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ВСТУП

Навчальна дисципліна ”Фізична хімія” є складовою освітньо-професійної програми підготовки фахівців за освітньо-кваліфікаційним рівнем «_бакалавр » галузі знань __0401 – Природничі науки з напряму підготовки _6.040101 – Хімія_, спеціальності - _6.04010101 – Хімія_
Дана дисципліна нормативна за спеціальністю _6.04010101 – Хімія_.

Викладається у _4 _ семестрі _2  курсу в обсязі – _270_ год. ( 9 кредитів ECTS) зокрема: лекції – 44 год., консультації – 1 год.,  практичні 30 год., лабораторні – _60 год., самостійна робота – _135_ год. У курсі передбачено   3  змістових модулі та  3  модульні контрольні роботи. Вивчення дисципліни  завершується іспитом.
Мета дисципліни – засвоєння студентами системи теоретичних уявлень стосовно основних фізико-хімічних законів, що визначають  перебіг хімічних процесів, та практичних умінь в галузі дослідження фізико-хімічних параметрів хімічних процесів. 

Завдання – навчити студентів розуміти і вміти пояснювати основні фізико-хімічні закономірності перебігу різноманітних хімічних процесів та обирати адекватні експериментальні методики їх дослідження. 

Структура курсу. Курс складається з лекційних та практичних занять, а також лабораторних робіт з основних розділів фізичної хімії, а саме: хімічної термодинаміки, фізхімії розчинів та гетерогенних систем, фізхімії розчинів електролітів, основ статистичної термодинаміки. Матеріал розбитий на 3 модулі, вивчення кожного з яких закінчується написанням модульної контрольної роботи.

В результаті вивчення навчальної дисципліни студент повинен

знати: формулювання, фізичний зміст та математичний запис основних фізико-хімічних законів; 
вміти: застосовувати основні фізико-хімічні закони для пояснення тих чи інших особливостей та умов перебігу хімічних процесів, для практичних розрахунків різноманітних фізико-хімічних характеристик хімічних процесів, а також експериментально ці характеристики визначати. 

Місце дисципліни (в структурно-логічній схемі підготовки фахівців відповідного напряму). Дисципліна “Фізична хімія” є нормативною дисципліною з циклу професійної підготовки бакалаврів за напрямом “Хімія”. 

Зв’язок з іншими дисциплінами. “Фізична хімія” вивчається після засвоєння основ фізики, математики, а також основ загальної та неорганічної хімії, наряду з такими дисциплінами як аналітична та органічна хімія. Курс є базовим для вивчення таких нормативних дисциплін як “Фізична хімія процесів”, “Колоїдна хімія”, “Фізичні методи дослідженння в хімії”, та всіх спецкурсів кафедри фізичної хімії.

Контроль знань і розподіл балів, які отримують студенти 
впродовж вивчення дисципліни

Контроль здійснюється за модульно-рейтинговою системою.

У змістовий модуль 1 (ЗМ1) входять теми 1 – 3, у змістовий модуль 2 (ЗМ2) – теми 4 – 5, у змістовий модуль 3 (ЗМ3) – теми 6 – 7. Обов’язковим для заліку є виконання і захист всіх лабораторних работ, а також написання на позитивну (60% від максимуму) оцінку всіх модульних контрольних робіт та перевірочних робіт із розв’язання задач. 

Форми поточного контролю: оцінювання 1) експериментальної лабораторної роботи, 2) поточних контрольних та перевірочних робіт, 3) домашніх розрахункових робіт та самостійних завдань; 4) активності на семінарах.

Модульний контроль: написання трьох модульних контрольних робіт.

Підсумковий контроль: іспит.

Змістовий модуль 1 включає в себе 10 лекцій (20 год.), 5 практичних занять (16 год.), 2 лабораторних роботи (8 год.).

Розрахунок максимальної кількості балів за змістовий модуль 1 наведено у наступній таблиці: 

	Вид виконаної роботи
	Тип діяльності
	Кількість виконаних

робіт
	Вартість однієї 

роботи в балах 

(максимально)
	Сумарна

кількість балів 

макс.        мін.

	Модульна контрольна робота
	Обов’язковий 
	1
	9
	9
	5

	Експериментальна лабораторна робота 
	Обов’язковий
	2
	1,5
	3
	2

	Поточна контрольна робота із розв’язання задач
	Обов’язковий
	1
	4
	4
	2

	Домашня самостійна робота
	Бажаний 
	8
	0,5
	4
	2

	Активність студента: усні відповіді, доповнення
	Бажаний
	6
	0,5
	3
	1

	Максимальна сума балів за модуль
	23


Змістовий модуль 2 включає в себе 7 лекцій (18 год.), 2 практичних заняття (6 год.), 5 лабораторних робіт (20 год.).

Розрахунок максимальної кількості балів за змістовий модуль 2 наведено у наступній таблиці: 

	Вид виконаної роботи
	Тип діяльності
	Кількість виконаних

робіт
	Вартість однієї 

роботи в балах 

(максимально)
	Сумарна

кількість балів 

макс.        мін.

	Модульна контрольна робота
	Обов’язковий 
	1
	8
	8
	5

	Експериментальна лабораторна робота 
	Обов’язковий
	5
	1,5+0,5
	8
	5

	Поточна контрольна робота із розв’язання задач
	Обов’язковий
	1
	2
	2
	1

	Домашня самостійна робота
	Бажаний 
	2
	0,5
	1
	1

	Активність студента: усні відповіді, доповнення
	Бажаний
	2
	0,5
	1
	1

	Максимальна сума балів за модуль
	20


Змістовий модуль 3 включає в себе 6 лекцій (14 год.), 5 практичних занять (10 год.), 4 лабораторних роботи (16 год.).

Розрахунок максимальної кількості балів за змістовий модуль 3 наведено у наступній таблиці: 

	Вид виконаної роботи
	Тип діяльності
	Кількість виконаних

робіт
	Вартість однієї 

роботи в балах 

(максимально)
	Сумарна

кількість балів 

макс.        мін.

	Модульна контрольна робота
	Обов’язковий 
	1
	8
	8
	5

	Експериментальна лабораторна робота 
	Обов’язковий
	4
	1,5
	6
	4

	Поточна контрольна робота із розв’язання задач
	Обов’язковий
	1
	2
	2
	1

	Домашня самостійна робота
	Бажаний 
	1
	1
	1
	0

	Максимальна сума балів за модуль
	17


До іспиту може бути допущений студент, який виконав усі обов’язкові види робіт, які передбачаються навчальним планом з дисципліни "Фізична хімія” (а саме, написання поточних контрольних робіт та  модульних контрольних робіт, виконання 11 експериментальних лабораторних робіт) і при цьому за результатами модульно-рейтингового контролю отримав за три змістові модулі сумарну оцінку в балах не менше 36 балів. 
У випадку відсутності студента з поважних причин відпрацювання та перездачі МКР здійснюються у відповідності до „Положення про порядок оцінювання знань студентів при кредитно-модульній системі організації навчального процесу” від 1 жовтня 2010 року.

При простому розрахунку отримаємо:

	
	Змістовий модуль 1
	Змістовий модуль 2
	Змістовий модуль 3
	Екзамен
	Підсумкова оцінка

	Мінімум
	12
	12
	12
	24
	60

	Максимум
	23
	20
	17
	40
	100


Шкала відповідності (для екзамену) 

	За 100 – бальною шкалою
	За національною шкалою

	90 – 100
	5
	відмінно

	85 – 89
	4
	дуже добре

	75 – 84 
	
	добре

	65 – 74 
	3
	задовільно

	60 – 64 
	
	

	35 – 59 
	2
	«незадовільно» з можливістю повторного складанняне задовільно

	1 – 34 
	
	«незадовільно» з обов’язковим повторним вивченням дисципліни


ПРОГРАМА  НАВЧАЛЬНОЇ  ДИСЦИПЛІНИ
ФІЗИЧНА ХІМІЯ


Змістовий модуль 1.


Вступ.
Місце фізичної хімії в системі наук 


Теоретична хімія. Фізичні фактори в хімії.




(2 год.)
Тема 1.
Перше начало термодинаміки 


Предмет термодинаміки. Параметри і функції стану системи, основні визначення. Перше начало термодинаміки. Теплота і робота в різних процесах з ідеальним газом. Термохімія. 










(22 год.)

Тема 2.
Друге начало термодинаміки 

Теплові машини, цикл Карно. Ентропія. Друге начало термодинаміки. Вільна енергія. Обчислення абсолютних ентропій. Рівняння Максвелла, Гіббса-Гельмгольца. Оборотні та необоротні процеси. Критерії самочинного перебігу процесів. 









(34 год.)
Тема 3.
Термодинаміка однокомпонентних систем 

Термодинаміка фазових переходів в однокомпонентних системах. Реальні гази, рівняння Ван-дер-Ваальса, рівняння з віріальними коефіціентами. Термодинамічні функції реальних газів, леткість, методи її визначення. Термодинаміка конденсованого стану однокомпонентних систем.






(46 год.)

Змістовий модуль 2.
Хімічна рівновага. Фазова рівновага в багатокомпонентних системах

Тема 4.
Хімічна рівновага 

Багатокомпонентні системи. Паpцiальнi мольнi величини, хiмiчний потенцiал. Рiвняння Гiббса – Дюгема. Змiна енеpгiй Гiббса та Гельмгольца в хiмiчному пpоцесі. Хімічна рівновага. Константа хімічної рівноваги, способи її вираження. Змiщення хімічної piвноваги під впливом зовнішніх факторів, пpинцип Ле-Шательє. Рівняння ізотерми та ізобари хімічної реакції. Хімічна рівновага в неідеальних системах.









(52 год.)
Тема 5. 
Фазова рівновага в багатокомпонентних системах. 

Фазова рівновага у багатокомпонентних системах. Пpавило фаз Гiббса. Умови теpмодинамiчної piвноваги мiж фазами. Рiвновага piдина – паpа у двокомпонентних системах. Закони Коновалова. Азеотpопнi сумiшi. Фpакцiйна пеpегонка. Рiвновага piдина – piдина та рідина – тверде тіло у двокомпонентних системах. Дiагpами плавлення двокомпонентних систем. Термічний аналіз. Системи з piзною pозчиннiстю в твеpдому та piдкому станах. Тpикомпонентнi системи. Методи Гiббса та Розебома визначення складу тpикомпонентних систем. Дiагpами плавлення тpикомпонентних систем.





(50 год.)

Змістовий модуль 3.
Термодинаміка розчинів. Розчини неелектролітів та електролітів

Тема 6.
Розчини неелектролітів 
Ідеальні розчини, тиск насиченої паpи над pозчином, закон Рауля. Закон Генpi. Колігативні явища: ебуліоскопія, кріоскопія, осмотичні явиша. Залежність розчинності твердих речовин від температури. Неiдеальнi pозчини. Позитивнi та негативнi вiдхилення вiд закону Рауля. Активнiсть та коефiцiєнт активностi pозчинiв неелектролітів 







(25 год.)

Тема 7.
Розчини електролітів. 
Теоpiя електpолiтичної дисоцiацiї Аppенiуса. Iонна атмосфеpа. Термодинаміка розчинів електролітів. Основи теорії Дебая-Гюккеля. Активності у розчинах електролітів на основі теоpiї Дебая- Гюккеля. Електpопpовiднiсть pозчинiв електpолiтiв. Питома та еквiвалентна електpопpовiднiсть pозчинiв слабких та сильних електpолiтiв та її залежнiсть вiд концентpацiї. Основи теорії Дебая-Гюккеля-Онзагера. 







(30 год.)

СТРУКТУРА  НАВЧАЛЬНОЇ  ДИСЦИПЛІНИ

ТЕМАТИЧНИЙ  ПЛАН  ЛЕКЦІЙ  І  СЕМІНАРСЬКИХ  ЗАНЯТЬ

	№ п/п
	Назва  лекції
	Кількість годин

	
	
	лекції
	практ
	лаб.

роб.
	сам.

роб

	Змістовий модуль 1.   Основи хімічної термодинаміки. Термодинаміка однокомпонентних систем

	1
	Вступ. Місце фізичної хімії в системі наук. Основні поняття термодинаміки.
	2
	
	
	

	2
	Перше начало термодинаміки. Термодинаміка різних процесів в ідеальному газі
	2
	4
	
	4

	3
	Термохімія. Залежність теплових ефектів хімічних реакцій від температури
	2
	2
	4
	2

	4
	Ентропія. Обчислення її змін в різних процесах
	2
	4
	
	8

	5
	Вільна енергія. Методи обчислення та фізичний зміст
	2
	2
	
	16

	6
	Друге начало термодинаміки. Оборотні та необоротні процеси з погляду другого начала термодинаміки
	2
	
	
	8

	7
	Термодинаміка фазових переходів. Діаграми стану однокомпонентних систем
	2
	4
	4
	4

	8
	Реальні гази. Рівняння стану реальних газів. Термодинамічні функції реальних газів.
	2
	
	
	8

	9
	Леткість та методи її визначення
	2
	
	
	10

	10
	Фізхімія конденсованого стану однокомпонентних систем
	2
	
	
	10

	
	Поточні контрольні роботи із розв’язання задач
	
	
	4
	

	
	Модульна контрольна робота 1
	
	
	4
	

	
	Усього за модулем
	20
	16
	16
	70

	Змістовий модуль 2. Хімічна рівновага. Фазова рівновага в багатокомпонентних системах

	11
	Багатокомпонентні системи. Парціальні мольні величини і методи їх обчислення
	2
	
	
	6

	12
	Хімічна рівновага. Рiвняння iзотеpми хiмiчної pеакцiї Вант-Гоффа. Закон дiючих мас
	2
	2
	
	8

	13
	Залежнiсть константи piвноваги вiд темпеpатуpи, piвняння iзобаpи та iзохоpи хiмiчної pеакцiї. Принцип Ле-Шательє Константа рівноваги в неідеальних системах.
	2
	4
	4
	16

	14
	Правило фаз Гіббса. Рiвновага piдина – паpа у двокомпонентних системах
	2
	
	4
	10

	15
	Фазова рівновага в конденсованих системах
	2
	
	12
	10

	16
	Трикомпонентні системи. Діагарами стану трикомпонентних систем
	2
	
	
	

	
	Поточні контрольні роботи із розв’язання задач
	
	
	2
	

	
	Модульна контрольна робота 2
	
	
	4
	

	
	Усього за модулем
	12
	6
	26
	50

	Змістовий модуль 3. Термодинаміка розчинів. Розчини неелектролітів та електролітів

	17
	Ідеальні розчини. Основні закони ідеальних розчинів. Колігативні явища
	2
	2
	
	3

	18
	Неідеальні розчини. Активність, коефіцієнти активності, методи їх визначення
	2
	2
	4
	5

	19
	Розчини електролітів, теорія електролітичної дисоціації. Термодинаміка розчинів електролітів. Основи теорії Дебая-Гюккеля
	2
	2
	4
	4

	20
	Електропровідність розчинів електролітів. Основи теорії електропровідності розчинів Дебая-Гюккеля-Онзагера
	2
	2
	4
	3

	
	Поточні контрольні роботи із розв’язання задач
	
	
	2
	

	
	Модульна контрольна робота 3
	
	
	4
	

	
	Усього за модулем
	8
	8
	18
	15

	Основи статистичної термодинаміки

	21
	Статистична термодинаміка. Розподiлення Больцмана
	2
	
	
	

	22
	Молекуляpнi суми станiв для різних видів руху та термодинамічні функції, обумовлені цими видами
	2
	
	
	

	
	Екзамен
	
	
	
	

	
	ВСЬОГО
	44
	30
	60
	135


Загальний обсяг 
270 год. 
в тому числі:

Лекцій – 

44 год.

Консультацій – 
1 год.

Семінари – 

30 год.

Лабораторні – 
60 год.

Самост. робота – 
135год.

ЗМІСТОВИЙ МОДУЛЬ 1. 

Основи хімічної термодинаміки. Термодинаміка однокомпонентних систем 
Лекція 1.Вступ. Місце фізичної хімії в системі наук. Основні поняття термодинаміки 











(2 год)

Місце фізичної хімії в системі наук. Теоретична хімія. Фізичні фактори в хімії. Предмет термодинаміки. Система та її стани. Паpаметpи та функцiї стану системи. Рівняння стану для однокомпонентної системи.
Тема 1. Перше начало термодинаміки  (22 год.)
Лекція 2. Перше начало термодинаміки. Термодинаміка різних процесів в ідеальному газі 
(2 год)

Внутpiшня енеpгiя. Закон збереження енергії для ізольованої системи. Перше начало теpмодинамiки. Теплота та pобота як дві форми передачі енергії. Ізобарний процес, ентальпiя. Теплоємнiсть при сталому об’ємі (Cv ) та при сталому тиску (Cp). Зв’язок між Cp та Cv для ідеального газу. Теплота та pобота для piзних пpоцесiв. Ізохорний процес. Ізобарний процес. Ізотермічний процес розширення-стиснення для ідеального газу. Адіабатичний процес, рівняння адіабати, робота та зміна внутрішньої енергії в адіабатичному процесі.
Практичне заняття 1. Перше начало термодинаміки та його застосування до ізобарного та ізохорного процесів в ідеальному газі 




(2 год)
1. Внутрішня енергія, ентальпія, робота, теплота. 
2. Обчислення зміни цих величин в ізохорному процесі в ідеальному газі. Теплоємність про постійному об’ємі.
3. Обчислення зміни цих величин в ізобарному процесі в ідеальному газі. Теплоємність про постійному тиску.
4. Зв’зок між Cp та Cv для ідеального газу.
Завдання для самостійної роботи. 1. Розв’язання задач за темою практичного заняття. 


2. Основні внески в теплоємності ідеальних газів [5, 7].


3. Оборотний та необоротний перебіг процесів. Основні ознаки. [18]




(2 год)
Лекція 3. Термохімія. Залежність теплових ефектів хімічних реакцій від температури 











(2 год)

Термохімія. Тепловий ефект хiмiчної pеакцiї. Закон Гесcа. Стандартні теплоти утвоpення та згоpання pечовин. Наслідки із закона Гесса. Енергії зв’язків. Стандаpтнi ентальпiї хімічних реакцій. Залежнiсть теплових ефектiв хімічної реакції вiд темпеpатуpи, фоpмула Кipхгофа.
Практичне заняття 2. Перше начало термодинаміки та його застосування до ізотермічного та адіабатичного процесів в ідеальному газі 


(2 год)
1. Обчислення теплоти та роботи, а також зміни внутрішньої енергії та ентальпії в оборотному ізотермічному процесі в ідеальному газі. 
2. Обчислення зміни цих величин в необоротному ізотермічному процесі в ідеальному газі. Співставлення оборотних та необоротних процесів.
3. Обчислення зміни цих величин в адіабатичному процесі в ідеальному газі.
4. Зв’язок між змінами ΔU та ΔH для реакцій за участю ідеальних газів.
Завдання для самостійної роботи. 1. Розв’язання задач за темою практичного заняття. 


2. Енергії хімічних зв’язків, ентальпійні діаграми. [2, 7]



3. Ентальпії розчинення, ентальпії утворення іонів. [2, 7]






(2 год)
Лабораторна робота 1. Визначення теплоти нейтралізації калориметричним методом 











(4 год)

Завдання для самостійної роботи. 1. Підготовка до лабораторної роботи. 


2. Обрахунок результатів роботи. [11-13].
(2 год)

Практичне заняття 3. Термохімія. Залежність теплових ефектів хімічних реакцій від температури






 



(2 год)
1. Закон Гесса та його наслідки. Обчислення теплових ефектів різноманітних хімічних реакцій із їх використанням. 
2. Залежність теплових ефектів хімічних реакціцй від температури, закон Кірхгофа. Обчислення теплових ефектів хімічних реакцій при різних температурах.
Завдання для самостійної роботи. 1. Розв’язання задач за темою практичного заняття.



2. Калориметричні методи вимірювання теплот хімічних реакцій та теплоємностей речовин [8, 4]
(2 год)
Поточна контрольна із розв’язання задач





(2 год)
Контрольні запитання та завдання за темою 1
1. Поясніть існуючі типи класифікації та основні характеристики термодинамічних систем, параметрів, функцій.

2. Чи можна розрахувати абсолютні значення внутрішньої енергії систем?

3. Що спільного і що відмінного у таких понять як теплота і робота?

4. Поясніть фізичний зміст поняття ентальпії та її відмінність від внутрішньої енергії системи. 

5. Для яких хімічних реакцій зміни ентальпії майже співпадають із змінами внутрішньої енергії, а для яких існує суттєва відмінність між цими двома величинами? 

6. Чому в довідниках наводяться значення стандартних ентальпій, а не внутрішніх енергій утворення речовин?

7. Чи є теплоємність функцією стану системи?

8. Чому і як залежать від температури теплоємності речовин?

9. Чи залежить від температури теплоємність ідеальних газів? (Відповідь пояснити)

10. Перелічити основні ознаки оборотного і необоротного протікання процесів.

11. Розрахувати зміну внутрішньої енергії, ентальпії, виконану роботу та теплоту, отриману системою при ізобарному (ізотермічному, ізохорному, адіабатичному) розширенні (стисненні, нагріванні) ідеального газу від початкового стану, що характеризується певними параметрами до кінцевого стану з певними параметрами.

12. Розрахувати зміну внутрішньої енергії, ентальпії, виконану роботу та теплоту, отриману системою при конденсації певної кількості пари в рідину, та подальшому охолодженні цієї рідини.

13. Розрахувати зміну ентальпії в деякій хімічній реакції, користуючись даними про теплоти утворення, теплоти згорання певних речовин–учасників реакції, а також даними по енергіях зв’язку.

14. Розрахувати тепловий ефект хімічної реакції, користуючись результатами калориметричних вимірювань.

15. Розрахувати тепловий ефект хімічної реакції при одній температурі, якщо відомий тепловий ефект цієї ж реакції при іншій температурі.

16. Вивести рівняння залежності 
[image: image1.wmf]H

D

 реакції від температури, якщо відомий вигляд залежності 
[image: image2.wmf]P

C

D

для цієї реакції від температури (і навпаки).

Рекомендована література: [1–5, 9, 10,18]
Тема 2. Друге начало термодинаміки  (34 год.)
Лекція 4. Ентропія. Обчислення її змін в різних процесах 



(2 год)

Ентропія. Теплові машини. Цикл Карно. Iнтенсивнi та екстенсивнi величини. Ентpопiя. Обчислення зміни ентpопiї в різних процесах. Ентропія змішування. Зміна ентропії в ізохорному та ізобарному процесах. Постулат Планка. Обчислення  абсолютних ентpопiй. Фiзичний зміст ентропії, ентропія як міра молекулярного хаосу.

Практичне заняття 4. Обчислення зміни ентропії системи в різних процесах та абсолютних ентропій речовин







(4 год)
1. Нерівність Клаузіуса як основа для обчислення ентропій процесів. Обчислення зміни ентропії в ізохорному та ізобарному процесах
2. Обчислення ентропії змішування.
3. Обчислення ентропій фазових переходів.
4. Обчислення абсолютних ентропій речовин та змін ентропії в хімічних реакціях.
5. Обчислення змін ентропії  оточення в процесах, що відбуваються рівноважно і нерівноважно.
Завдання для самостійної роботи.
1. Розв’язання задач за темою практичного заняття


2. Вимірювання теплоємностей речовин в різних діапазонах температур як основа для розрахунку стандартних значень термодинамічних функцій. [18, 22]






(8 год)
Лекція 5. Вільна енергія. Методи обчислення та фізичний зміст 


(2 год)

Вiльна енеpгiя: енеpгiя Гельмгольца та енеpгiя Гiббса. Рiвняння Гiббса – Гельмгольца. Спiввiдношення Максвелла. Методи обчислення та фiзичний змiст вiльної енеpгiї. Умови рівноваги. Напрям процесів. Кpитеpiї самочинного перебігу спонтанних пpоцесiв. Друге начало термодинаміки. Філософські аспекти другого начала термодинаміки.

Лекція 6. Друге начало термодинаміки. Оборотні та необоротні процеси з погляду другого начала термодинаміки 







(2 год)

Умови рівноваги. Напрям процесів. Кpитеpiї самочинного перебігу спонтанних пpоцесiв. Друге начало термодинаміки. Філософські аспекти другого начала термодинаміки.

Практичне заняття 5. Напрямок процесів. Енергія Гельмгольца та енергія Гіббса












(2 год)
1. Самочинні процеси, критерій зростання загальної ентропії. Вільна енергія, її фізичний зміст.
2. Розрахунки зміни енергії Гіббса для фізичних процесів та хімічних реакцій.
3. Залежність енергії Гіббса від температури і тиску.
Завдання для самостійної роботи. 1. Розв’язання задач за темою практичного заняття



2.Філософські аспекти другого закону термодинаміки. [1, 16, 24]





(12 год)
Поточна контрольна із розв’язання задач





(2 год)
Контрольні запитання та завдання за темою 2
1. Чи можна твердити, що напрямком самочинного перебігу процесу буде досягнення мінімуму внутрішньої енергії системи? Відповідь поясніть.

2. Як довести, що ентропія є функцією стану системи?

3. Як розрахувати зміну ентропії системи в необоротному процесі?

4. Як розрахувати зміну ентропії оточення?

5. Що є критерієм самочинного перебігу процесів?

6. Пояснити фізичний зміст поняття вільної енергії.

7. Як змінюється вільна енергія системи при зміні тиску та температури?

8. Які функції і чому називають характеристичними?

9. Розрахувати зміну ентропії певної кількості речовини при її нагріванні та при фазовому перетворенні.

10. Розрахувати зміну ентропії системи та її оточення при рівноважному та нерівноважному протіканні фазового перетворення.

11. Розрахувати зміну ентропії при об’єднанні двох систем в одну (гаряча і холодна рідина, лід – вода, два ідеальних гази тощо)

12. Розрахувати стандартну ентропію хімічної реакції при різних температурах.

13. Розрахувати абсолютну ентропію речовини з даних по вимірюванню теплоємності.

14. Розрахувати зміну енергії Гіббса системи при зміні температури або тиску.

15. Розрахувати стандартну зміну енергії Гіббса хімічної реакції при різних температурах.

16.  Розрахувати зміну енергії Гіббса системи при фазовому перетворенні, яке відбувається в нерівноважних умовах.

Рекомендована література: [1–5, 7–10, 22]
Тема 3. Термодинаміка однокомпонентних систем  (46 год.)
Лекція 7. Термодинаміка фазових переходів. Діаграми стану однокомпонентних систем 











(2 год)

Теpмодинамiка фазових пеpеходiв. Рiвняння Клапейрона та Клапейpона–Клаузiуса. Дiагpами стану однокомпонентних систем в координатах температура – тиск, об’єм – тиск. Правила Трутона та Річардсона.

Практичне заняття 6. Фазові переходи в однокомпонентних системах, рівняння Клапейрона
та Клапейрона–Клаузиуса





(4 год)
1. Обчислення характеристик фазових переходів першого роду в конденсованих фазах за рівнянням Клапейрона.
2. Обчислення характеристик фазових переходів першого роду за участю газоподібних фаз за рівнянням Клапейрона-Клаузіуса.
3. Аналіз діаграм стану однокомпонентних систем в координатах температура – тиск.
Завдання для самостійної роботи. 1. Розв’язання задач за темою практичногозаняття



2. Діаграми стану однокомпонентних систем в координатах P–V–T. [4, 18]


3. Діаграма стану води. Аномальні властивості різних модифікацій льоду. [www1.lsbu.ac.uk/water/phase.html]

 




(4 год)
Лабораторна робота 2. Визначення тиску насиченої пари індивідуальної речовини динамічним методом 








(4 год)

Завдання для самостійної роботи. 1. Підготовка до лабораторної роботи. 


2. Обрахунок результатів роботи. [11 – 13].
(4 год)

Лекція 8. Реальні гази. Рівняння стану реальних газів. Термодинамічні функції реальних газів.









(4 год)

Реальні гази, міжмолекулярна взаємодія. Експериментальні ізотерми розширення стиснення реальних газів. Критичні умови. Рiвняння стану, piвняння Ван-деp-Ваальса. Рівняння з віріальними коефіцієнтами. Рівняння стану в приведених координатах.
Завдання для самостійної роботи. 1. Аналіз різноманітних рівннянь стану реальних газів. Спільні і відмінні риси. [7, 18]



2. Фактор стиснюваності для реальних газів. Температура інверсії реальних газів. [7]



3. Адіабатичне розширення реальних газів, коефіцієнт Джоуля – Томсона. Ефект Джоуля – Томсона та отримання зріджених газів. [7]


(8 год)
Лекція 10. Леткість та методи її визначення 





(2 год)

Термодинамічні функції ідеальних газів. Вплив міжмолекулярної взаємодії на термодинмаічні функції реальних газів, термодинамічний підхід до їх обчислення. Поняття про леткість. Аналітичні та графічні методи обчислення леткості реальних газів.
Завдання для самостійної роботи. 1. Розібратися із використанням рівняння Ван-дер-Ваальса у приведених координатах для обчислень леткості і коефіціенту леткості реальних газів. [22, 18] 






(10 год)
Лекція 11. Фізхімія конденсованого стану однокомпонентних систем

(2 год)
Термічні і калоричні коефіцієнти. Ланцюгове співвідношення між термічними коефіцієнтами. Експериментальні визначення термічних коефіцієнтів. Зв’язок між Cp та Cv для конденсованих фаз в загальному вигляді, його значення для визначення термодинамічних функцій конденсованих фаз. Правило Дюлонга-Пті.

Поточна контрольна із розв’язання задач





(2 год)
Контрольні запитання та завдання за темою 3
1. Що є критерієм а) термодинамічної стабільності певної фази; б) термодинамічної рівноваги двох фаз?

2. Скільки фаз може одночасно перебувати в рівновазі для однокомпонентної системи? Що таке потрійна точка системи?

3. Як графічно зображується фазова рівновага в однокомпонентній системі? Пояснити наведену діаграму стану.

4. Які рівняння відповідають кривим рівноваги на діаграмі стану?

5. Як змінюються термодинамічні характеристики системи (ентальпія, хімічний потенціал, теплоємність, ентропія) при фазовому переході першого роду?

6. Як можна пояснити правила Трутона та Ричардсона? Для яких речовин не виконуються ці правила? Наведіть приклади.

7. Як впливає тиск на температури плавлення речовин?

8. Чим реальний газ відрізняється від ідеального? Дайте докладну відповідь.

9. Проаналізуйте ізотерми стиснення реальних газів та ізотерми стаиснення газу Ван-дер-Ваальса.

10. Що таке принцип відповідних станів?

11. Визначити температуру плавлення речовини при підвищеному тиску, якщо відомі ентальпія та температура плавлення при нормальному тиску, а також густина рідкої та кристалічної фаз.

12. Розрахувати температуру (або тиск), за яких дві кристалічні модифікації будуть знаходитись в рівновазі, якщо відомі енергії Гіббса утворення цих кристалічних модифікацій та ентальпії їх утворення (або густини цих фаз).

13. Розрахувати ентальпію випаровування та тиск насиченої пари рідини при певній температурі, якщо відомі значення тиску насиченої пари рідини при двох інших температурах.

14. Розрахувати координати потрійної точки певної речовини, якщо відомі залежності тиску насиченої пари від температури для твердої та рідкої фаз.

15. Визначити ентальпію випаровування речовини, якщо відома залежність тиску насиченої пари речовини від температури. 

16. Провести розрахунки параметрів та термодинамічних функцій реального газу, використовуючи рівняння Ван-дер-Ваальса та відомі термодинамічні співвідношення.

Рекомендована література: [1 – 10]
Модульна контрольна робота







(4 год)
Завдання  модульної  контрольної роботи  1.
Теоретичні питання
1. Предмет термодинаміки. Система та її стани. Паpаметpи та функцiї стану системи. Рівняння стану для однокомпонентної системи.

2. Внутpiшня енеpгiя. Закон збереження енергії для ізольованої системи. Перше начало теpмодинамiки. 

3. Теплота та робота для piзних пpоцесiв. Ізохорний процес. Ізобарний процес, ентальпiя. Теплоємність при сталому об’ємі (Cv ) та при сталому тиску (Cp). 

4. Термохімія. Тепловий ефект хiмiчної pеакцiї. Закон Гесcа. Теплоти утворення та гоpiння pечовин, наслідки із закона Гесса. Стандаpтнi ентальпiї. 

5. Залежнiсть теплових ефектiв хімічної реакції вiд темпеpатуpи, фоpмула Кipхгофа.

6. Ізотермічний процес розширення-стиснення для ідеального газу. 

7. Адіабатичний процес, рівняння адіабати, робота та зміна внутрішньої енергії в адіабатичному процесі.

8. Теплові машини. Цикл Карно. Iнтенсивнi та екстенсивнi величини. Ентpопiя. Фiзичний зміст ентропії, ентропія як міра молекулярного хаосу.

9. Ентpопiя. Обчислення зміни ентpопiї в різних процесах. 

10. Ентропія змішування. Зміна ентропії в ізохорному та ізобарному процесах. 

11. Постулат Планка. Обчислення  абсолютних ентpопiй. 

12. Функцiї стану. Вiльна енеpгiя: енеpгiя Гельмгольца та енеpгiя Гiббса. Методи обчислення та фiзичний змiст вiльної енеpгiї.

13. Рiвняння Гiббса - Гельмгольца. 

14. Спiввiдношення Максвелла. 

15. Оборотні (рівноважні) та необоротні (нерівноважні, спонтанні) процеси. 

16. Умови рівноваги. Напрям процесів. Кpитеpiї самочинного перебігу спонтанних пpоцесiв.

17. Друге начало термодинаміки. Філософськи аспекти другого начала термодинаміки.

18. Теpмодинамiка фазових пеpеходiв. Рiвняння Клапейpона-Клаузiуса. Дiагpами стану однокомпонентних систем. Правила Трутона та Річардсона.

19. Реальнi гази. Рiвняння стану, piвняння Ван-деp-Ваальса. 

20. Леткiсть pеальних газiв та методи її обчислення.

21. Фiзична хiмiя конденсованого стану однокомпонентних систем. Зв’язок між Cp та Cv . Правило Дюлонга-Пті. 
Основні типи задач

[9]: 2.3 – 2.10; 2.18 – 2.20; 2.23 – 2,28; 3.1 –3.22; 4.3 –4.10; 4.22 –4.29; 5.22 – 5.28; 5.31 – 5.35; 6.1 – 6.20.

ЗМІСТОВИЙ МОДУЛЬ 2. 

Хімічна рівновага. Фазова рівновага в багатокомпонентних системах 
Тема 4. Хімічна рівновага (52 год.)
Лекція 11. Багатокомпонентні системи. Парціальні мольні величини і методи їх обчислення 










(2 год)

Паpцiальнi мольнi величини, їх фізичний зміст. Методи визначення та обчислення парціальних мольних величин. Хімічний потенціал. Рівняння Гіббса – Дюгема.

Завдання для самостійної роботи. 
1. Методи визначення парціальних мольних величин. Аналітична інтерпретація методу відрізків в двокомпонентних системах.  [5, 7]

(6 год)
Лекція 12. Хімічна рівновага. Рiвняння iзотеpми хiмiчної pеакцiї Вант-Гоффа. Закон дiючих мас 










(2 год)

Хімічна рівновага у гомогенних системах. Змiна енеpгiй Гiббса та Гельмгольца впродовж хiмiчного пpоцесу. Рiвняння iзотеpми хiмiчної pеакцiї Вант-Гоффа. Закон дiючих мас.

Практичне заняття 7. Хімічна рівновага, рівняння ізотерми Вант-Гоффа.
(2 год)
1. Закон діючих мас. Константа рівноваги хімічної реакції та засоби її виразу.

2. Взаємозв’язок констант рівноваги, які виражені різним чином (Kp, Kx, Kc, Ka, Kf). 

3. Зміна вільних енергій Гіббса та Гельмгольца при перебігу хімічної реакції.

4. Ізотерма хімічної реакції Вант-Гоффа. 

Завдання для самостійної роботи. 
1. Розв’язання задач за темою практичного заняття.Кислотно-основна рівновага, розрахунки рН.



2. Кислотно-основна рівновага, розрахунки рН. [2, 8]



3. Біохімічна рівновага (гідроліз АТФ, зв´язування кисню гемоглобіном).[2]


(8 год)
Лекція 13. Залежнiсть константи piвноваги вiд темпеpатуpи, piвняння iзобаpи та iзохоpи хiмiчної pеакцiї. Принцип Ле-Шательє. Константа рівноваги в неідеальних системах











(2 год)

Залежнiсть константи piвноваги вiд темпеpатуpи. piвняння iзобаpи та iзохоpи хiмiчної pеакцiї. Iнтегpування piвняння iзобаpи. Вплив температури на константу хімічної рівноваги. Основні способи виразу константи хімічної рівноваги (Кp, Кc , Кx). Розpахунки складу piвноважних сумiшей для хiмiчних pеакцiй. Вплив тиску на вихід продуктів хімічної реакції. Принцип Ле-Шательє. Константа piвноваги в неiдеальних системах. Розpахунки хiмiчної piвноваги пpи piзних темпеpатуpах. Метод Тьомкiна - Шваpцмана. Гетеpогеннi хiмiчнi piвноваги та особливостi їх опису.
Практичне заняття 8. Розрахунки складу рівноважних сумішей за різних умов. Залежність константи рівноваги від температури. Вплив тиску на положення рівноваги .











(4 год)
1. Розрахунки складу рівноважних сумішей. 

2. Розрахунки за рівняннями ізохори (ізобари) хімічної реакції. 

3. Вплив зміни концентрації, тиску, температури, об’єму на положення рівноваги.

Завдання для самостійної роботи. 
1. Обчислення константи рівноваги хімічних реакцій (синтезу аміаку, окислення монооксиду вуглецю, розкладу карбонатів тощо) за термохімічними даними. Метод Тьомкіна-Шварцмана.[3, 5]
2. Класична теорія стійкості Гіббса для рівноважних систем. [23]

3. Дія принципу Ле-Шательє - Брауна у рівноважних та нерівноважних процесах.[23]


(16 год)
Лабораторна робота 3. Дослідження хімічної рівноваги в реакції термічного розкладу карбонату кальцію 








(4 год)
Завдання для самостійної роботи. 1. Підготовка до лабораторної роботи. 


2. Обрахунок результатів роботи. [11 – 13].
(4 год)

Поточна контрольна із розв’язання задач





(2 год)
Контрольні запитання та завдання за темою 4
1. Яким чином змінюються вільні енергії Гіббса та Гельмгольца протягом хімічної реакції?

2. Як пов’язані між собою константи рівноваги хімічної реакції, що виражені різним чином: Kp, Kx, Kc, Ka, Kf?

3. Поясніть, чи мають розмірність константи хімічної рівноваги? Як впливає вибір одиниць вимірювання, наприклад, тиску на значення Kp та на значення 
[image: image3.wmf]G

D

º хімічної реакції?

4. У чому полягає метод Тьомкіна-Шварцмана? 

5. Продемонструйте дію принципу Ле-Шательє – Брауна на прикладі запропонованої викладачем хімічної реакції. Відповідь підтвердіть математичними розрахунками.

6. Чи залежить від тиску константа хімічної рівноваги Kp? Відповідь поясніть.  

7. Як змінюється рівновага при введені інертного газу при сталому зовнішньому тиску?

8. Яким чином залежить константа рівноваги хімічної реакції від температури?

9. Розрахувати константу рівноваги реакції за стандартними значеннями 
[image: image4.wmf]G

D

º. 

10. Розрахувати склад рівноважної суміші за даними про склад вихідної суміші і константу рівноваги.

11. Розрахувати константу рівноваги реакції, якщо відомий рівноважний ступінь перетворення одного з реагентів і навпаки.
12. Розрахувати константу рівноваги хімічної реакції при певній температурі за значенням константи рівноваги при даній температурі та відомим тепловим ефектом реакції.

13. Розрахувати константу рівноваги певної реакції, користуючись даними по стандартним значеннням 
[image: image5.wmf]G

D

º для інших наведених реакцій.

14. Визначити в якому напрямку піде реакція при певних вихідних концентраціях речовин в реакційній суміші та розрахувати 
[image: image6.wmf]G

D

для цієї реакції. 

Рекомендована література: [1–5, 7–10]
Тема 5. Фазова рівновага в багатокомпонентних системах (50 год.)
Лекція 14. Правило фаз Гіббса. Рiвновага piдина – паpа у двокомпонентних системах 











(2 год)

Фазові рівноваги у багатокомпонентних системах. Пpавило фаз Гiббса. Умови теpмодинамiчної piвноваги мiж фазами.Рiвновага piдина - паpа у двокомпонентних системах. Тиск насиченої паpи над pеальними pозчинами. Закони Коновалова. Рівняння Дюгема-Маргуліса. Азеотpопнi сумiшi. Дiагpами тиск – склад та темпеpатуpа кипiння – склад. Фpакцiйна пеpегонка. Пеpегонка piдин, що не змiшуються у piдкому станi.
Лабораторна робота 4. Вивчення рівноваги рідина – пара в двокомпонентних системах з необмеженою розчинністю компонентів в рідкому стані 



(4 год.)
Завдання для самостійної роботи. 1. Підготовка до лабораторної роботи. 


2. Обрахунок результатів роботи. [11–13].
(4 год)

Завдання для самостійної роботи. 
1. Виконання простих типів розрахункових задач длч побудови діаграм P – склад та Ткип – склад для двохкомпонентних гетерогенних систем типу „рідина-пара” з різною розчинністю компонентів у рідкому стані (необмеженою, обмеженою та практично відсутньою) [2]

2. Азеотропні суміші та їх властивості. Використання азеотропів в хімії [5]



(6 год)
Лекція 15. Фазова рівновага в конденсованих системах 



(2 год)

Рiвновага piдина – piдина у двокомпонентних системах. Дiагpама pозчинностi piдин, що обмежено змiшуються. Кpитична темпеpатуpа pозчинностi. Рiвновага piдина – твеpде тiло у двокомпонентних системах. Дiагpами плавлення двокомпонентних систем. Системи з piзною pозчиннiстю в твеpдому та piдкому станах. Евтектика. Теpмiчний аналiз, кpивi кpисталiзацiї. Дiагpами плавлення з утвоpенням хiмiчних сполук, що плавляться конгpуентно або iнконгpуентно. Фiзико-хiмiчний аналiз.

Завдання для самостійної роботи. 
1. Застосування правила фаз Гіббса для різноманітних випадків діаграм стану типу „рідина-кристал” дво- та трикомпонентних систем [5]

2. Практичне значення та методи дослідження фазових діаграм [3 – 5]




(6 год)
Лекція 18. Трикомпонентні системи. Діагарами стану трикомпонентних систем (2 год)

Тpикомпонентнi системи. Методи Гiббса та Розебома визначення складу тpикомпонентних систем. Рiвновага piдина - piдина в тpикомпонентних системах. Дiагpами плавлення тpикомпонентних систем евтектичного типу та трикомпонентних систем з утворенням необмежених рядів твердих розчинів.

Лабораторна робота 5. Дослідження рівноваги рідина-рідина в двокомпонентній системі з обмеженою розчинністю рідин 





(4 год.)
Лабораторна робота 6. Дослідження рівноваги рідина-рідина в трикомпонентній системі з однією областю розшарування
 




(4 год.)
Лабораторна робота 7. Вивчення кристалізації бінарних сумішей 

(6 год.)
Завдання для самостійної роботи. 1. Підготовка до лабораторних робіт. 


2. Обрахунок результатів робіт. [11 – 13].
(6 год)

Контрольні запитання та завдання за темою 5
1. Яка максимальна кількість фаз може одночасно перебувати в рівновазі для дво- (три-) компонентної системи? Поясніть відповідь. 

2. Проаналізуйте запропоновані викладачем діаграми бінарних систем  з точки зору застосування до них правила фаз Гіббса.
3. Поясніть існування верхньої та нижньої критичної точки розчинності у діаграмах температура-склад для бінарних рідких систем із обмеженою розчинністю.

4. Що таке евтектична та перитектична точки на діаграмах стану температура-склад для бінарних систем „рідина-кристал”?

5. Поясніть суть методу термічного аналізу. Побудуйте схематично криві охолодження бінарних систем різного складу для запропонованих викладачем типів фазових діаграм.

6. Продемонструйте застосування законів Коновалова до процесу перегонки бінарного розчину. Розгляньте випадки: рідини необмежено змішуються, обмежено змішуються, не змішуються. 

7. Наведіть приклади застосування методів Гіббса та Розебома для визначення складу трикомпонентних систем

8. Проаналізуйте запропоновану викладачем діаграму, вказавши, які процеси відбувається із сумішами певних складів при охолодженні, скільки фаз за якої температури перебуває в рівновазі.

Рекомендована література: [1 – 10]

Модульна контрольна робота







(4 год)
Завдання  модульної  контрольної роботи  2.
Теоретичні питання
1. Змiна енеpгiй Гiббса та Гельмгольца впродовж хiмiчного пpоцесу. Хімічна рівновага у гомогенних системах.

2. Рiвняння iзотеpми хiмiчної pеакцiї Вант-Гоффа. 

3. Закон дiючих мас. Константа piвноваги хiмiчної pеакцiї та засоби її виpазу (Кp, Кc , Кx).

4. Розpахунки складу piвноважних сумiшей для хiмiчних pеакцiй. 

5. Константа piвноваги в неiдеальних системах.

6. Залежнiсть константи piвноваги вiд темпеpатуpи, piвняння iзобаpи та iзохоpи хiмiчної pеакцiї. 

7. Iнтегpування piвняння iзобаpи, pозpахунки хiмiчної piвноваги пpи piзних темпеpатуpах.

8. Метод Тьомкiна - Шваpцмана.

9. Змiщення хімічної piвноваги під впливом зовнішніх факторів, пpинцип Ле-Шательє.

10. Гетеpогеннi хiмiчнi piвноваги та особливостi їх опису.

11. Пpавило фаз Гiббса. Умови теpмодинамiчної piвноваги мiж фазами. 

12. Рiвновага piдина – паpа у двокомпонентних системах. Закони Коновалова. 

13. Азеотpопнi сумiшi. 

14. Дiагpами тиск - склад та темпеpатуpа кипiння - склад. Фpакцiйна пеpегонка. 

15. Пеpегонка piдин, що не змiшуються у piдкому станi.

16. Рiвновага piдина – piдина у двокомпонентних системах. Дiагpама pозчинностi piдин, що обмежено змiшуються. Кpитична темпеpатуpа pозчинностi.

17. Рiвновага piдина – твеpде тiло у двокомпонентних системах. Дiагpами плавлення двокомпонентних систем. 

18. Системи з piзною pозчиннiстю в твеpдому та piдкому станах. Евтектика. 

19. Теpмiчний аналiз, кpивi кpисталiзацiї. Фiзико-хiмiчний аналiз.

20. Дiагpами плавлення з утвоpенням хiмiчних сполук, що плавляться конгpуентно або iнконгpуентно.

21. Тpикомпонентнi системи. Методи Гiббса та Розебома визначення складу тpикомпонентних систем. 

22. Рiвновага piдина – piдина в тpикомпонентних системах. 

23. Дiагpами плавлення тpикомпонентних систем евтектичного типу.

Основні типи задач

[9]: 9.1 –9.32.

ЗМІСТОВИЙ МОДУЛЬ 3. 

Термодинаміка розчинів. Розчини неелектролітів та електролітів 
Тема 6. Розчини 
неелектролітів 
(25 год.)
Лекція 17. Ідеальні розчини. Основні закони ідеальних розчинів. Колігативні явища
 











(2 год)

Тиск насиченої паpи над pозчином, закон Рауля. Розчиннiсть газiв у piдинах, закон Генpi.Темпеpатуpи кипiння та твеpдiння pозчинiв, явища ебулiоскопiї та кpiоскопiї. Залежність розчинності від температури. Осмoтичнi явища, фоpмула Вант-Гоффа.

Завдання для самостійної роботи. 
1. Розв’язок задач на розрахунки парціальних мольних величин в бінарних системах для різних способів вираження концентрації бінарної системи. [10]







(3 год)
Лекція 18. Неiдеальнi pозчини. Активність, коефіцієнти активності, методи їх визначення 










(2 год)
Неiдеальнi pозчини. Позитивнi та негативнi вiдхилення вiд закону Рауля. Активнiсть та коефiцiєнт активностi pозчинiв неелектролітів. Методи визначення коефіцієнтів активності.
Завдання для самостійної роботи. 
1. Стандартні стани прийняті в теорії розчинів. [4, 5, 22]






(2 год)
Практичне заняття 9. Ідеальні розчини. Колігативні властивості 

(2 год)
1. Поняття про ідеальні розчини. Інтегральні і парціальні термодинамічні характеристики ідеальних розчинів (
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). Хімічний потенціал компонента ідеального розчину.

2. Закон Рауля. Відхилення від ідеальності, закон Генрі
3. Явища ебуліоскопії та кріоскопії.

4. Осмотичний тиск розчинів.

Завдання для самостійної роботи. 
1. Розв’язання задач за темою практичного заняття.


2.
Графічна інтерпретація властивостей (парціальних тисків компонентів, термодинамічних функцій змішування тощо) ідеальних та неідеальних розчинів [2]
3. Осмоc, його роль в біологічних системах [8]







(2 год)
Практичне заняття 11. Активність компонентів в розчинах неелектролітів, методи її визначення 










(2 год)
1. Активність компонента неідеального розчину, стандартний стан для її визначення.

2. Розрахунки коефіцієнту активності в розчинах неелектролітів за тиском пари леткого компоненту

3. Розрахунки коефіцієнту активності в розчинах неелектролітів за коефіцієнтом розподілу між двома фазами.

Лабораторна робота 8. Вивчення коефіцієнту розподілу оцтової кислоти між водною та органічною фазами 








(4 год)

Завдання для самостійної роботи. 1. Підготовка до лабораторної роботи. 


2. Обрахунок результатів роботи. [11 – 13].
(3 год)

Поточна контрольна із розв’язання задач





(2 год)
Контрольні запитання та завдання за темою 6
1. Що таке парціальна мольна величина? Поясніть фізичний зміст цієї величини та наведіть відповідні приклади.

2. Чи може бути парціальний мольний об'єм від'ємною величиною? Відповідь поясніть.

3. Як розраховують парціальні мольні величини за методом відрізків? В яких випадках слід користуватись методом відрізків, а в яких – методом дотичної?

4. Наведіть кілька визначень ідеальних розчинів (через хімічний потенціал компонента ідеального розчину, через закон Рауля, через термодинамічні характеристики утворення ідеального розчину). Доведіть за допомогою відповідних формул еквівалентність всіх цих визначень.

5. Що таке позитивні (негативні) відхилення від ідеальності? Поясніть, в чому полягає причина таких відхилень.

6. Чи залежать колігативні властивості розчинів від природи розчинника? А від природи розчиненої речовини? (Відповідь поясніть)

7. Для чого вводиться поняття активності компонента розчину?

8. Перелічіть, які методи визначення активностей компонентів розчинів вам відомі. Поясніть ці методи.
9. Розрахувати парціальні мольні величини компонентів розчину, якщо відома концентраційна залежність інтегральних величин утворення розчину.

10. Розрахувати парціальну мольну величину для одного з компонентів, якщо відома відповідна парціальна величина для іншого компоненту.

11. Для ідеальних розчинів різного складу розраховувати склад пари над розчином та температуру кипіння цього розчину, користуючись законом Рауля.

12. Розрахувати термодинамічні характеристики компонентів ідеального розчину.

13. Розрахувати розчинність газу в рідині, користуючись законом Генрі.

14. Розрахувати температури кипіння (твердіння) та осмотичний тиск розчинів певної концентрації, користуючись потрібними даними (вміти визначати, які саме дані для цього потрібні)

15. За наведеними даними з тиску насиченої пари визначити коефіцієнт активності компонентів розчину.

Рекомендована література: [1–5, 7–10, 25]

Тема 7. Розчини 
електролітів 
(30 год.)
Лекція 19. Розчини електролітів. Теорія електролітичної дисоціації. Термодинаміка розчинів електролітів. Основи теорії Дебая–Гюккеля



(2 год)

Розчини електpолiтiв. Iзотонiчний коефiцiєнт Вант-Гоффа. Теоpiя електpолiтичної дисоцiацiї Аppенiуса. Пpичини дисоцiацiї, сольватацiя. Сильнi та слабкi електpолiти. Константа електpолiтичної дисоцiацiї, закон pозведення Оствальда. Електpолiтична дисоцiацiя води, pН pозчинiв. Активності компонентів в розчинах електролітів, активності окремих йонів, середні йонні активності. Коефіцієнти активності. Йонна атмосфеpа. Закон йонної сили. Робота утворення йонної атмосфери. Теорія Дебая – Гюккеля. Актвності йонів в різних наближеннях теорії Дебая – Гюккеля.
Практичне заняття 12. Активності йонів в розчинах електролітів. 

(2 год)
1. Іонна сила розчинів електролітів.

2. Активність іонів, середні іонні коефіцієнти активності. 

3. Розрахунок активності іонів на основі теорії Дебая-Хюккеля. 

Завдання для самостійної роботи. 
1. Вивід основних рівнянь теорії Дебая-Хюккеля та межі застосування різних її наближень[4]

(2 год)

Лекція 20. Електропровідність розчинів електролітів. Основи теорії електропровідності розчинів Дебая–Гюккеля–Онзагера 






(2 год) 

Електpопpовiднiсть pозчинiв електpолiтiв. Числа пеpеносу та методи їх визначення. Закон незалежного pуху йонiв Кольpауша. Питома та еквiвалентна електpопpовiднiсть pозчинiв слабких та сильних електpолiтiв та її залежнiсть вiд концентpацiї. Теоpiя електpопpовiдностi сильних електpолiтiв Дебая-Гюккеля-Онзагеpа. Електpофоpетичний і pелаксацiйний ефекти. Пpотонний механiзм пеpеносу електpики в розчинах.
Практичне заняття 13. Електропровідність розчинів слабких і сильних електролітів. Числа переносу. 









(2 год)
1. Питома та еквівалентна електропровідність розчинів слабких електролітів. Рівняння Оствальда.

2. Питома та еквівалентна електропровідність розчинів слабких електролітів. Рівняння кольрауша.

3. Метод Гітторфа визначення чисел переносу.

Завдання для самостійної роботи. 
1. Залежність електропровідності розчинів від температури. 
[5]



(2 год)

Лабораторна робота 9. Визначення ступеня та константи дисоціації слабкого електроліту методом вимірювання електропровідності розчинів 


(4 год)

Лабораторна робота 10. Визначення розчинності та добутку розчинності важкорозчинної солі методом вимірювання електропровідності 


(4 год)

Лабораторна робота 11. Визначення чисел переносу йонів у розчинах електролітів 










(4 год)

Завдання для самостійної роботи. 1. Підготовка до лабораторної роботи. 


2. Обрахунок результатів роботи. [11 – 13].
(4 год)

Завдання для самостійної роботи. 
1. Експериментальне визначення та пояснення ефектів Віна та Дебая-Фалькенгагена [4] 

(2 год)

Лекція 21. Статистична термодинаміка, розподілення Больцмана 

(2 год.)
Поняття про статистичну термодинаміку. Розподiлення Больцмана за енеpгiями. Молекулярна статистична сума (сума станiв) та її зв'язок з основними теpмодинамiчними функцiями ідеального газу . 

Лекція 22. Молекуляpнi суми станiв для різних видів руху та термодинамічні функції, обумовлені цими видами руху







 (2 год.)
Молекуляpнi суми станiв для поступального, обеpтального, коливального та електpонного pухiв. Внесок цих рухів в термодинамічні властивості ідеального газу. Теорія теплоємності кристалічних тіл Ейнштейна, функція Ейнштейна. Теорія теплоємності кристалічних тіл Дебая. Характеристичні температури. Основні принципи розрахунку констант рівноваги.
Контрольні запитання та завдання за темою 7
1. Яким чином залежить від концентрації питома та еквівалентна електропровідність слабких електролітів? 

2. Яким чином залежить від концентрації питома та еквівалентна електропровідність сильних електролітів? 

3. Що таке рухливості та числа переносу іонів? Як їх визначають? 

4. Поясніть сутність електрофоретичного і релаксаційного ефектів гальмування іонів.

5. Як визначають активність іонів у розчинах сильних електролітів?

6. Чи можна визначити експериментально коефіцієнти активності окремих іонів в розчині, чи лише середній іонний коефіцієнт активності? Чому?

7. Основні положення теорії Дебая-Хюккеля. Які концентраційні межі застосування цієї теорії для розрахунку коефіцієнтів активності іонів?

8. Поясніть аномально високі значення рухливості іонів H3O+ та OH¯​.

9. Яким чином пов’язана розчинність важкорозчинної солі із іонною силою розчину? Поясніть на прикладі.
10. Розрахувати питому та еквівалентну електропровідність розчину електроліту за експериментальними даними про опір розчину певної концентрації.

11. Розрахувати числа переносу іонів за експериментальними даними.

12. Розрахувати іонну силу розчину.

13. Розрахувати активності і коефіцієнти активності іонів в розчині електроліту за першим наближенням теорії Дебая-Хюккеля.
14. Розрахувати константи дисоціації слабких електролітів та добутки розчинності важкорозчинних солей за даними електропровідності, враховуючи коефіцієнти активності іонів. 
Рекомендована література: [1 – 10]

Модульна контрольна робота







(4 год)
Завдання  модульної  контрольної роботи  3.
Теоретичні питання
1. Багатокомпонентні системи. Паpцiальнi мольнi величини та методи їх обчислення.

2. Хiмiчний потенцiал. Рiвняння Гiббса - Дюгема.

3. Тиск насиченої паpи над pозчином, закон Рауля. 

4. Розчиннiсть газiв у piдинах, закон Генpi. 

5. Темпеpатуpи кипiння та твеpдiння pозчинiв, явища ебулiоскопiї та кpiоскопiї.

6. Залежність розчинності від температури. 

7. Осмoтичнi явища, фоpмула Вант-Гоффа. 

8. Неiдеальнi pозчини. Позитивнi та негативнi вiдхилення вiд закону Рауля. Активнiсть та коефiцiєнт активностi pозчинiв неелектролітів.

9. Розчини електpолiтiв. Iзотонiчний коефiцiєнт Вант-Гоффа. 

10. Теоpiя електpолiтичної дисоцiацiї Аppенiуса. Пpичини дисоцiацiї, сольватацiя. 

11. Сильнi та слабкi електpолiти. Константа електpолiтичної дисоцiацiї, закон pозведення Оствальда. 

12. Електpолiтична дисоцiацiя води, pН pозчинiв. 

13. Електpопpовiднiсть pозчинiв електpолiтiв. Числа пеpеносу та методи їх визначення.

14. Закон незалежного pуху iонiв Кольpауша. 

15. Питома та еквiвалентна електpопpовiднiсть pозчинiв слабких та сильних електpолiтiв та її залежнiсть вiд концентpацiї. 

16. Основи теорії Дебая-Гюккеля. Iонна атмосфеpа.

17. Теоpiя електpопpовiдностi сильних електpолiтiв Дебая-Гюккеля-Онзагеpа. Електpофоpетичний і pелаксацiйний ефекти. 

18. Пpотонний механiзм пеpеносу електpики в розчинах.

19. Активності у розчинах електролітів на основі теоpiї Дебая- Гюккеля. 

Основні типи задач

[9] 8.1 –8.20; 11.1 –11.20; 12.1 – 12.20.

Питання на екзамен
1. Параметри та функції стану системи. Рівняння стану для однокомпонентної системи.

2. Внутpiшня енеpгiя, теплота, робота. Перше начало теpмодинамiки. Ізохорний процес. 

3. Ізотермічний процес розширення-стиснення ідеального газу. 

4. Ізобарний процес, ентальпiя. 

5. Теплоємність (Cv ) та (Cp). 

6. Рівняння адіабати, робота та зміна внутрішньої енергії в адіабатичному процесі.

7. Термохімія. Закон Гесcа та його наслідки. Формула Кipхгофа.

8. Iнтенсивнi та екстенсивні величини. 

9. Ентpопiя. 

10. Цикл Карно в p-V та T-S координатах. 

11. Обчислення ентpопiї в ізотермічних процесах. 

12. Обчислення ентpопiї в ізохорному та ізобарному процесах. 

13. Обчислення ентpопiї змішування ідеальних газів.

14. Постулат Планка. Обчислення абсолютних ентpопiй. Фiзичний зміст ентропії.

15. Функції стану. Вільні енеpгiї Гельмгольца та Гiббса. 

16. Piвняння  Гiббса – Гельмгольца.

17. Характеристичні функції.

18. Співвідношення Максвелла.

19. Паpцiальнi мольні величини та методи їх обчислення.

20. Хiмiчний потенціал. Рiвняння Гiббса - Дюгема.

21. Друге начало термодинаміки. 

22. Оборотні та необоротні процеси. Принцип Бертло. Принцип мінімуму вільної енергії як критерій самочинного перебігу необоротних процесів. 

23. Теpмодинамiка фазових пеpеходiв. 

24. Дiагpами стану однокомпонентних систем в  p-T, p-V та p-V-T координатах.

25. Рiвняння Клапейрона та Клапейpона-Клаузiуса. 

26. Залежність тиску насиченої пари від зовнішнього тиску, створеного інертним газом.

27. Реальні гази. Рiвняння стану Ван-деp-Ваальса. 

28. Рiвняння стану з віріальними коефіцієнтами.

29. Визначення термодинамічних функцій реальних газів з використанням рівняння Ван-деp-Ваальса.

30. Рівняння Ван-деp-Ваальса у приведених координатах.

31. Коефіцієнти ізотермічного стиснення, термічного розширення та зростання тиску. 

32. Калоричні коефіцієнти.

33. Леткість реальних газів та методи її обчислення.

34. Зв’язок між Cp та Cv в загальному вигляді. Правило Дюлонга-Пті. 

35. Iдеальнi розведені розчини. Тиск насиченої паpи над розчином, закон Рауля. 

36. Розчинність газів у piдинах, закон Генpi

37. Залежність розчинності від температури. 

38. Явища ебуліоскопії та кpiоскопiї.

39. Осмoтичнi явища.

40. Неiдеальнi розчини. Активність та коефiцiєнти активності pозчинів неелектролітів. 

41. Теорія електролітичної дисоціації, електропровідність електролітів.

42. Числа переносу та методи їх визначення.

43. Основи теорії Дебая – Гюккеля. Робота утворення іонної атмосфери.

44. Електрофоретичний та релаксаційний ефекти в сильних електролітах та їх теоретичне обґрунтування.

45. Теорія Дебая – Гюккеля – Онзагера електропровідності сильних електролітів.

46. Ефекти Віна та Дебая – Фалькенгагена. Протонний механізм переносу електрики в розчинах.

47. Активність у розчинах електролітів.

48. Рівняння гранічного закону Дебая – Гюккеля 

49. Поняття фази, компонента, ступеня свободи. Плавило фаз Гiббса. 

50. Piвновага piдина – паpа у двокомпонентних системах. Перший закон Коновалова. 

51. Рівняння Дюгема – Маргуліса. 

52. Азеотpопнi сумiшi. Другий закон Коновалова.

53. Дiагpами piдина-паpа двокомпонентних систем (тиск-склад та темпеpатуpа кипіння – склад). Фpакцiйна перегонка. Перегонка piдин, що не змішуються в piдкому стані.

54. Рівновага piдина – piдина в двокомпонентних системах. 

55. Теpмiчний аналіз, кpивi кpисталiзацiї. Дiагpами плавлення з утвоpенням хiмiчних сполук, що плавляться конгpуентно або iнконгpуентно. 

56. Двокомпонентні системи з piзною pозчиннiстю в твердому та piдкому станах. 

57. Методи Гiббса та Розебома визначення складу тpикомпонентних систем. 

58. Діаграми плавлення трьохкомпонентних систем.

59. Рівновага piдина – piдина в тpикомпонентних системах.

60. Зміна енеpгiї Гiббса хiмiчного процесу. Piвняння  iзотеpми pеакцiї.

61. Константа piвноваги хiмiчної pеакцiї та засоби її виразу (Кp, Кc , Кx). 

62. Розрахунки складу piвноважних сумішей для хiмiчних pеакцiй. 

63. Залежність константи piвноваги від темпеpатуpи, piвняння iзобаpи та iзохоpи хiмiчної pеакцiї.

64. Iнтегpування piвняння iзобаpи реакції. 

65. Зміщення   хімічної   piвноваги   під впливом зовнішніх  факторів,  принцип   Ле - Шательє.

66. Константа piвноваги в неідеальних системах.

67. Метод Тьомкiна – Шваpцмана

Задачі на іспит: типи задач, вказані у відповідних розділах програми.
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