения 

растворимости малорастворимых соединений. Химические 

источники тока. 

7.  Химическая кинетика 7.1. Формальная кинетика 

Термодинамическая возможность процесса и его практическая 

(кинетическая) осуществимость. Предмет и задачи химической 

кинетики. Основные понятия формальной кинетики: скорость 

химической реакции, молекулярность, частный и общий 

порядок. Основной постулат химической кинетики, 

кинетическое уравнение скорости реакции. Константа скорости 
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химической реакции, размерность константы скорости. Методы 

определения скоростей химических реакций. Простые 

(элементарные) и сложные реакции. Кинетика простых и 

формально простых односторонних гомогенных реакций. 

Реакции первого, второго и третьего порядков. 

Дифференциальная и интегральная формы кинетических 

уравнений, кинетические кривые. Линейное представление 

кинетических кривых для реакций различных порядков. Время 

полупревращения. Реакции нулевого порядка. Метод избытка 

(изоляции) Оствальда определения частных порядков по 

соответствующему реагенту. Дифференциальные и 

интегральные методы определения порядка реакции. Различие 

концентрационного и временного порядков. Сложные реакции. 

Принцип независимого протекания элементарных реакций. 

Обратимые и параллельные реакции первого порядка. 

Дифференциальные уравнения, описывающие скорости этих 

реакций, их интегрирование. Кинетические кривые для каждого 

из реагирующих веществ. Последовательные реакции 1-го 

порядка. Система дифференциальных уравнений, 

описывающих кинетику последовательных реакций. 

Кинетические уравнения и кинетические кривые для всех 

участников реакции. Время достижения максимальной 

концентрации промежуточного вещества. Зависимость 

максимальной концентрации промежуточного вещества от 

соотношения констант скоростей отдельных стадий 

последовательной реакции. Принцип лимитирующей стадии 

последовательной химической реакции. Стационарный режим 

протекания последовательных реакций. Метод 

квазистационарных концентраций, область применения. 

Влияние температуры на скорость химической реакции, 

приближенное правило Вант-Гоффа. Уравнение Аррениуса в 

дифференциальной и интегральной форме. Эффективная 

энергия активации и предэкспоненциальный множитель, 

методы их определения из экспериментальных данных. 

7.2. Теории химической кинетики  

Теория активных (бинарных) соударений (ТАС). Скорость 

реакции как число столкновений активных молекул в единицу 

времени. Константа скорости бимолекулярной реакции. 

Физический смысл предэкспоненциального множителя и 

энергии активации в рамках теории активных соударений.  

Стерический фактор, необходимость его введения в 

кинетическое уравнение реакции. Достоинства и недостатки 

теории активных соударений. Механизм мономолекулярных 

газовых реакций в рамках ТАС, схема Линдемана. 

Истолкование причин изменения порядка мономолекулярной 

реакции при изменении давления.  

Теория переходного состояния (активированного комплекса) 

(ТПС или ТАК). Основные положения ТПС, кинетическая 

схема реакции. Поверхность потенциальной энергии, 

координата реакции, путь реакции. Активированный комплекс 

и его свойства, истинная энергия активации. Скорость реакции 

– скорость распада активированного комплекса (скорость его 

прохождения через потенциальный барьер). 

Квазитермодинамическая форма уравнения ТПС, энтальпия и 

энтропия активации, трансмиссионный коэффициент. Связь 

энтальпии активации с эффективной (экспериментальной) 

энергией активации. 

7.3. Фотохимические и цепные реакции  

Фотохимические реакции, первичные и вторичные 

фотохимические процессы. Фотодиссоциация и фотолиз. 

Фотофизические (дезактивационные) процессы при 

поглощении излучения. Законы фотохимии: Гротгуса-Дрепера 

и Эйнштейна-Штарка. Квантовый выход. Кинетика процессов, 
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происходящих с участием фотовозбужденных молекул. 

Сенсибилизаторы, Сенсибилизированные фотохимические 

реакции. Основные различия реакций с фотохимическим и 

термическим инициированием. Фотохимические процессы в 

атмосфере, фотосинтез.  

Цепные реакции. Примеры реакций, протекающих по цепному 

механизму. Особенности и основные стадии цепных реакций. 

Механизмы зарождения, развития и обрыва цепей. Линейный и 

квадратичный обрыв цепей. Звено цепи, длина цепи. 

Неразветвленные и разветвленные цепные реакции. Кинетика 

неразветвлённых цепных реакций. Стадии разветвленной 

цепной реакции. Вероятность обрыва и разветвления цепи. 

Развитие разветвленных цепных реакций во времени, 

стационарный и нестационарный режимы течения реакции. 

Предельные явления в разветвлённых реакциях. Нижний и 

верхний пределы воспламенения (взрыва) цепной реакции. 

Полуостров воспламенения. 

8.  Катализ Гомогенный и гетерогенный катализ. Автокатализ. Основные 

закономерности каталитических реакций. Влияние 

катализатора на термодинамические и кинетические 

характеристики химических реакций. Селективность действия 

катализатора. Каталитическая активность, удельная 

каталитическая активность. Гомогенный катализ. Слитный и 

раздельный механизмы каталитических реакций, 

энергетические диаграммы взаимодействия реагентов с 

катализатором. Общий и специфический кислотно-основный 

катализ. Эффективная константа скорости реакции, 

катализируемой веществами с кислотно-основными 

свойствами. Каталитические константы скорости реакции. 

Гетерогенный катализ. Скорость гетерогенно-каталитической 

реакции. Типы гетерогенных катализаторов. Закон 

действующих поверхностей. Роль адсорбции в гетерогенном 

процессе. Кинетика гетерогенно-каталитических реакций, не 

лимитируемых диффузией. Отравление катализаторов. 

Содержание занятий семинарского типа 
№ 

п/п 
Наименование тем (разделов) Тип Содержание занятий семинарского типа 

1.  Химическая термодинамика ПЗ Расчёт теплоты, работы и изменения внутренней 

энергии в процессах с участием идеального газа. 

Расчет тепловых эффектов химических реакций при 

V=const и P=const и теплоты фазовых превращений при 

298 К. 

Расчет тепловых эффектов реакций, теплоты 

образования и теплоты фазовых переходов при 

заданной температуре с использованием справочных 

данных. 

Расчет абсолютной энтропии вещества при заданной 

температуре. Расчет изменения энтропии в химических 

реакциях при заданной температуре. 

Расчет ΔG0 и ΔА0для химических процессов. 

Итоговое занятие по темам: «Первый и второй законы 

термодинамики». 

Расчет эмпирической константы химического 

равновесия из экспериментальных данных о 

равновесных давлениях и концентрациях реагентов. 

Определение направления самопроизвольного 

протекания химической реакции при P=const, T=const 

на основании уравнения изотермы Вант-Гоффа. 

Вычисление константы равновесия химической 

реакции. 

Определение термодинамических характеристик 

химической реакции (энтальпии, энтропии, энергии 
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Гиббса) из экспериментальной зависимости константы 

равновесия от температуры. 

ЛР Определение средней теплоемкости твердых и жидких 

веществ методом смешения 

Определение химического равновесия в гетерогенных 

системах (исследование карбонатов) 

2.  Фазовые равновесия в 

однокомпонентных системах 

ПЗ Расчет давления насыщенного пара и теплоты 

испарения (возгонки) при заданной температуре на 

основании справочных данных о температурах кипения 

(возгонки) веществ при давлении ниже атмосферного. 

Нахождение координат тройной точки по 

температурной зависимости давления насыщенного 

пара вещества. 

Расчет температуры плавления вещества при заданном 

внешнем давлении (в приближении линейной 

зависимости температуры плавления от давления). 

Вычисление термодинамических функций фазовых 

превращений (ΔН, ΔU, ΔS, ΔA, ΔG) на основании 

экспериментальных зависимостей давления 

насыщенного пара от температуры. 

ЛР Определение давления насыщенного пара 

индивидуальных жидкостей динамическим методом 

(методом точек кипения) 

3.  Термодинамическая теория 

растворов 

ПЗ Определение парциальных молярных величин 

компонентов раствора из экспериментальных 

зависимостей экстенсивного свойства раствора от 

концентрации. 

Расчет изменения объема, энтальпии, энтропии, 

энергии Гиббса при образовании бинарного идеального 

раствора. Закон Рауля. Расчет термодинамических 

функций смешения для реальных растворов при 

заданной температуре. Расчет активностей, 

коэффициентов активности и относительного 

химического потенциала компонентов раствора по 

экспериментальной зависимости давления 

насыщенного пара от концентрации для стандартного 

состояния "чистое вещество” 

Вычисление относительного понижения давления пара 

растворителя, повышения температуры начала 

кипения, понижения температуры начала 

отвердевания, осмотического давления для 

разбавленного раствора нелетучего вещества в летучем 

растворителе при данной концентрации раствора. 

ЛР Определение молярной массы растворенного вещества 

криоскопическим методом 

4.  Фазовые равновесия в 

многокомпонентных системах 

ПЗ Правило фаз Гиббса, расчет числа степеней свободы в 

заданной фазовой области. Правило рычага, его 

применение для определения количества равновесных 

фаз. Вычисление количества компонента, которое 

необходимо добавить к системе заданного состава, для 

перевода ее в новое состояние с другим содержанием 

компонентов. 

Применение правила фаз Гиббса к анализу диаграмм 

плавкости изоморфно и неизоморфно 

кристаллизующихся веществ с одной эвтектикой, с 

образованием устойчивого соединения (неустойчивого 

соединения, с ограниченной растворимости 

компонентов в твердом состоянии), анализ. 

ЛР Изучение равновесий "жидкость-пар" в двойных 

жидких системах 

Изучение кристаллизации из раствора при низких 

температурах 
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5.  Растворы электролитов ПЗ Сильные и слабые электролиты. Определение степени 

диссоциации на основании величины константы 

диссоциации.  Изменение степени и константы 

диссоциации при добавлении в раствор сильного 

электролита с общим ионом. Расчет 

термодинамических параметров процесса диссоциации 

на основе температурной зависимости константы 

диссоциации. Расчет рН для растворов сильных и 

слабых электролитов. 

Связь активности электролита со средними ионными 

активностями и средними ионными коэффициентами 

активности. Ионная сила раствора. Правило ионной 

силы. Предельный закон Дебая-Хюккеля. Расчет 

активностей, средних ионных активностей и средних 

ионных коэффициентов активности. Определение pH 

растворов сильных электролитов. 

Произведение растворимости. Расчет растворимости 

малорастворимых солей. Влияние посторонних 

электролитов на растворимость малорастворимых 

соединений. 

Расчет электропроводности растворов электролитов 

при бесконечном разведении на основании значений 

предельных молярных электрических проводимостей 

ионов и из экспериментальных данных по 

электропроводности растворов различной 

концентрации. Подвижности (абсолютные скорости 

движения) и числа переноса ионов. Определение 

степени и константы диссоциации слабых 

электролитов, теплоты диссоциации, растворимости 

труднорастворимых соединений на основании 

измерений электропроводности. 

ЛР Изучение зависимости электрической проводимости 

растворов слабых электролитов от концентрации 

Изучение зависимости электрической проводимости 

растворов сильных электролитов от концентрации 

6.  Электрохимические системы 

(цепи) 

ПЗ Условная запись электрода, гальванического элемента. 

Правильно разомкнутый гальванический элемент. 

Определение знаков электродов гальванического 

элемента и направления протекания электродного 

процесса. Запись уравнения реакции, протекающей в 

гальваническом элементе, определение ее направления. 

Уравнение Нернста для различных электродов и 

гальванического элемента. Расчет ЭДС химических и 

концентрационных гальванических элементов. 

Определение констант равновесия, термодинамических 

характеристик реакций, протекающих в 

гальваническом элементе. Расчет   раствора, 

активностей и коэффициентов активности, 

произведения растворимости. 

ЛР Измерение Э.Д.С. химического элемента Якоби-

Даниэля. Определение электродных потенциалов 

Определение термодинамических функций реакций, 

протекающих в окислительно-восстановительных 

элементах 

7.  Химическая кинетика ПЗ Расчет константы скорости реакции на основании 

экспериментальных данных об изменении свойства 

системы во времени 

Определение порядка реакции, константы скорости и 

времени полупревращения на основе данных 

кинетических измерений.  Расчет глубины протекания 

реакции к указанному моменту времени. 
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Расчет констант скоростей и текущих концентраций 

для обратимых, параллельных и последовательных 

реакций первого порядка. 

Метод стационарных концентраций, его практическое 

использование при составлении кинетических 

уравнений. 

Влияние температуры на скорость химических 

реакций. Правило Вант-Гоффа и уравнение Аррениуса. 

Вычисление температурного коэффициента Вант-

Гоффа. Расчет констант скорости и времени 

полупревращения при различных температурах. 

Теория активных (бинарных) соударений. Подсчет 

общего числа столкновений реагирующих молекул в 

единицу времени в единице объема. Нахождение доли 

активных молекул. Расчет константы скорости, 

предэкспоненциального множителя (фактора 

соударений) и стерического множителя на основании 

уравнений теории. 

Вычисление квантового выхода и количества 

прореагировавшего вещества для фотохимической 

реакции. 

Составление кинетических уравнений для 

неразветвленных цепных реакций. Связь эффективной 

константы скорости цепной реакции с константами 

скоростей отдельных стадий. Расчет длины цепи 

реакции. 

ЛР Изучение скорости разложения пероксида водорода 

газометрическим методом 

Изучение скорости реакции йодирования ацетона 

8.  Катализ ПЗ Общие закономерности каталитических реакций. 

Снижение энергии активации – главная причина 

увеличения скорости каталитической реакции. 

Слитный и раздельный механизмы каталитического 

взаимодействия, составление кинетических уравнений. 

ЛР Изучение скорости разложения пероксида водорода 

газометрическим методом 

Изучение скорости реакции йодирования ацетона 

Содержание самостоятельной работы 
№ 

п/п 
Наименование тем (разделов) Содержание самостоятельной работы 

1.  Химическая термодинамика Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

2.  Фазовые равновесия в 

однокомпонентных системах 

Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

3.  Термодинамическая теория 

растворов 

Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

4.  Фазовые равновесия в 

многокомпонентных системах 

Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

5.  Растворы электролитов Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

6.  Электрохимические системы 

(цепи) 

Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

7.  Химическая кинетика Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

8.  Катализ Повторение лекционного материала. Подготовка к 

практическим занятиям и лабораторным работам 

3. Оценочные материалы для проведения текущего контроля успеваемости и 

промежуточной аттестации обучающихся по дисциплине (модулю) 

По дисциплине (модулю) предусмотрены следующие виды контроля качества 

освоения: 

 текущий контроль успеваемости; 
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 промежуточная аттестация обучающихся по дисциплине (модулю). 

3.1. Оценочные материалы для проведения текущей аттестации по дисциплине 

(модулю) 
№ 

п/п 

Контролируемые темы (разделы) Наименование оценочного средства 

1.  Химическая термодинамика Контрольная работа 

2.  Фазовые равновесия в однокомпонентных системах Контрольная работа 

3.  Термодинамическая теория растворов Контрольная работа 

4.  Фазовые равновесия в многокомпонентных системах Контрольная работа 

5.  Растворы электролитов Контрольная работа 

6.  Электрохимические системы (цепи) Контрольная работа 

7.  Химическая кинетика Контрольная работа 

8.  Катализ Контрольная работа 

3.1.1 Типовые контрольные задания или иные материалы, необходимые для оценки 

знаний, умений, навыков и (или) опыта деятельности в процессе текущего контроля 

успеваемости 

Контрольный работа 

Задания по контрольной работе №1 

1. Приведите выражения, соответствующие двум следствиям из закона Гесса на 

произвольном примере. 

2. При температуре 300 К идеальный газ изотермически и обратимо расширяется от 0,01 до 

10 м3. Количество поглощенной при этом теплоты равно 17,26 кДж. Сколько молей газа 

участвует в этом процессе? 

 3. Температурная зависимость теплоты образования UPb3 по реакции:  

U(тв) + 3Pb(ж) = UPb3(тв) выражается уравнением: 

∆𝑟𝐻° = −24.556 + 19.875 ∙ 10−6 ∙ 𝑇2 − 20.356 ∙ 10−9 ∙ 𝑇3 

Рассчитайте ∆𝑟𝐶𝑝
°  для этой реакции при 1000 К, не прибегая к справочным данным. 

4. Как зависит от температуры энергия Гиббса системы? Дайте обоснованный ответ. 

5. Пользуясь справочными данными, рассчитайте абсолютную энтропию 42 г СО при 500 

К и давлении 1, 5 атм. Газ считать идеальным. 

6. Рассчитайте изменение энергии Гельмгольца в реакции С4Н10 = С4Н6 + 2Н2, протекающей 

в газовой фазе при 300 К, если тепловой эффект этой реакции при постоянном давлении 

равен 237 кДж, а изменение энтропии 230 Дж/К. 

Задания по контрольной работе №2 

1. Какие факторы влияют на константы равновесия Кр и Кс, если реагирующую систему 

рассматривать как идеальную? 

2. Диссоциация четырехокиси азота протекает по уравнению: N2O4 = 2NO2. При 298 К и Р 

= 1,0·105 Па N2O4 диссоциирует на 18,5%. Рассчитайте степень диссоциации при той же 

температуре и давлении 0,5·105 Па. 

3. Определите направление протекания реакции CH4 + H2O(г) = CO + 3H2 при 1000 К: 

а) в стандартных условиях; 

б) при следующих исходных парциальных давлениях реагентов:  

Р(СН4) = 0,203 атм,    Р(Н2О) = 1,013 атм,  

Р(СО) = 10,13 атм,    Р(Н2)  = 2,026 атм. 

Для расчета константы равновесия воспользуйтесь справочными данными. 

4. Что называется «составляющими» системы? 

5. При давлении 1,01·105 Па в точке плавления (−38,87 °С) жидкая ртуть имеет плотность 

13,69 г/см3, а твердая – 14,19 г/см3. Рассчитайте температуру плавления ртути при давлении 

3·108 Па, если удельная теплота плавления равна 9,74 Дж/г. 

6. Давление насыщенного пара над 𝐻2𝑆𝑂4 при 178 °С равно 666 Па, а при 211,5 °С – 2666 

Па. Чему равно давление насыщенного пара над серной кислотой при 300 °С? 

Задания по контрольной работе №3 

1. Укажите, какими свойствами и какого компонента – растворителя или растворенного 
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вещества – определяется величина эбуллиоскопической постоянной. 

2. Какие из следующих утверждений справедливы для совершенного бинарного раствора 

при постоянной температуре? 

а) закон Рауля соблюдается для каждого компонента раствора: Рi = Рi°хi; 

б) объем смешения ∆Vсм = 0; 

в) энтропия смешения ∆Sсм = 0; 

г) энергия Гиббса смешения ∆Gсм = 0; 

д) теплота смешения ∆Hсм = 0. 

3. Температура плавления фенола равна 40°С. Раствор, содержащий 0,172 г ацетанилида 

(C8H9ON) в 12,54 г фенола, отвердевает при 39,25°С. Вычислить криоскопическую 

постоянную фенола и его удельную теплоту плавления. Изотонический коэффициент Вант-

Гоффа принять равным единице. 

4. При образовании 1 моля раствора Si – Mn, мольная доля кремния в котором равна 0,3, 

выделилось 28700 Дж теплоты. Парциальная молярная теплота растворения марганца в 

растворе этого состава равна −3770 Дж/моль. Рассчитайте парциальную молярную теплоту 

растворения кремния в этом растворе. 

Задания по контрольной работе №4 

1. Напишите выражение зависимости эквивалентной электропроводности сильных 

электролитов от концентрации. 

2. Нарисуйте схематически график зависимости среднеионного коэффициента активности 

сильного электролита от ионной силы раствора (в широком диапазоне концентраций). 

3. На основании справочных данных о величине произведения растворимости BaSO4 

рассчитайте растворимость этой соли в воде и в растворе 0,003 М Na2SO4 при 298 К. 

4. Пользуясь справочными данными о средних ионных коэффициентах активности 

электролитов для водного раствора ZnCl2 с моляльностью 3,0 при температуре 25оС 

вычислите среднюю ионную моляльность, среднюю ионную активность и полную 

активность электролита.  

5. Молярная электропроводность при бесконечном разбавлении раствора уксусной 

кислоты в 1,5 раза больше такой же электропроводности гидроксида аммония. Растворы 

0,1М уксусной кислоты и 0,05М гидроксида аммония имеют одинаковую удельную  

электропроводность. Каково соотношение степеней диссоциации этих электролитов в 

данных растворах? (Что больше?). 

Задания по контрольной работе №5 

1. Запишите уравнение Нернста для потенциала электрода I-го рода. От чего зависит 

величина и знак потенциала такого электрода? 

2. К какому типу относится данный гальванический элемент (химический, 

концентрационный, с переносом, без переноса)? Напишите уравнение реакции, 

протекающей в данном элементе. 

Pt | Hg-Zn(амальгама) |   ZnSO4    | Zn-Hg(амальгама)|  Pt 

а1                                                а2 

3. По справочным данным о стандартных электродных потенциалах вычислите 

стандартную ЭДС элемента и произведение растворимости при 298 K для AgBr. 

4. Пользуясь справочными данными, рассчитайте ЭДС гальванического элемента при 

298 К, состоящего из приведенных электродов. Моляльные концентрации 

электролитов в электродах т1 и т2. Ионные коэффициенты активности вычислите 

по уравнению первого приближения теории Дебая-Хюккеля. Составьте схему 

гальванического элемента, состоящего из указанных электродов. 

Электрод I т1 Электрод II т2 

KCl│AgCl│Ag 0,005 ZnSO4│Zn   0,002 

5. Составьте условную запись гальванического элемента без жидкостных соединений 

(«без переноса»), в котором при T = 298 K самопроизвольно протекает реакция Pb + 

Hg2Cl2 = PbCl2 + 2Hg. Вычислите стандартную ЭДС элемента, термодинамическую 
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константу равновесия Ka, реакции. 

Задания по контрольной работе №6 

1. Зависит ли от исходных концентраций реагирующих веществ период 

полупревращения для реакции второго порядка. Приведите математическое 

выражение для случая, когда начальные концентрации реагентов равны. 

2. Какими данными надо располагать для расчета максимально возможного количества 

промежуточного вещества в последовательной реакции первого порядка 

CBA
kk
 21

? Как зависит высота максимума кривой  fcB   от отношения 

констант 1

2

k
k

? 

3. Для некоторой реакции получены следующие экспериментальные данные: 

0c
, моль/л 

0,02 0,04 0,06 0,08 

2
1

, мин 
6,3 6,3 6,3 6,3 

Можно ли сделать вывод о порядке данной реакции? 

4. Реакция термического разложения этана является реакцией первого порядка. При 

550 C0

 константа скорости реакции равна 
15105,2  c , а при 630 C0

 - 
15105,141  c

. Рассчитайте энергию активации и предэкспоненциальный множитель уравнения 

Аррениуса. 

5. При смешении равных объемов полумолярных растворов 22OH  и HCOH , 

взаимодействующих по уравнению OHHCOOHHCHOOH 222  через 20 мин. 

Прореагировало 80% исходных веществ (реакция 2-го порядка). Сколько времени 

потребуется для того, чтобы реакция прошла на ту же глубину, если растворы 

исходных реагентов разбавить вдвое, а затем смешать? 

Задания по контрольной работе №7 

1. Какие реакции называются цепными? Дайте определение и назовите основные стадии 

цепного процесса. 

2. Что представляет собой активированный комплекс и чем он отличается от активных 

молекул? 

3. Для разложения пероксида ROOR в растворителе SH предполагается следующая 

последовательность реакций: 

  1) ROOR → 2RO·    (k1) 

  2) RO· + SH → ROH + S·   (k2)  

  3) S· + ROOR → SOR + RO·   (k3)  

  4) 2S· → S2     (k4)  

Пользуясь методом стационарных концентраций, выведите кинетическое  уравнение для 

скорости разложения пероксида    − 
𝑑 [𝑅𝑂𝑂𝑅]

𝑑 𝑡
. 

4. Предэкспоненциальный множитель мономолекулярного разложения диацетила при 

285 °С равен 8,0·1015 с−1. Вычислите энтропию активации этой реакции. Трансмиссионный 

множитель примите равным единице. 

3.1.2. Методические материалы, определяющие процедуры оценивания знаний, 

умений, навыков и (или) опыта деятельности в ходе текущего контроля успеваемости 

Контрольная работа 

Оценивается не только глубина знаний поставленных вопросов, но и умение 

изложить письменно. 

Критерии оценивания: последовательность, полнота, логичность изложения, анализ 

различных точек зрения, самостоятельное обобщение материала. Изложение материала без 

фактических ошибок. 

Оценка «отлично» ставится в случае, когда соблюдены все критерии. 
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Оценка «хорошо» ставится, если обучающийся твердо знает материал, грамотно и 

по существу излагает его, знает практическую базу, но допускает несущественные 

погрешности.  

Оценка «удовлетворительно» ставится, если обучающийся освоил только основной 

материал, но не знает отдельных деталей, допускает неточности, недостаточно правильные 

формулировки, нарушает последовательность в изложении материала, затрудняется с 

ответами, показывает отсутствие должной связи между анализом, аргументацией и 

выводами.  

Оценка «неудовлетворительно» ставится, если обучающийся не отвечает на 

поставленные вопросы. 

3.2. Оценочные материалы для проведения промежуточной аттестации 

3.2.1. Критерии оценки результатов обучения по дисциплине (модулю) 
Шкала 

оценивания 

Результаты 

обучения 
Показатели оценивания результатов обучения 

ОТЛИЧНО Знает: - обучающийся глубоко и всесторонне усвоил материал, уверенно, 

логично, последовательно и грамотно его излагает, опираясь на знания 

основной и дополнительной литературы, 

- на основе системных научных знаний делает квалифицированные 

выводы и обобщения, свободно оперирует категориями и понятиями. 

Умеет: - обучающийся умеет самостоятельно и правильно решать учебно-

профессиональные задачи или задания, уверенно, логично, 

последовательно и аргументировано излагать свое решение, используя 

научные понятия, ссылаясь на нормативную базу. 

Владеет: - обучающийся владеет рациональными методами (с использованием 

рациональных методик) решения сложных профессиональных задач, 

представленных деловыми играми, кейсами и т.д.; 

При решении продемонстрировал навыки 

- выделения главного, 

- связкой теоретических положений с требованиями руководящих 

документов, 

- изложения мыслей в логической последовательности, 

- самостоятельного анализа факты, событий, явлений, процессов в их 

взаимосвязи и диалектическом развитии. 

ХОРОШО Знает: - обучающийся твердо усвоил материал, достаточно грамотно его 

излагает, опираясь на знания основной и дополнительной литературы,  

- затрудняется в формулировании квалифицированных выводов и 

обобщений, оперирует категориями и понятиями, но не всегда 

правильно их верифицирует. 

Умеет: - обучающийся умеет самостоятельно и в основном правильно решать 

учебно-профессиональные задачи или задания, уверенно, логично, 

последовательно и аргументировано излагать свое решение, не в 

полной мере используя научные понятия и ссылки на нормативную 

базу. 

Владеет: - обучающийся в целом владеет рациональными методами решения 

сложных профессиональных задач, представленных деловыми играми, 

кейсами и т.д.;  

При решении смог продемонстрировать достаточность, но не 

глубинность навыков, 

- выделения главного, 

- изложения мыслей в логической последовательности, 

- связки теоретических положений с требованиями руководящих 

документов, 

- самостоятельного анализа факты, событий, явлений, процессов в их 

взаимосвязи и диалектическом развитии. 

УДОВЛЕТВО- 

РИТЕЛЬНО 

Знает: - обучающийся ориентируется в материале, однако затрудняется в его 

изложении; 

- показывает недостаточность знаний основной и дополнительной 

литературы; 

- слабо аргументирует научные положения; 

- практически не способен сформулировать выводы и обобщения; 
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- частично владеет системой понятий. 

Умеет: - обучающийся в основном умеет решить учебно-профессиональную 

задачу или задание, но допускает ошибки, слабо аргументирует свое 

решение, недостаточно использует научные понятия и руководящие 

документы. 

Владеет: - обучающийся владеет некоторыми рациональными методами 

решения сложных профессиональных задач, представленных деловыми 

играми, кейсами и т.д.; 

При решении продемонстрировал недостаточность навыков  

- выделения главного, 

- изложения мыслей в логической последовательности, 

- связки теоретических положений с требованиями руководящих 

документов, 

- самостоятельного анализа факты, событий, явлений, процессов в их 

взаимосвязи и диалектическом развитии. 

НЕУДОВЛЕТВО- 

РИТЕЛЬНО 

Знает: - обучающийся не усвоил значительной части материала; 

-  не может аргументировать научные положения; 

- не формулирует квалифицированных выводов и обобщений; 

- не владеет системой понятий. 

Умеет: обучающийся не показал умение решать учебно-профессиональную 

задачу или задание. 

Владеет: не выполнены требования, предъявляемые к навыкам, оцениваемым 

«удовлетворительно». 

3.2.2. Контрольные задания и/или иные материалы для проведения промежуточной 

аттестации 

Список вопросов для устных ответов (варианты теста) 

1. Первый закон термодинамики, формулировки и математическое выражение. 

Внутренняя энергия системы. Теплота и работа как формы передачи энергии. 

Первый закон термодинамики применительно к изотермическому, изобарному и 

изохорному процессам. 

2. Теплоемкость идеального газа. Изохорная и изобарная молярные теплоемкости. 

Связь между ними для идеального газа. Зависимость изобарной теплоемкости от 

температуры и агрегатного состояния вещества.  

3. Термохимия. Тепловые эффекты химических реакций при постоянном давлении и 

постоянном объеме. Закон Гесса. Следствия из закона Гесса. Стандартные теплоты 

сгорания и образования. Связь тепловых эффектов химических реакций при 

постоянном давлении и постоянном объеме. Их использование для нахождения 

тепловых эффектов химических реакций. Проиллюстрируйте на произвольном 

примере.  

4. Вывод и анализ уравнения Кирхгофа. Использование интегральных форм уравнения 

для вычисления тепловых эффектов химических процессов при заданной 

температуре. 

5. Второе начало термодинамики. Энтропия, ее основные свойства. Вывод выражения 

для полного дифференциала энтропии. Расчет изменения энтропии в процессах с 

участием идеального газа. Зависимость энтропии от параметров состояния. 

Изменение энтропии в процессе смешения идеальных газов. 

6. Зависимость энтропии вещества от температуры. Изобразите схематически график 

этой зависимость в температурном интервале, включающем в себя температуры 

плавления и кипения вещества. Графический и аналитический расчет абсолютной 

энтропии. 

7. Самопроизвольные и несамопроизвольные процессы. Второе начало 

термодинамики. Математическое выражение 2-го закона термодинамики в 

изолированной системе. Изобразите характер изменения энтропии в 

самопроизвольном процессе, протекающем в изолированной системе. 

8. Объединенное уравнение I и II законов термодинамики. Энергия Гиббса и энергия 

Гельмгольца, свойства. 
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9. Вывод выражения для полного дифференциала энергии Гиббса. Зависимость 

энергии Гиббса от давления и температуры.  

10. Вывод выражения для полного дифференциала энергии Гельмгольца. Зависимость 

энергии Гельмгольца от температуры и объема. 

11. Равновесный выход химической реакции. Выразите в общем виде константу 

равновесия PK  для реакции через равновесное количество молей аммиака, равное x

, и общее давление в системе P , если для проведения реакции исходные вещества 

взяты в стехиометрических количествах. 

12. Термодинамическая и эмпирическая константы химического равновесия. Методы 

расчета константы равновесия  при KT 298 . 

13. Влияние общего давления и примеси инертного газа на равновесный выход 

продуктов реакции. Рассмотрите на произвольном примере газофазной реакции. 

14. Влияние температуры на химическое равновесие. Вывод и анализ уравнения 

изобары Вант-Гоффа. Приближенное и уточненное интегрирование уравнения. 

Приведите пример химической реакции, для которой константа равновесия 

возрастает (убывает) с увеличением температуры. 

15. Особенности химического равновесия в гетерогенных системах. Примеры 

выражения константы химического равновесия для гетерогенных реакций. Влияние 

давления и добавок инертного газа на сдвиг химического равновесия. 

16. Определение среднего и истинного теплового эффекта химической реакции на 

основании экспериментальных данных о зависимости константы равновесия от 

температуры. Аналитические и графические методы. 

17. Фазовые переходы первого рода. Основные понятия: фаза, составляющее систему 

вещество, независимый компонент, число степеней свободы. Правило фаз Гиббса. 

Фазовая диаграмма однокомпонентной системы, описание кривых и характерных 

точек диаграммы. Применение правила фаз к диаграмме. Какое максимальное число 

фаз может находиться в равновесии в однокомпонентной системе? 

18. Фазовые равновесия в однокомпонентной системе. Диаграмма состояния с тройной 

точкой. Описание кривых и характерных точек на диаграмме. Правило фаз Гиббса. 

19. Интегральные формы уравнения Клапейрона-Клаузиуса. Приведите уравнения, 

выражающие зависимость давления насыщенного пара над жидкой фазой от 

температуры при условиях: а)  TfΔH  , б) вT+а=Δc  . Какому из приведенных 

выше условий отвечает линейная зависимость в координатах )1(ln TfP  ? Пар 

считать идеальным газом. 

20. Дайте определение температуры кипения жидкости. Зависимость теплоты 

испарения от температуры. Графическое представление указанной зависимости. 

Укажите область температур, для которой можно пренебречь влиянием температуры 

на теплоту испарения.  

21. Диаграммы кипения бинарных систем с полной взаимной растворимостью 

компонентов. Законы Гиббса-Коновалова. Применение правила фаз к исследованию 

диаграмм кипения. 

22. Равновесие “жидкость-пар” в двухкомпонентных системах. Диаграммы “давление-

состав”, “температура-состав”, “состав пара-состав жидкости” для систем с 

положительными отклонениями от закона Рауля. 

23. Диаграмма состояния двухкомпонентной системы А-В характеризуется минимумом 

на кривой «температура-состав». Компонент А является менее летучим, чем 

вещество В. Описание линий и полей диаграммы. Укажите составы дистиллята и 

кубового остатка при ректификации жидкой смеси, с большим (меньшим) 

содержанием компонента А по сравнению с азеотропной смесью.    

24. Основы разделения жидких бинарных смесей перегонкой и ректификацией. 

Возможно ли двухкомпонентную систему, характеризующуюся наличием азеотропа 
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(состав не совпадает с азеотропным), разделить на чистые компоненты? Приведите 

пояснение. 

25. Парциальные молярные свойства (величины) компонентов раствора.  Связь 

парциальных молярных свойств с общим свойством и составом системы. Уравнения 

Гиббса-Дюгема. 

26. Идеальные растворы. Свойства. Функции смешения. Уравнения для расчета энергии 

Гиббса и энтальпии смешения при образовании идеальных растворов из чистых 

компонентов. Приведите примеры систем, представляющих практически идеальный 

раствор в жидкой фазе. 

27. Активность, коэффициент активности компонента раствора. Экспериментальное 

определение коэффициента активности компонента раствора по величине давления 

его насыщенного пара. 

28. Предельно разбавленные растворы. Законы Рауля и Генри, их применимость для 

описания зависимости давления насыщенного пара от состава раствора. Уравнения 

для химического потенциала растворителя и растворенного вещества. 

29. Осмос, осмотическое давление. Причины, вызывающие переход растворителя через 

полупроницаемую перегородку. Уравнение, связывающее осмотическое давление с 

концентрацией раствора. Определения молярной массы растворенного вещества по 

данным измерения осмотического давления. 

30. Коллигативные свойства растворов нелетучих веществ в летучем растворителе. 

Эбулиоскопический и криоскопический методы определения молярной массы 

растворенного вещества. 

31. Растворы сильных электролитов. Основные положения теории Дебая-Хюккеля. 

Зависимость среднего ионного коэффициента активности от ионной силы раствора 

в разбавленных и концентрированных растворах сильных электролитов.  

32. Зависимость электропроводности растворов сильных электролитов от 

концентрации. Электрофоретический и релаксационный эффекты снижения 

электропроводности. В каких опытах подтверждается наличие или отсутствие этих 

эффектов торможения? 

33. Растворы сильных электролитов. Основные положения теории Дебая-Хюккеля. 

Зависимость среднего ионного коэффициента активности от ионной силы раствора 

в разбавленных и концентрированных растворах сильных электролитов.  

34. Ионная сила раствора. Влияние посторонних электролитов на средний ионный 

коэффициент активности данного сильного электролита. Правило ионной силы 

раствора Льюиса-Рендала, область его применимости.  

35. Молярная и удельная электрические проводимости растворов электролитов, 

понятие, единицы измерения.  

36. Зависимость молярной и удельной электропроводностей от концентрации, 

температуры и природы растворителя. Объясните характер указанных зависимостей 

для слабых и сильных электролитов. 

37. Растворы слабых электролитов. Основные положения теории Аррениуса. Вывод и 

анализ закона разведения Оствальда для электролита валентного типа 1:1.  

38. Влияние концентрации и температуры на константу диссоциации и степень 

диссоциации слабых электролитов. Зависимость электропроводности растворов 

слабых электролитов от концентрации. 

39. Молярная и удельная электрические проводимости растворов электролитов, 

понятие, единицы измерения. Зависимость молярной и удельной 

электропроводностей от концентрации и природы растворителя.  

40. Приведите аналитические выражения двух законов Кольрауша: уравнения 

квадратного корня,  cf , и закона независимого движения ионов. Для каких 

электролитов (слабых или сильных) и при каких условиях справедливы эти 

выражения? 
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41. Классификация гальванических элементов. Химические гальванические элементы, 

понятие и примеры.  

42. Нормальный элемент Вестона: устройство элемента, электродные полуреакции, 

уравнение самопроизвольной реакции, уравнение Нернста, области его применения.  

43. Концентрационные цепи. Уравнение Нернста для концентрационного элемента, 

составленного из двух амальгамных электродов. 

44. Зависимость ЭДС от активностей участников электрохимической реакции, 

протекающей в гальваническом элементе. Вывод и анализ уравнения Нернста.  

45. Элемент Даниэля-Якоби: устройство элемента, электродные полуреакции, 

уравнение самопроизвольной реакции, уравнение Нернста.  

46. Концентрационные цепи. Уравнение Нернста для концентрационного элемента, 

составленного из двух амальгамных электродов. 

47. Классификация электродов. Газовые электроды определение, примеры. Вывод и 

анализ уравнений, выражающих зависимость потенциала водородного и хлорного 

электродов от активности ионов и  давления газа. Схема и область применения 

водородного электрода. 

48. Классификация электродов. Электроды второго рода, определение примеры. 

Запишите электродную реакцию и уравнение Нернста для выбранного электрода.  

49. Влияние концентрации потенциалопределяющих ионов, рН и ионной силы раствора 

на потенциал электрода. Каломельный электрод: схема электрода, электродные 

полуреакции, приготовление, область применения. 

50. Классификация электродов. Окислительно-восстановительные электроды: 

определение, примеры, электродные полуреакции. Вывод и анализ уравнения 

Нернста для электродов данного типа.  

51. Хингидронный электрод: схема электрода, электродные полуреакции, 

приготовление, область применения.  

52. Вывод и анализ интегральной формы кинетического уравнения необратимой 

гомогенной реакции 0-го порядка. Изобразите схематически кинетические кривые 

для исходного вещества и продукта реакции, а также приведите математические 

выражения, описывающие ход этих кривых. Выведите выражение для времени 

полупревращения исходного вещества. 

53. Вывод и анализ интегральной формы кинетического уравнения необратимой 

гомогенной реакции 1-го порядка. Изобразите схематически кинетические кривые 

для исходного вещества и продукта реакции, а также приведите математические 

выражения, описывающие ход этих кривых. Выведите выражение для времени 

полупревращения исходного вещества. 

54. Необратимые гомогенные реакции 2-го порядка с равными начальными 

концентрациями реагентов. Вывод интегральной формы кинетического уравнения. 

Кинетическая кривая, уравнение кинетической кривой. Приведите 

дифференциальную и интегральную формы (без вывода) кинетического уравнения 

односторонней гомогенной реакции второго порядка «A + B → продукты», 

протекающей при постоянных температуре и объеме, если концентрации 

реагирующих веществ A и B  в момент начала реакции не равны друг другу.  

55. Вывод и анализ интегральной формы кинетического уравнения необратимой 

гомогенной реакции 3-го порядка. Изобразите схематически кинетические кривые 

для исходного вещества и продукта реакции, а также приведите математические 

выражения, описывающие ход этих кривых. Выведите выражение для времени 

полупревращения исходного вещества. 

56. Параллельные реакции первого порядка. Запишите систему дифференциальных 

кинетических уравнений, описывающую параллельные гомогенные реакции 

первого порядка A → B,  А → D с константами скорости k1 и k2 соответственно. 

Вывод уравнений, позволяющих провести расчет констант скорости обеих 



20 

параллельных реакций. Как меняется соотношение между концентрациями 

продуктов реакции по мере ее протекания.  

57. Принцип независимости протекания элементарных реакций. Обратимые реакции 

первого порядка, система дифференциальных уравнений, описывающих скорости 

элементарных стадий и процесса в целом. Вывод уравнений, позволяющих провести 

расчет констант скорости обеих реакций.  Возможные виды кинетических кривых 

для исходного вещества и продукта реакции в зависимости от соотношения констант 

скорости прямой и обратной реакций. 

58. Влияние температуры на скорость химической реакции. Правило Вант-Гоффа. 

Температурный коэффициент константы скорости реакции (коэффициент Вант-

Гоффа), характер его изменения с повышением температуры.  

59. Уравнение Аррениуса. Методы определения энергии активации и 

предэкспоненциального множителя. Получите выражение, устанавливающее связь 

коэффициента Вант-Гоффа с эффективной энергией активации химической реакции. 

60. Изложите основные положения и этапы вывода кинетического уравнения теории 

активных (бинарных) соударений (ТАС). Приведите основное уравнение теории для 

случая взаимодействия одинаковых молекул и назовите входящие в него величины.   

61. Константа скорости бимолекулярной реакции, предэкспоненциальный множитель 

(фактор соударений), энергия активации. Стерический фактор, необходимость его 

введения в кинетическое уравнение теории.  

62. Изложите основные положения теории переходного состояния, сопровождая их 

соответствующей кинетической схемой. Определите смысл понятий 

«активированный комплекс», «координата реакции», «истинная энергия 

активации», в терминах теории переходного состояния.  

63. Кинетика мономолекулярных реакций в рамках теории активных соударений. Схема 

Линдемана. Поясните, при каких условиях реакция разложения в газовой фазе при 

термическом механизме активации протекает по первому порядку, а при каких – по 

второму. 

3.2.3. Методические материалы, определяющие процедуры оценивания знаний, 

умений, навыков в ходе промежуточной аттестации 

Процедура оценивания знаний (тест) 
Предлагаемое количество заданий 20 

Последовательность выборки Определена по разделам 

Критерии оценки - правильный ответ на вопрос 

«5» если правильно выполнено 90-100% тестовых заданий 

«4» если правильно выполнено 70-89% тестовых заданий 

«3» если правильно выполнено 50-69% тестовых заданий 

Процедура оценивания знаний (устный ответ) 
Предел длительности 10 минут 

Предлагаемое количество заданий 2 вопроса 

Последовательность выборки вопросов из 

каждого раздела 

Случайная 

Критерии оценки - требуемый объем и структура 

- изложение материала без фактических ошибок 

- логика изложения 

- использование соответствующей терминологии 

- стиль речи и культура речи 

- подбор примеров их научной литературы и практики 

«5» если требования к ответу выполнены в полном объеме 

«4» если в целом выполнены требования к ответу, однако есть 

небольшие неточности в изложении некоторых вопросов 

«3» если требования выполнены частично – не выдержан объем, есть 

фактические ошибки, нарушена логика изложения, 

недостаточно используется соответствующая терминологии 

Процедура оценивания умений и навыков (решение проблемно-аналитических и 
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практических учебно-профессиональных задач) 
Предлагаемое количество заданий 1  

Последовательность выборки  Случайная 

Критерии оценки: - выделение и понимание проблемы 

- умение обобщать, сопоставлять различные точки зрения 

- полнота использования источников 

- наличие авторской позиции 

- соответствие ответа поставленному вопросу 

- использование социального опыта, материалов СМИ, 

статистических данных 

- логичность изложения  

- умение сделать квалифицированные выводы и обобщения с 

точки зрения решения профессиональных задач 

- умение привести пример 

- опора на теоретические положения 

- владение соответствующей терминологией 

«5» если требования к ответу выполнены в полном объеме 

«4» если в целом выполнены требования к ответу, однако есть 

небольшие неточности в изложении некоторых вопросов. 

Затрудняется в формулировании квалифицированных 

выводов и обобщений 

«3» если требования выполнены частично – пытается обосновать свою 

точку зрения, однако слабо аргументирует научные 

положения, практически не способен самостоятельно 

сформулировать выводы и обобщения, не видит связь с 

профессиональной деятельностью 

4. Учебно-методическое и материально-техническое обеспечение дисциплины 

(модуля) 

4.1. Электронные учебные издания 

1. Казин, В. Н.  Физическая химия : учебное пособие для вузов / В. Н. Казин, 

Е. М. Плисс, А. И. Русаков. — 2-е изд., испр. и доп. — Москва : Издательство 

Юрайт, 2023. — 182 с. — (Высшее образование). — ISBN 978-5-534-11119-4. — 

Текст : электронный // Образовательная платформа Юрайт [сайт]. — URL: 

https://urait.ru/bcode/517510. 

2. Кудряшева, Н. С.  Физическая и коллоидная химия : учебник и практикум для вузов / 

Н. С. Кудряшева, Л. Г. Бондарева. — 2-е изд., перераб. и доп. — Москва : 

Издательство Юрайт, 2023. — 379 с. — (Высшее образование). — ISBN 978-5-9916-

7159-0. — Текст : электронный // Образовательная платформа Юрайт [сайт]. — URL: 

https://urait.ru/bcode/510693. 

3. Физическая и коллоидная химия. В 2 ч. Часть 1. Физическая химия : учебник для 

вузов / В. Ю. Конюхов [и др.] ; под редакцией В. Ю. Конюхова, К. И. Попова. — 2-е 

изд., испр. и доп. — Москва : Издательство Юрайт, 2023. — 259 с. — (Высшее 

образование). — ISBN 978-5-534-06719-4. — Текст : электронный // 

Образовательная платформа Юрайт [сайт]. — URL: https://urait.ru/bcode/515170. 

4.2. Электронные образовательные ресурсы 

1. Электронная библиотечная система «ЭБС ЮРАЙТ» Biblio-online.ru (ЭБС «Юрайт») 

[Электронный ресурс]. – URL: https://urait.ru/. 

2. Электронно-библиотечная система ZNANIUM [Электронный ресурс]. – URL: 

https://znanium.com/. 

3. Электронная библиотечная система «Консультант студента» [Электронный ресурс]. 

– URL: https://www.studentlibrary.ru/. 

4. e-Library.ru: Научная электронная библиотека [Электронный ресурс]. – URL: 

http://elibrary.ru/. 

5. Научная электронная библиотека «КиберЛенинка» [Электронный ресурс]. – URL: 

http://cyberleninka.ru/. 

https://urait.ru/
https://znanium.com/
https://www.studentlibrary.ru/
http://elibrary.ru/defaultx.asp
http://cyberleninka.ru/
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6. Информационная система «Единое окно доступа к образовательным ресурсам» 

[Электронный ресурс]. – URL: http://window.edu.ru/. 

7. Федеральный центр информационно-образовательных ресурсов [Электронный 

ресурс]. – URL: http://fcior.edu.ru/. 

4.3. Современные профессиональные базы данных и информационные справочные 

системы 

Обучающимся обеспечен доступ (удаленный доступ) к ниже следующим 

современным профессиональным базам данных и информационным справочным системам: 

1. Словари и энциклопедии на Академике [Электронный ресурс]. – URL: 

http://dic.academic.ru. 

2. Система информационно-правового обеспечения «Гарант» [Электронный ресурс]. – 

URL: http://ivo.garant.ru/. 

4.4. Комплект лицензионного и свободно распространяемого программного 

обеспечения, в том числе отечественного производства 

1. Лицензионное программное обеспечение: операционная система Microsoft Windows, 

пакет офисных приложений Microsoft Office. 

2. Свободно распространяемое программное обеспечение: свободные пакеты офисных 

приложений Apache Open Office, LibreOffice. 

3. Программное обеспечение отечественного производства: справочно-правовая 

система «Гарант» (Электронный периодический справочник «Система ГАРАНТ»), 

образовательная платформа ЮРАЙТ (Электронная библиотечная система «ЭБС 

ЮРАЙТ» Biblio-online.ru (ЭБС «Юрайт»)), электронно-библиотечная система 

ZNANIUM, электронная библиотечная система «Консультант студента». 

4.5. Оборудование и технические средства обучения 

Для реализации дисциплины (модуля) используются учебные аудитории для 

проведения учебных занятий, которые оснащены оборудованием и техническими 

средствами обучения, и помещения для самостоятельной работы обучающихся, которые 

оснащены компьютерной техникой с возможностью подключения к сети «Интернет» и 

обеспечены доступом в электронную информационно-образовательную среду РХТУ 

им. Д.И. Менделеева. Допускается замена оборудования его виртуальными аналогами. 
Наименование учебных аудиторий для 

проведения учебных занятий и 

помещений для самостоятельной 

работы* 

Оснащенность учебных аудиторий для проведения 

учебных занятий и помещений для самостоятельной 

работы оборудованием и техническими средствами 

обучения 

Учебные аудитории для проведения 

учебных занятий 

Учебная аудитория укомплектована специализированной 

мебелью, отвечающей всем установленным нормам и 

требованиям, оборудованием и техническими средствами 

обучения (мобильное мультимедийное оборудование). 

Помещение для самостоятельной работы Помещение оснащено компьютерной техникой с 

возможностью подключения к сети «Интернет» и 

обеспечением доступа в электронную информационно-

образовательную среду РХТУ им. Д.И. Менделеева и к 

ЭБС. 

* Номер конкретной аудитории указан в приказе об аудиторном фонде, расписании учебных занятий и 

расписании промежуточной аттестации. 

http://window.edu.ru/
http://fcior.edu.ru/
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