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1 ПОЯСНИТЕЛЬНАЯ ЗАПИСКА 

1.1 Цель дисциплины: сформировать фундаментальные знания в различных раз-

делах физической химии (химическая термодинамика, фазовые, химические и адсорбци-

онные равновесия, учение о растворах, химическая кинетика, катализ и электрохимия). 

1.2 Место дисциплины в структуре ООП 

Дисциплина «Физическая химия» относится к дисциплинам обязательной части 

предметно-методического модуля по профилю «Химия» блока Б1 (Б1.О.08.05). 

Для освоения дисциплины «Физическая химия» обучающиеся используют знания, 

умения, сформированные в ходе изучения неорганической и аналитической химии.  

1.3 Дисциплина направлена на формирование следующих компетенций: УК-1, 

ОПК-8, ПК-2: 

-УК-1. Способен осуществлять поиск, критический анализ и синтез информации, 

применять системный подход для решения поставленных задач, индикаторами достиже-

ния которой является: 

 УК-1.1 Демонстрирует знание особенностей системного и критического мышления и 

готовность к нему. 

 УК-1.2 Находит и критически анализирует информацию, необходимую для решения по-

ставленной задачи. 

 УК-1.3 Аргументированно формирует собственное суждение и оценку информации, 

принимает обоснованное решение. 

- ОПК-8. Способен осуществлять педагогическую деятельность на основе специ-

альных научных знаний, индикатором достижения которой является: 

 ОПК-8.3 Демонстрирует специальные научные знания, в том числе в предмет-

ной области. 

- ПК-2. Способен осуществлять педагогическую деятельность по профильным 

предметам (дисциплинам, модулям) в рамках программ основного общего и среднего об-

щего образования, индикатором достижения которой является:  

  ПК-2.2 Применяет основы теории фундаментальных и прикладных разделов 

химии (неорганической, аналитической, органической, физической, химии ВМС, химиче-

ских основ биологических процессов, химической технологии) для решения теоретиче-

ских и практических задач. 

1.4 Перечень планируемых результатов обучения. В результате изучения дис-

циплины студент должен  

- знать:  

 пути поиска информации для использования полученных теоретических и прак-

тических знаний в области физической химии; 

 основы поиска, критического анализа и синтеза информации, системного подхо-

да для решения поставленных задач в рамках дисциплины физическая химия; 

 методы и способы обработки информации результатов химического экспери-

мента, результатов наблюдений и измерений; 

  информационные источники справочного, научного, нормативного характера; 

 основы химической термодинамики; 

 химическую кинетику и катализ; 

 основы электрохимии. 

- уметь:  

  применять и анализировать основы поиска, критического анализа и синтеза ин-

формации, системного подхода для решения поставленных задач; 

  сопоставляет разные источники информации с целью выявления их противоре-

чий и поиска достоверных суждений; 

 интерпретировать физико-химические свойства веществ на основе полученных 

теоретических знаний. 
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 проводить самостоятельный поиск химической информации с использованием 

различных источников (научно-популярных изданий, компьютерных баз данных, ресур-

сов Internet). 

- владеть: 

 навыками анализа, применения основ поиска, критического анализа и синтеза 

информации, системного подхода для решения поставленных задач в рамках дисциплины 

физическая химия; 

  навыками грамотно, логично, аргументированно формировать собственные 

суждения и оценки; 

  навыками делать заключения и выводы по результатам анализа литературных 

данных, собственных экспериментальных и расчетно-теоретических работ по физической 

химии; 

 практическими навыками экспериментальной работы; 

 методами решения расчетных задач. 

1.5 Общая трудоемкость дисциплины «Физическая химия» составляет 4 зачет-

ных единиц (далее – ЗЕ) (144 часов). 

Программа предусматривает изучение материала на лекциях и лабораторных заня-

тиях. Предусмотрена самостоятельная работа студентов по темам и разделам. Проверка 

знаний осуществляется фронтально, индивидуально. 

1.6 Объем дисциплины и виды учебной деятельности 

Объем дисциплины и виды учебной деятельности 

Вид учебной работы Всего часов Семестр 5 

Общая трудоемкость 144 5 

Контактная работа 64  

Лекции 26  

Лабораторные работы 38  

Самостоятельная работа 44  

Вид итогового контроля:  36 Экзамен 

2 УЧЕБНО-ТЕМАТИЧЕСКОЕ ПЛАНИРОВАНИЕ 

Учебно-тематический план (очная форма обучения) 

№ Наименование тем (разделов) 
Всего 

часов 

Аудиторные занятия Самостоя-

тельная 

работа 
Лекции 

Лаборатор-

ные занятия 

I Введение в физическую химию 3 1  2 

II Основы химической термодинамики 47 7 22 18 

1 Основные понятия химической термо-

динамики 

2 1  1 

2 Теплоемкость. Теории теплоемкости  2 1  1 

3 Первый закон термодинамики и его 

приложение к различным процессам. 

Термохимия 

2 1  1 

4 Второй и третий законы термодинами-

ки. Энтропия 

2 1  1 

5 Термодинамические потенциалы (энер-

гия Гельмгольца и энергия Гиббса). 

Химический потенциал 

3 1  2 

6 Термодинамика химического равнове-

сия 

3 1  1 

7 Фазовые равновесия в гетерогенных си-

стемах 

2 1  1 
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8 Определение интегральной теплоты 

растворения соли в воде 

6  4 2 

9 Определение теплоты нейтрализации 6  4 2 

10 Определение теплоты диссоциации сла-

бого электролита 

6  4 2 

11 Определение константы равновесия го-

могенной химической реакции в рас-

творе 

6  4 2 

12 Термический анализ системы фенол-

нафталин 

8  6 2 

III Растворы 18 8 4 6 

1 Термодинамика растворов неэлектроли-

тов 

3 2  1 

2 Термодинамика летучих жидких смесей 3 2  1 

3 Коллигативные свойства разбавленных 

растворов неэлектролитов (равновесие в 

системе летучий растворитель - нелету-

чее растворенное вещество) 

6 4  2 

4 Определение молярной массы раство-

ренного вещества методом криоскопии 

6  4 2 

IV Электрохимия 18 6 4 8 

1 Растворы электролитов 2 1  1 

2 Электропроводность растворов элек-

тролитов 

2 1  1 

3 Равновесия в электрохимических си-

стемах 

2 1  1 

4 Типы электродов. Электрохимические 

цепи. Потенциометрия 

3 1  2 

5 Неравновесные электродные процессы. 

Электролиз. Электрохимическая кине-

тика 

2 1  1 

6 Коррозия и защита металлов 7 1 4 2 

V Химическая кинетика и катализ 22 4 8 10 

1 Введение в химическую кинетику. 

Формальная кинетика односторонних 

простых реакций в закрытых системах 

2 1  1 

2 Сложные реакции. Цепные и фотохи-

мические реакции 

2 1  1 

3 Теории химической кинетики 2 1  1 

4 Химическая кинетика 2   2 

5 Катализ 2 1  1 

6 Определение константы скорости реак-

ции окисления иодоводородной кисло-

ты пероксидом водорода 

6  4 2 

7 Каталитическое влияние ионов меди и 

железа на скорость окисления иодово-

дородной кислоты персульфатом аммо-

ния  

6  4 2 

 Экзамен 36    

 Итого 144 26 38 44 
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Интерактивное обучение по дисциплине 

№ Наименование тем (разделов) Вид 

заня-

тия 

Форма 

интерактивного 

занятия 

Кол-во 

часов 

1.  Теплоемкость. Теории теплоемкости ЛК Лекция-консультация 2 

2.  Основные понятия химической термо-

динамики 

ЛК Лекция-консультация 2 

3.  Определение интегральной теплоты 

растворения соли в воде 

ЛБ Работа в малых группах 2 

4.  Термодинамика растворов неэлектро-

литов 

ЛК Лекция-консультация 2 

5.  Коллигативные свойства разбавлен-

ных растворов неэлектролитов (равно-

весие в системе летучий растворитель 

- нелетучее растворенное вещество) 

ЛК Лекция с ошибками 2 

6.  Растворы электролитов ЛК Видеоконференция 2 

7.  III.4 Типы электродов. Электрохими-

ческие цепи. Потенциометрия 

ЛК Case-study (анализ кон-

кретных практических 

ситуаций 

2 

8.  Коррозия и защита металлов ЛБ Работа в малых группах 2 

9.  Определение константы скорости ре-

акции окисления иодоводородной кис-

лоты пероксидом водорода 

ЛБ Работа в малых группах 2 

10.  Каталитическое влияние ионов меди и 

железа на скорость окисления иодово-

дородной кислоты персульфатом ам-

мония  

ЛБ Работа в малых группах 2 

 ИТОГО 20 

3 СОДЕРЖАНИЕ ТЕМ (РАЗДЕЛОВ) 

I Введение в физическую химию 

Предмет, метод и содержание физической химии. Место физической химии в есте-

ствознании. Физическая химия как теоретическая основа химии. Основные этапы разви-

тия физической химии. Роль русских ученых в развитии физической химии. Вклад зару-

бежных ученых в разработку теории электрохимии, химической термодинамики, раство-

ров, катализа. Современное состояние физической химии. Роль физической химии в под-

готовке учителя химии и биологии. 

Роль и место физической и коллоидной химии в обучении химии в соответствии с 

требованиями ФГОС ОО. 

II Основы химической термодинамики 

Предмет и метод химической термодинамики. Этапы развития термодинамики. 

Основные понятия: системы и их классификация, состояние и классификация процессов. 

Формы обмена энергией системы с окружающей средой: теплота и работа. Уравнение со-

стояния идеального газа. Основное уравнение кинетической теории газов. Работа расши-

рения идеального газа. Максимальная работа. Теплоемкость, виды теплоемкости. Теории 

теплоемкости газов и твердых веществ. Зависимость теплоемкости от температуры. 

Первый закон термодинамики. Математические соотношения, связывающие пара-

метры состояния. Эквивалентность теплоты и работы. Формулировки I закона термоди-

намики и их математические выражения. Внутренняя энергия системы. Приложение I за-

кона термодинамики к изотермическим, изохорным, изобарным процессам. Энтальпия си-

стемы. Адиабатический процесс. 

Приложение I закона термодинамики к химическим и биологическим процессам. 
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Закон Г. И. Гесса и следствия из него. Термохимия. Термохимические уравнения. Энталь-

пия фазовых превращений, образования, сгорания, растворения. Расчет тепловых эффек-

тов реакций, энергии связи, кристаллической решетки, гидратации, ионизации. Калори-

метрия. Зависимость изменения энтальпии химической реакции от температуры. Закон Р. 

Кирхгофа. 

Второй закон термодинамики. Формулировки второго закона термодинамики, его 

значение. Цикл С. Карно и максимальный коэффициент полезного действия. Обратимые и 

необратимые процессы. Энтропия и вероятность. Термодинамическая и статистическая 

интерпретация энтропии. Уравнение Больцмана. Уравнения, объединяющие первый и 

второй законы термодинамики. Зависимость энтропии от параметров состояния. Энтропия 

смешения газов. Изменение энтропии в необратимых процессах. Расчет изменения энтро-

пии для различных процессов. Энтропия и информация. 

Третий закон термодинамики. Формулировки и статистическое обоснование треть-

его начала термодинамики. Недостижимость абсолютного нуля температуры. Следствия 

из третьего начала термодинамики. Тепловая теорема Нернста. Абсолютные энтропии. 

Расчет абсолютных энтропий. Изменение энтропии при изменении объема системы и тем-

пературы, числа частиц, при фазовых превращениях. 

Энергия Гиббса и энергия Гельмгольца. Критерии равновесия и направленности 

самопроизвольных процессов. Физический смысл термодинамических потенциалов, зави-

симость их от параметров состояния. Максимальная работа процесса и химическое срод-

ство. Расчет изменения стандартной энергии Гиббса и константы равновесия с помощью 

функции приведенной энергии Гиббса. 

Термодинамика систем с переменным числом частиц. Расчет направленности хи-

мических процессов. Открытые системы. Химический потенциал. Связь химических по-

тенциалов с термодинамическими потенциалами. Формулы для расчета химических по-

тенциалов. Фундаментальные уравнения химической термодинамики. О применении за-

конов термодинамики к биологическим системам. 

Термодинамика химического равновесия. Термодинамический вывод закона дей-

ствующих масс для состояния химического равновесия. Физический смысл константы 

химического равновесия. Основные признаки состояния химического равновесия. Взаи-

мосвязь между константами химического равновесия. Уравнение изотермы химической 

реакции. Смещение химического равновесия. Уравнения изохоры, изобары химической 

реакции, уравнение зависимости константы равновесия от давления. Влияние изменения 

концентрации на смещение равновесия. Определение равновесных выходов веществ по 

константе равновесия.  

Термодинамика фазовых равновесий в гетерогенных системах. Условия равновесия 

между фазами, фазовые равновесия I и II рода. Классификация гетерогенных систем. Пра-

вило фаз Гиббса. Давление пара твердых и жидких тел. Уравнение Клапейрона-Клаузиуса. 

Применение правила фаз Гиббса к одно-, двухкомпонентным системам. Диаграммы со-

став-температура кристаллизации, состав-температура испарения двухкомпонентной си-

стемы. Термический анализ. Работы Н. С. Курнакова. 

III Растворы 

Растворы и их характеристика. Процессы сольватации. Сильные и слабые электро-

литы. Теория Аррениуса. Теория сильных электролитов. Слабые электролиты. Закон раз-

бавления Оствальда. 

Идеальные, предельно разбавленные и неидеальные растворы. Давление насыщен-

ного пара компонента над раствором. Уравнение Рауля и Генри. Растворимость газов. 

Растворимость твердых веществ. Распределение растворенного вещества между двумя не-

смешивающимися растворителями. Экстракция.  

Термодинамика растворов жидких летучих веществ. Законы Д. П. Коновалова. Ле-

тучие смеси с неограниченно смешивающимися жидкостями. Идеальные летучие смеси. 

Перегонка летучих жидких смесей. Ограниченно растворимые и практически взаимно не-
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растворимые летучие смеси. 

Коллигативные свойства растворов неэлектролитов: понижение давления насы-

щенного пара растворителя над раствором, понижение температуры замерзания и повы-

шение температуры кипения. Криоскопия. Эбулиоскопия. Диффузия и осмос. Электро-

проводность растворов. рН и буферные растворы. Законы Рауля и Вант-Гоффа. Значение 

коллигативных свойств растворов. Роль осмоса в биологических процессах.  

IV Электрохимия 

Отклонения в коллигативных свойствах растворов электролитов от свойств раство-

ров неэлектролитов. Изотонический коэффициент, его связь со степенью электролитиче-

ской диссоциации. Закон разбавления Оствальда. Причины и механизм электролитиче-

ской диссоциации.  

Термодинамическая и электростатическая теория растворов электролитов. Средний 

коэффициент активности сильного электролита. Основные понятия электростатической 

теории растворов сильных электролитов Дебая и Хюккеля. Расчет коэффициентов актив-

ности.  

Электропроводность растворов электролитов. Удельная и эквивалентная электро-

проводность, зависимость их от концентрации, температуры, давления и природы элек-

тролита. Теория электролитической проводимости растворов Дебая-Онзагера. Аномаль-

ные подвижности ионов. Метод измерения электропроводности и его применение. Кон-

дуктометрия. Подвижность и числа переноса ионов. Механизм электропроводности вод-

ных растворов кислот и щелочей. 

Равновесные электродные процессы. Определение электрохимических систем. 

Электрод, электродный потенциал, электродвижущая сила электрохимической цепи. 

Равновесия металл-раствор, раствор-раствор, металл-металл. Межфазные потенци-

алы (гальвани-потенциалы). Соотношение между изменением энергии Гиббса и электрод-

ным потенциалом электрохимической системы. Уравнение Нернста для расчета величин 

электродных потенциалов. Стандартный потенциал электрода. Водородная шкала стан-

дартных электродных потенциалов. 

Типы электродов. Электроды первого и второго рода. Окислительно-

восстановительные электроды. Газовые электроды. Ионоселективные электроды. Приме-

нение различных типов электродов.  

Гальванические элементы. Классификация гальванических элементов. Термодина-

мика гальванического элемента. Химические цепи. Концентрационные цепи. Потенцио-

метрия. Потенциометрическое определение стандартных термодинамических функций и 

константы равновесия электрохимических реакций, среднего коэффициента активности и 

активности электролита.  

Неравновесные электродные процессы. Законы Фарадея. Электрохимические экви-

валенты. Выход вещества по току. Скорость электрохимических процессов. Поляризация 

электродов при прохождении электрического тока. Зависимость скорости электродной ре-

акции от потенциала электрода. Перенапряжение электрохимической реакции и перена-

пряжение концентрации. Напряжение разложения. Перенапряжение восстановления водо-

родных ионов. Уравнение Тафеля. Предельный ток диффузии. Полярография. Особенно-

сти электролиза водных растворов и расплавов электролитов. 

Химическая и электрохимическая коррозия металлов и методы борьбы с ней. Пас-

сивность металлов. Ингибиторы коррозии. Защита от коррозии. 

V Химическая кинетика и катализ 

Предмет и метод химической кинетики. Основные понятия. Мера скорости реак-

ций. Закон действия масс. Молекулярность и порядок реакций. Определение порядка и 

константы скорости реакции. Сложные реакции. Кинетика реакций в газовом потоке. 

Влияние температуры на скорость реакции. Теория активных столкновений. Теория пере-

ходного состояния. Теория абсолютных скоростей реакций.  



9 

 

Цепные реакции. Теория разветвленных цепных реакций. Работы академика Н. Н. 

Семенова и Ю. Э. Харитона в области теории горения и взрыва. 

Фотохимические реакции. Закон эквивалентности. Другие законы фотохимии. 

Квантовый выход. Значение фотохимических реакций в биологии. 

Катализ. Гомогенный катализ. Основные понятия. Причины каталитического дей-

ствия. Механизм гомогенного катализа. Кислотно-основной катализ. Гомогенные катали-

заторы. Профиль пути гомогенной каталитической реакции. 

Гетерогенный катализ. Механизм гетерогенного катализа. Профиль пути гетеро-

генной каталитической реакции. Кинетика гетерогенного катализа. Теории гетерогенного 

катализа. Значение каталитических реакций.  

4 МЕТОДИЧЕСКИЕ РЕКОМЕНДАЦИИ (УКАЗАНИЯ) ДЛЯ СТУДЕНТОВ 

ПО ИЗУЧЕНИЮ ДИСЦИПЛИНЫ 

Рабочая программа призвана помочь студентам в организации самостоятельной ра-

боты по освоению дисциплины «Физическая химия». Физическая химия является теоре-

тической основой химии, т. к. химические реакции связаны с разнообразными физиче-

скими процессами: теплопередачей, поглощением или выделением теплоты, поглощением 

или излучением света, электрическими явлениями, изменением объема и т. д. Необходи-

мость знания физической химии обусловливается все увеличивающимся значением от-

дельных ее разделов. 

Рекомендации: 

- перед очередной лекцией необходимо просмотреть по конспекту материал 

предыдущей лекции. При затруднениях в восприятии материала надо обратиться к основ-

ным литературным источникам. Если разобраться в материале опять не удалось, обрати-

тесь к преподавателю по графику его консультаций или на практических занятиях; 

- обратить особое внимание на физическую сущность и графическое сопровожде-

ние основных рассматриваемых теоретических положений. 

- на занятия носить рекомендованную преподавателем литературу; 

- обязательно иметь собственный инженерный калькулятор; 

- до очередного практического занятия по конспекту (или литературе) проработать 

теоретический материал, соответствующий теме занятия; 

- в начале занятий задать преподавателю вопросы по материалу, вызвавшему за-

труднения в его понимании и освоении при решении задач, заданных для самостоятельно-

го решения; 

- иметь при себе конспект лекций; 

- решение задачи всегда начинать с выражения, позволяющего получить конечный 

результат, а затем находить необходимые компоненты для его получения; 

- на занятии доводить каждую задачу до окончательного решения, в случае затруд-

нений обращаться к преподавателю; 

- все расчетные величины должны иметь соответствующую размерность, а форма 

записи расчетов должна иметь вид – символы, числа, результат. Такая форма записи по-

может быстро обнаружить неточность в расчетах и получить правильный результат. 

Учебно-методическое обеспечение самостоятельной работы студентов по дисциплине 

№ 
Наименование 

раздела (темы) 
Формы/виды самостоятельной работы 

Количество часов, 

в соответствии с 

учебно-

тематическим 

планом 

I. Введение в фи-

зическую химию 

Изучение основной литературы 

Изучение дополнительной литературы 

Конспектирование изученных источников 

2 

II. Основы химиче- Изучение основной литературы 18 
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ской термоди-

намики 

Изучение дополнительной литературы 

Конспектирование изученных источников 

Оформление лабораторной работы 

Подготовка отчета по лабораторной работе 

Решение расчетных задач 

Подготовка рефератов 

III. Растворы  Изучение основной литературы 

Изучение дополнительной литературы 

Конспектирование изученных источников 

Оформление лабораторной работы 

Подготовка отчета по лабораторной работе 

Решение расчетных задач 

Подготовка рефератов 

6 

IV. Электрохимия Изучение основной литературы 

Изучение дополнительной литературы 

Конспектирование изученных источников 

Оформление лабораторной работы 

Подготовка отчета по лабораторной работе 

Решение расчетных задач 

8 

V. Химическая ки-

нетика и катализ 

Изучение основной литературы 

Изучение дополнительной литературы 

Конспектирование изученных источников 

Оформление лабораторной работы 

Подготовка отчета по лабораторной работе 

Решение расчетных задач 

Подготовка рефератов 

10 

 ИТОГО  44 

5 ПРАКТИКУМ ПО ДИСЦИПЛИНЕ 

План лабораторных работ по дисциплине «Физическая химия» 

 

№ Тема Вид работы 
Кол-во 

часов 

1 Определение интегральной теплоты растворения 

соли в воде 

Лабораторная работа 4 

2 Определение теплоты нейтрализации Лабораторная работа 4 

3 Определение теплоты диссоциации слабого элек-

тролита 

Лабораторная работа 4 

4 Определение константы равновесия гомогенной 

химической реакции в растворе 

Лабораторная работа 4 

5 Термический анализ системы фенол-нафталин Лабораторная работа 6 

6 Определение молярной массы растворенного 

вещества методом криоскопии 

Лабораторная работа 4 

7 Коррозия и защита металлов Лабораторная работа 4 

8 Определение константы скорости и энергии ак-

тивации реакции окисления иодоводородной 

кислоты пероксидом водорода 

Лабораторная работа 4 

9 Каталитическое влияние ионов меди и железа на Лабораторная работа 4 
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скорость окисления иодоводородной кислоты 

персульфатом аммония 

 Всего  38 

 

Правила техники безопасности 

1. Студент допускается к работе в лаборатории только после инструктажа по тех-

нике безопасности, что подтверждается росписью студента и лица, проводившего ин-

структаж, в специальном журнале. 

2. Все студенты, прошедшие инструктаж, должны строго придерживаться правил 

техники безопасности. За несоблюдение правил установлена ответственность в админи-

стративном или судебном порядке. 

3. Работа студента в лаборатории разрешается в часы, отведенные по расписанию, а 

также в дополнительное время, согласованное с преподавателем, под наблюдением пре-

подавателя или лаборанта. 

4. Запрещается принимать пищу в лаборатории, пробовать на вкус химические ве-

щества, оставлять какие-либо реактивы в посуде без соответствующей надписи. 

5. Все растворы, не подлежащие сливу в канализацию (органические растворители, 

соли ртути и серебра, легковоспламеняющиеся жидкости, концентрированные кислоты и 

щелочи и т. д.), следует выливать в особые банки для слива, получив указание лаборанта. 

6. Концентрированные кислоты и щелочи, сильнодействующие реактивы (бром и 

др.) надо хранить в вытяжном шкафу под тягой на подносе и не выносить их оттуда. 

7. При всех работах с едкими веществами (кислоты, щелочи и др.) необходимо со-

блюдать максимальную осторожность, имея в виду, что несчастные случаи всегда проис-

ходят в результате неосведомленности, невнимательности или небрежности работающего. 

8. Беря вещество для опыта, следует внимательно прочитать этикетку и проверить 

содержимое по качественным признакам (цвет, запах, консистенция и др.). 

9. При попадании едкого вещества на стол или на пол следует это место сразу же 

засыпать песком, затем песок собрать и вынести из помещения. Облитое кислотой место 

промыть раствором соды. 

10. Реакции, которые могут сопровождаться сильным разогревом (растворение 

кислот, щелочей), следует проводить только в посуде из химического стекла, а не в тол-

стостенной посуде. При этом реакционный сосуд помещают в кристаллизатор. 

11. Засасывать едкие жидкости в пипетку необходимо только с помощью груши 

или пневмонасоса, а не ртом. 

12. Нагревать растворы на плитке следует только в посуде из химического стекла 

без пробки. При этом посуда должна быть сухой снаружи. Брать нагретые предметы необ-

ходимо с помощью полотенца или специальных напальчников. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 1. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ИНТЕГРАЛЬНОЙ ТЕПЛОТЫ РАСТВОРЕНИЯ СОЛИ В ВОДЕ 

Теоретическая часть. Тепловым эффектом химической реакции называется коли-

чество тепла, которое выделяется или поглощается при протекании реакции в условиях, 

когда исходные вещества и продукты реакции имеют одну и ту же температуру, система 

не производит никакой работы против сил внешнего давления, объем или давление посто-

янны. 

Растворение веществ сопровождается тепловыми эффектами (теплота растворе-

ния). Под тепловым эффектом растворения понимают количество выделившейся или по-

глощенной теплоты при растворении 1 моля вещества в большом количестве растворителя 

(не менее 300 моль).  

Теплота гидратации или гидратообразования (Нгидр) – это теплота, которую система 

выделяет, присоединяя к 1 моль твердой безводной соли соответствующее количество 
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кристаллизационной воды. Непосредственное определение Нгидр затрудненно, поэтому 

ее определяют по закону Гесса (1837 г.): тепловые эффекты химических реакций не зави-

сят от пути, по которым реакции протекают, а зависят лишь от природы и физического 

состояния исходных веществ и продуктов реакции. Используя закон Гесса, можно рассчи-

тать тепловые эффекты процессов, которые по тем или иным причинам непосредственно 

не могут быть определены. Например, зная интегральные теплоты растворения безводной 

соли и кристаллогидрата в таких количествах воды, чтобы полученный раствор в обоих 

случаях имел одинаковую концентрацию и был бы достаточно разбавленным, можно рас-

считать Нгидр. Рассмотрим определение теплоты гидратации хлорида кальция, для чего 

воспользуемся следующими термохимическими уравнениями: 

CaCl2 + 6H2O = CaCl26H2O,   Нгидр 

CaCl26H2O + (n-6)H2O = CaCl2nH2O,  Нраст,1 

CaCl2 + nH2O = CaCl2nH2O,   Нраст,2 

тогда по закону Гесса Нгидр = Нраст,2 – Нраст,1. 

Экспериментально определяя теплоту растворения кристаллогидрата Нраст,1 и без-

водной соли Нраст,2, рассчитывают теплоту гидратообразования Нгидр. Растворение в во-

де безводных солей протекает обычно с выделением теплоты  

(Нраст,2 < 0), а кристаллогидратов чаще всего сопровождается поглощением теплоты 

(Нраст,1 > 0).  

Теплота растворения твердого соединения с ионной кристаллической решеткой 

определяется в основном суммой двух величин: теплоты разрушения кристаллической 

решетки и теплоты сольватации ионов молекулами растворителя. В связи с тем, что на 

разрушение кристаллической решетки теплота затрачивается, а процесс сольватации со-

провождается выделением теплоты, знак теплоты растворения может оказаться как поло-

жительным, так и отрицательным, в зависимости от того, какое из двух слагаемых больше 

по абсолютной величине. 

Теплота растворения зависит от концентрации образующегося раствора. Например, 

при растворении одного моль CuCO3 · 2H2O в 8 моль воды поглощается 3,35 кДж тепло-

ты, при растворении того же количества кристаллогидрата в 12 молях воды теплота рас-

творения равна нулю, а при растворении в очень большом количестве воды выделяется 

17,67 кДж теплоты. 

Различают интегральную и дифференциальную теплоты растворения. Теплота, ко-

торая поглощается или выделяется при растворении одного моль вещества в таком коли-

честве растворителя, чтобы образовался раствор с определенной моляльностью m, называ-

ется интегральной теплотой растворения. Дифференциальной теплотой растворения назы-

вается тепловой эффект, сопровождающий процесс растворения одного моль вещества в 

бесконечно большом количестве растворителя. 

Дифференциальные теплоты растворения определяются расчетным методом. Инте-

гральные теплоты растворения находятся экспериментально. 

Теплоты растворения определяют калориметрическим методом, который основан 

на измерении изменения температуры раствора при растворении солей. 

Цель работы. Определить интегральную теплоту растворения неизвестной соли в 

воде. 

Задачи: 

- определить изменение температуры при растворении известной соли;  

- определить интегральную теплоту растворения данной соли (по справочнику); 

- рассчитать постоянную калориметра; 

- определить Т при растворении неизвестной соли; 

- рассчитать интегральную теплоту растворения неизвестной соли. 

Приборы и реактивы. Учебно-лабораторный комплекс «Химия» (центральный 

контролер, модуль «Термостат» в комплекте со стеклянным стаканчиком (150 см3), тер-
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модатчиком и устройством для размещения навески); хлорид аммония; сухие соли KI, 

NaCl, NH4NO3. 

Порядок выполнения работы. Для экспериментального определения теплоты 

растворения неизвестной соли вначале определяют постоянную калориметра. Для этого 

стакан, в который налито 100 см
3

 дистиллированной воды, устанавливают в калориметр 

и закрывают крышкой с укрепленным в ней датчиком температуры. В отверстие крышки 

вставляют специальную пробирку, в которую предварительно насыпано 2 г измельченной 

соли с известной теплотой растворения (NH4Cl). Проводят растворение соли. Графиче-

ским методом определяют изменение температуры при растворении соли и рассчитывают 

постоянную калориметра.  

Затем выливают из стакана раствор, ополаскивают дистиллированной водой, нали-

вают в него 100 см3 дистиллированной воды и устанавливают в калориметр. Затем прово-

дят растворение 1 г неизвестной соли аналогично растворению соли с известной теплотой 

растворения, определяют изменение температуры и рассчитывают интегральную теплоту 

растворения. 

Расчет теплоты растворения проводят на основе уравнения теплового баланса: 

, 

где m1 и m2 – масса воды и соли, соответственно, г; с – теплоемкость образующего-

ся раствора, Дж/г·К, (для используемых в данной работе количеств воды и солей с  4,18 

Дж/г·К); mi и ci – масса и теплоемкость составных частей калориметра. 

Точно определить mi и ci не представляется возможным. Поэтому сумму  

обозначают символом K, называемым постоянной калориметра, и определяют его значе-

ние по изменению температуры при растворении определенного количества соли с из-

вестной теплотой растворения. Постоянная калориметра K – количество тепла, которое 

необходимо подвести к участвующей в теплообмене части калориметра, чтобы поднять 

его температуру на 1 °С. 

Уравнение теплового баланса запишется тогда: 

. 

Отсюда  

, 

где Q = Н m2; Н – интегральная теплота растворения соли, Дж/г. 

В качестве соли с известной интегральной теплотой растворения можно использо-

вать NH4Cl (таблица 1).  

 

Таблица 1 – Интегральная теплота растворения NH4Cl при 25 °С 

m, моли соли на 1кг воды ∆Hm, кДж/моль 

0,1 15,10 

0,2 15,19 

0,3 15,23 

0,4 15,27 

0,5 15,27 

1,0 15,31 

 

Графический метод определения изменения температуры. Необходимые для 

определения изменения температуры линии проводятся следующим образом. Нажимаем 

кнопку «прямая линия» ( ), подводим курсор к соответствующей точке графика и, 

1 2

3

( )
n

i i

i

Q m m c m c T


 
    
 
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3

n

i i

i

m c




 1 2( )Q m m c K T   
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Q

K m m c
T

  

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нажав левую клавишу мыши, устанавливаем начальную точку линии. Зафиксировать ли-

нию нужно повторным нажатием кнопки (отменить – правой кнопкой мыши).  

Для измерения ΔТ проводим вертикальную линию до пересечения с полученными 

линиями. Для этого нажимаем кнопку «линейка» ( ), устанавливаем курсор на одной из 

линий и проводим вертикальную линию. В поле «Результат» можно увидеть изменение 

температуры при растворении соли (рисунок 1). 

 

Рисунок 1 – Графический способ определения изменения температуры 

Изменить масштаб графика можно с помощью кнопок, расположенных в левом 

верхнем углу. Проведенные линии можно убрать, используя соответствующие режимы. В 

режиме «прямая линия» подвести курсор к линии и нажать правую кнопку мыши, в режи-

ме «линейка» убирается результат измерения линия. 

Пример расчета теплоты растворения неизвестной соли. Исходные данные. 

При определении постоянной калориметра, в 500 см3 воды растворялось 5 г NH4Cl. Дей-

ствительное изменение температуры, определенное графическим методом, составило 0,6 

°С. При растворении 5 г неизвестной соли действительное изменение температуры соста-

вило 0,68 °С. Температура воды – 25 °С.  

Определим моляльную концентрацию раствора, образующегося при растворении 5 

г NH4Cl.  

Молярная масса NH4Cl – М = 53,5 г/моль. 5 г NH4Cl составляет 5/53,5 = 0.0935 

моль. В 500 г воды растворили 0,0935 моль, а в 1000 г будет растворено 0,187 моль. Сле-

довательно, моляльность m = 0,187 моль/кг. 

В таблице 1 для NH4Cl даны интегральные теплоты растворения: при m = 0,1 

моль/кг, Нm = 15,1 кДж/моль и при m = 0,2 моль/кг, Нm = 15,19 кДж / моль. Методом 

интерполяции определяем интегральную теплоту растворения для m = 0,187 моль/кг. Уве-

личение Нm при увеличении моляльности на 0,1 моль/кг составляет 15,19 – 15,1 = 0,09 

кДж/моль.  

Тогда, увеличение Нm на 0,187 – 0,1 = 0,087 моль/кг равно 0,09 · 0,087/0,1 = 0,08 

кДж/моль. Отсюда, интегральная теплота растворения NH4Cl, при образовании раствора с 

моляльностью m = 0,187 моль/кг равно 15,1 + 0,08 = 15,18 кДж/моль = 15,1873/53,5 = 284 

Дж/г. 

При растворении 5 г NH4Cl поглотилось Q = 284 · 5 = 1,42 кДж теплоты. Теплоем-

кость раствора приближенно равна 4,18 Дж/г·К. 

1,25518,4)5500(
6,0

1420
)

21
( 


 cmm

T

Q
K  кДж/К 

Определение теплоты растворения неизвестной соли 

8,163868,0]1,25518,4)5500[(])
21

[(  TKcmmQ Дж 

Удельная теплота растворения неизвестной соли  

q = 1638,8/5 = 327,6 Дж/г 

В справочниках приводятся интегральные теплоты растворения различных солей в 

кДж/моль. Так как молярная масса соли неизвестна, то необходимо пересчитать молярные 

интегральные теплоты растворения на удельные. Так для KI –  

q = 125,5 кДж/г, для NaCl – q = 73 кДж/г, для NH4NO3 –  

q = 321,87 кДж/г.  
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Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, список приборов и реактивов, порядок выполнения лабораторной работы, результаты 

измерений и вычислений (графики, формулы), определение ошибок измерений, выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 2. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ТЕПЛОТЫ НЕЙТРАЛИЗАЦИИ 

Теоретическая часть. При взаимодействии моль-эквивалента сильной кислоты с 

сильным основанием в разбавленных растворах выделяется почти одинаковое количество 

теплоты (55,9 кДж/моль при 298 К).  

Постоянство теплот нейтрализации связано с тем, что при взаимодействии сильных 

кислот и оснований, полностью диссоциированных в водных растворах, из ионов Н+ (точ-

нее H3O
+) кислоты и ионов OH- основания образуются молекулы воды:  

Н+ + Cl– + K+ + OH– = H2O + K+ + Cl–. 

При определении тепловых эффектов реакций нейтрализации необходимо учиты-

вать, что при сливании растворов кислоты и основания происходит изменение объемов, то 

есть нужно еще учитывать две промежуточные теплоты разведения:  

q = q1 – q2,  

где q – теплота нейтрализации; q1 – теплота нейтрализации и разведения; q2 – теп-

лота разведения.  

Теплотой разведения щелочи можно пренебречь, т. к. в данной работе к большому 

объему щелочи добавляют небольшой объем кислоты, и объем щелочи мало изменяется в 

процессе опыта. Теплоту нейтрализации можно определить по формуле:  

q  (m1c1  m2c2  K)T1  (m2c2  m3c3  K)T2, 

где m1, c1 – масса и теплоемкость щелочи; m2, c2 – масса и теплоемкость кислоты; 

m3, c3 – масса и теплоемкость воды; ∆Т1, ∆Т2 – разность температур при нейтрализации и 

разведении соответственно.  

Принимая, что теплоемкости растворов щелочи и кислоты примерно равны тепло-

емкости воды (с1 = с2 = с3 = с), рассчитываем теплоту нейтрализации по формуле:  

q = (m1c + m2c +K) (ΔT1 – ΔT2). 

Цель работы. Калориметрическим методом определить теплоту нейтрализации 

сильной кислоты сильным основанием. 

Приборы и реактивы. Учебно-лабораторный комплекс «Химия» (центральный 

контролер, модуль «Термостат» в комплекте со стеклянным стаканчиком (150 см3), тер-

модатчиком и устройством для размещения навески), хлорид аммония, раствор NaOH (С = 

0,15 моль/дм3), раствор HCl (С = 5 моль/дм3), дистиллированная вода.  

Порядок выполнения работы.  

Проводят калориметрическое определение действительного значения изменения 

температуры растворения соли с известной теплотой растворения.  

Для этого стакан, в который налито 100 см3 дистиллированной воды, устанавлива-

ют в калориметр и закрывают крышкой с укрепленным в ней датчиком температуры. В 

отверстие крышки вставляют специальную пробирку, в которую предварительно насыпа-

но 2 г измельченной соли с известной теплотой растворения (NH4Cl). Проводят растворе-

ние соли. Графическим методом определяют изменение температуры при растворении со-

ли и рассчитывают постоянную калориметра.  

Проводят калориметрическое определение теплоты процесса нейтрализации и раз-

ведения q1. Для этого в калориметрический стакан внесите 100 мл раствора щелочи, изме-

ряйте температуру в течение 5 минут, затем через отверстие в крышке калориметра, с по-

мощью устройства для размещения навески прилейте 3 мл кислоты. Продолжайте замеры 

температуры до тех пор, пока в течение 5 минут не будете наблюдать плавное равномер-

ное ее изменение (то есть до окончания заключительного периода опыта). Графическим 

методом определяют изменение температуры ΔT1. 

Проводят калориметрическое определение теплоты разведения кислоты. Для этого 
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повторите предыдущий опыт, но вместо раствора щелочи используйте дистиллированную 

воду. Графическим методом определяют изменение температуры ΔT2. 

Теплоту нейтрализации q рассчитайте по формуле: 

q = (m1c + m2c +K) (ΔT1 – ΔT2). 

Полученное значение теплоты нейтрализации пересчитайте на 1 моль кислоты по 

формуле:  

VС

g100
H


 , 

где V – объем кислоты, см3; С – концентрация кислоты, моль/дм3. 

Если опыт проводить при других концентрациях или объемах щелочи или кислоты, 

то тепловой эффект пересчитывают на вещество, взятое в меньшем количестве. 

Сравните полученный результат с табличным (55,9 кДж/моль), найдите погреш-

ность выполнения опыта 

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, результаты измерений и вычислений (графики, формулы), 

определение ошибок измерений, выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 3. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ ТЕПЛОТЫ ДИССОЦИАЦИИ СЛАБОГО ЭЛЕКТРОЛИТА 

Теоретическая часть. Слабые электролиты, в частности слабые кислоты (в нашем 

случае это уксусная кислота), в водном растворе лишь частично диссоциированы на ионы. 

При смешивании слабой кислоты с сильным основанием происходит процесс нейтрализа-

ции кислоты, который можно представить как последовательность следующих стадий – 

диссоциации слабой кислоты и, собственно, реакции нейтрализации. В этом случае тепло-

вой эффект смешения водных растворов слабой кислоты и сильного основания складыва-

ется из теплоты образования воды из ионов (реакции нейтрализации), теплоты диссоциа-

ции слабой кислоты и теплоты разбавления кислоты основанием. 

Цель работы. Определить теплоту диссоциации слабой кислоты при ее взаимодей-

ствии с сильным основанием. 

Приборы и реактивы. Учебно-лабораторный комплекс «Химия» (центральный 

контролер, модуль «Термостат» в комплекте со стеклянным стаканчиком (150 см3), тер-

модатчиком и устройством для размещения навески), растворы: 0,15 н. NaOH, 5 н. HCl, 5 

н. CH3COOH; хлорид аммония, дистиллированная вода.  

Порядок выполнения работы.  

Определяют постоянную калориметра. Для этого стакан, в который налито 100 см3 

дистиллированной воды, устанавливают в калориметр и закрывают крышкой с укреплен-

ным в ней датчиком температуры. В отверстие крышки вставляют специальную пробирку, 

в которую предварительно насыпано 2 г измельченной соли с известной теплотой раство-

рения (NH4Cl). Проводят растворение соли. Графическим методом определяют изменение 

температуры при растворении соли и рассчитывают постоянную калориметра.  

Для определения теплоты смешения раствора уксусной кислоты со щелочью (Q1) в 

качестве калориметрической жидкости используют 100 мл 0,15 н. раствора NaOH. В спе-

циальную пробирку помещают 3 мл 5 н. раствора СH3COOH и закрепляют ее в крышке 

калориметра. В течение 5 минут фиксируют температуру начального периода. 

Затем приливают, нажав на поршень специальной пробирки, к раствору щелочи 

раствор кислоты, продолжая измерение температуры. Когда изменение температуры ста-

нет равномерным, продолжают опыт еще 5 минут. 

Определяют теплоту образования воды (нейтрализации сильной кислоты сильным 

основанием – (Q2), из опыта (см. лабораторную работу № 4) или из табличных данных. 

Определяют теплоту разведения CH3COOH щелочью – (Q3). Для этого вливают 

раствор кислоты (в таком же объеме, как при нейтрализации) в чистую воду, взятую в та-
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ком же объеме, как щелочь. Графическим методом определяют ΔТ и рассчитывают тепло-

ту разведения: 

Q1 = Q2 + Q3 + Qдисс и Qдисс = Q1 – Q2 – Q3. 

Теплотой разведения щелочи кислотой можно пренебречь, так как объем щелочи 

значительно больше объема кислоты. 

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, результаты измерений и вычислений (графики, формулы), 

выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 4. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНСТАНТЫ РАВНОВЕСИЯ ГОМОГЕННОЙ ХИМИЧЕСКОЙ 

РЕАКЦИИ В РАСТВОРЕ 

Теоретическая часть. Значение константы связано с энергией Гиббса: 

∆Gº298 = –RTlnКс.  

Это уравнение изотермы химической реакции, оно используется для расчетов в 

момент равновесия. Из уравнения изотермы можно определить направление протекания 

процесса: 

- при высоких значениях Кс ∆G < 0 – прямая реакция, 

- при низких значениях Кс ∆G > 0 – обратная реакция. 

Существует полное уравнение изотермы химической реакции, когда концентра-

ции веществ в системе являются неравновесными: 

∆Gº298 = –RTlnКс + RTlnПс; 

∆Gº298 = –RTln(Кс/Пс) = RTln(Пс/Кс). 

Проанализируем полное уравнение изотермы реакции. С помощью него мы можем 

более точно определить направленность процесса: 

Кс > Пс, ∆G < 0 – прямая реакция; 

Кс < Пс, ∆G > 0 – обратная реакция; 

Кс = Пс, ∆G = 0 – химическое равновесие. 

Кс, выраженная через концентрацию, может использоваться только для веществ, 

находящихся в растворенном состоянии. Если вещества будут даны в газообразном состо-

янии, то необходимо выражать константу равновесия через парциальное давление: 

Кр = (Рс
СР

d
D)/(Рa

AР
b

B). 

Если реакция гетерогенная, то в выражение константы подставляют только газооб-

разные вещества. Например: 

2NO(г) + O2(г)  2NO2(г), Кс = [NО2]
2/[NО]2[О2]; 

2С(т) + O2(г)  2СO(г), Кр = Р2(СО)/Р(O2). 

В термодинамике различают истинное и ложное равновесие. Признаки истинного 

равновесия: 

- равенство скоростей прямой и обратной реакций; 

- значение энергии Гиббса минимально, ∆G = 0. Значение энтропии максимально, 

∆S = 0; 

- характеризуется подвижностью, способностью самопроизвольно восстанавли-

ваться после небольших смещений внешних условий. Например, воздух сжимается при 

воздействии на него давления, когда же давление исчезает, то он восстанавливается до 

первоначального состояния; 

- сохранение своего состояния во времени при отсутствии внешних воздействий; 

- в момент равновесия состояние системы одинаково, не зависимо от того, с какой 

стороны система подошла к нему. 

Ложное равновесие, которое имеет сходство с истинным, длительно во времени, но 

при этом ∆G  0 (гремучая смесь, пересыщенные растворы). Истинное равновесие подчи-

няется уравнению изотермы (оно работает только при постоянной температуре, что труд-

но достижимо в условиях опыта). На практике удобнее пользоваться уравнением изобары 
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химической реакции, т. к. относительное постоянство давления обеспечивает сама внеш-

няя среда: 

(dlnKp/dT)p = ∆H/RT2 – уравнение изобары. 

Из уравнения следует, что с повышением температуры константа равновесия будет 

возрастать в эндотермических реакциях, в экзотермических же она будет уменьшаться. 

Для увеличения константы в экзотермических реакциях необходимо понижать температу-

ру. 

После интегрирования уравнение будет иметь следующий вид: 

ln(K(T2)/K(T1)) = ∆H(T2 – T1)/RT2T1.  

Из этого уравнения вытекает зависимость теплового эффекта от температуры, т. е. 

можно рассчитать величину теплового эффекта, если известны константы при двух тем-

пературах: 

∆H = (RT2T1/(T2 – T1))  ln(K(T2)/K(T1)) 

Используя это уравнение можно рассчитать константу равновесия при любой тем-

пературе, если будет известна ∆H. 

Цель работы. Изучение равновесия гомогенной реакции фотоколориметрическим 

методом и расчет ее константы равновесия. 

Приборы и реактивы. Фотоэлектрический колориметр КФК-3, восемь мерных 

колб на 100 мл, мерная колба на 25 мл; 0,1 М раствор FеС13, 0,1 М раствор NН4СNS, НСl 

(1:1), дистиллированная вода. Готовим рабочий раствор FеС13 (разбавляем в 10 раз: 10 мл 

0,1 М раствора до 100 мл). 

Порядок выполнения работы.  

Химические реакции делятся на гомогенные и гетерогенные. Гомогенными реакци-

ями называют реакции, протекающие в пределах одной фазы. К гомогенным реакциям 

относятся многие химические процессы, протекающие в газовой фазе или в растворах. 

Например: 

СО(г) + Н2О(г) <=> СО2(г) + Н2(г). 

Химическая реакция, протекающая на границе раздела фаз, называется 

гетерогенной. Например: 

СаО(тв) + СО2(г) <=> СаСО3(тв). 

Реакция протекает до равновесия, при котором имеются как продукты, 

так и исходные реагенты, и при этом не происходит изменение их концентра-

ций.  

Исследуемая реакция протекает по уравнению: 

FеС13 + 3NН4СNS = Fе(СNS)3 + 3NН4С1, 

или в ионном виде: 

Fе3++3СNS– = Fе(СNS)3. 

В результате протекания реакции образуется химическое соединение кроваво-

красного цвета – роданид трехвалентного железа. Интенсивность окраски раствора будет 

зависеть от концентрации образующейся соли Fе(СNS)3. Это позволяет применить для 

изучения реакции фотоколориметрический метод. 

Опыт 1. Построение градуировочной кривой 

1. В мерные колбы емкостью 100 мл последовательно налить:  

- эталонный раствор соли железа(III) в количестве 0,5; 1,0; 2,0; 3,0; 4 мл;  

- в каждую колбу по 2 мл соляной кислоты; 

- по 10 мл 0,1 моль-экв. раствора NН4CNS; 

- довести объем до метки водой и перемешать. 

2. Измерить оптические плотности растворов (λ = 420 нм). Для каждого раствора 

сделать два-три замера и взять средние арифметические значения оптической плотности.  

3. Рассчитать начальную концентрацию соли железа(III) С0 в каждой колбе по 

уравнению разведения: 
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V
CC  , 

где С1 – концентрация соли железа(III) в эталонном растворе  

0,1 М вещества эквивалента; V1 – объем раствора соли железа(III), взятого для приготов-

ления пробы; V2 – объем приготовленного раствора, 100 мл. 

Т. к. во всех приготовленных растворах создан очень большой избыток ионов, рав-

новесие изучаемой реакции сильно сдвинуто в сторону образования соли Fе(СNS)3. По-

этому концентрация Fе(СNS)3 равна начальной концентрации соли железа(III) в исследу-

емых растворах. Концентрацию роданида железа(III) необходимо выразить в грамм-молях 

на литр: 

.,
3

1
,

33 )()(
л

эквмоль
C

л

мольг
C SCNFeSCNFe





 

4. Построить градуировочную кривую, отложив на оси абсцисс мольную концен-

трацию роданида железа(III), а на оси ординат – оптическую плотность растворов. 

Опыт 2. Определение равновесной концентрации роданида железа 

1. Приготовить 4 исследуемых раствора с различными начальными концентрация-

ми ионов железа(III) и роданида. Для этого в мерные колбы емкостью 100 мл влить: 

- указанные в таблице количества эталонного раствора соли железа(III); 

- по 2 мл соляной кислоты; 

- указанные в таблице количества роданида аммония; 

- объем растворов довести до метки дистиллированной водой и перемешать. 

 № колбы 

5 6 7 8 

Объем FeCl3, мл 
 

   

Объем NH4CNS, мл 
 

   

Оптическая плот-

ность, D 

1 

2 

3  

D 

1 

2 

3  

D 

1 

2 

3  

D 

1 

2 

3  

D 

Началь-

ные 

концен-

трации 

Fe3+ 
 

   

CNS– 

 

   

Равно-

весные 

концен-

трации 

Fe3+ 
 

   

CNS– 
 

   

Fe(CNS)

3  

   

Kc 
 

   

2. Измерить оптические плотности растворов. 

3. Результаты занести в таблицу (концентрации выразить в г-моль/л). 

4. Пользуясь градуировочным графиком, найти равновесные концентрации соли 

Fе(CNS)3 (г-моль/л) в исследуемых растворах. 

5. Равновесные концентрации непрореагировавших ионов Fе3+ рассчитать по 

начальным концентрациям ионов Fе3+ и равновесным концентрациям роданида желе-

за(III): 

равнCNSFeFeравнFe
CCC ,)(,0, 3

33   . 

6. Равновесные концентрации роданид-ионов определить по начальным концентра-

циям этих ионов и равновесным концентрациям роданида железа(III): 

равнCNSFeCNSравнCNS
CCC ,)(,0, 3

3  . 
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7. Начальные концентрации ионов Fе3+ и CNS– рассчитать по формуле разведения и 

выразить в г-моль/л. 

8. Для четырех опытов вычислить константу равновесия Кс изученной реакции и 

найти ее среднее значение. 

9. Используя среднее значение Кс, рассчитать стандартное химическое сродство ре-

акции. 

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, результаты измерений и вычислений (формулы, таблица, 

графики), выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 5. 

ТЕРМИЧЕСКИЙ АНАЛИЗ СИСТЕМЫ ФЕНОЛ-НАФТАЛИН 

Теоретическая часть. В двухкомпонентной системе, согласно правилу фаз Гиббса  

2Фkс   

в равновесии может одновременно находится не более четырех фаз – нонвариантная си-

стема (с = 0). Максимальное число степеней свободы (при Ф = 1) равно трем, т. е. не 

нарушая фазового соотношения в такой системе в определенных пределах, можно изме-

нять три параметра состояния (давление, температуру и состав). Поэтому для полного 

описания диаграмм состояния двухкомпонентных систем необходимо использовать про-

странственную систему координат, что не всегда удобно. Чаще всего один из параметров 

(давление или температура) фиксируется, и диаграмму состояния представляют в двумер-

ной плоскости. 

Наибольшее распространение получили диаграммы плавкости, передающие зави-

симость температур равновесия твердых и жидких фаз (т.е. температур плавления), а так-

же температур сосуществования твердых фаз от состава системы. Вид диаграмм состоя-

ния зависит от природы веществ. Диаграммы состояния, компоненты которых неограни-

ченно растворяются друг в друге как в жидком, так и в твердом состояниях, аналогичны 

диаграммам состояния бинарных жидких растворов, при этом области жидкого расплава 

первых диаграмм отвечает область пара вторых, а области твердых сплавов первых – об-

ласти жидкости вторых и т. д.  

Диаграмму состояния бинарного сплава можно построить, сняв кривые охлаждения 

чистых металлов и соответствующих сплавов. Для измерения температуры сплавов чаще 

всего пользуются термопарами. Термоэлектрические термометры (термопары) представ-

ляют собой два различных проводника, спаянных или сваренных одними концами (так 

называемый горячий спай), а другими концами соединенных с милливольтметром. Ме-

таллические проводники изолированы друг от друга. Места скрепления проводников пары 

с проводниками цепи называются холодными спаями. Эти спаи поддерживают при посто-

янной температуре. 

Действие термопары основано на термоэлектрическом эффекте (эффект Зеебека). 

Суть термоэлектрического эффекта состоит в том, что между концами проводника на ко-

торый наложен градиент температуры возникает разность потенциалов, величина которой 

зависит от разности температур на концах и природы металлов. Т. к. термопара составле-

на из двух разнородных проводников, то результирующая ЭДС пропорциональна разно-

сти температур между горячим спаем и холодными концами. Это свойство и положено в 

основу измерения температуры с помощью термопар. 

Для построения диаграммы состояния двухкомпонентной системы фенола и нафта-

лина методом термического анализа необходимо построить кривые охлаждения как чи-

стых компонентов (фенола и нафталина), так и их смесей в различных соотношениях. Для 

построения этой диаграммы вполне достаточно использование нескольких смесей состав-

ленных через 10 % во всем возможном диапазоне изменения концентраций. Все смеси для 



21 

 

выполнения работы приготовлены заранее и находятся в герметичных ампулах из нержа-

веющей стали.  

Каждую смесь необходимо нагреть до температуры, на несколько градусов превы-

шающей температуру полного плавления смеси, чтобы исследуемая система находилась в 

виде расплава. Для нагревания ампул со смесями модуль «Термический анализ» имеет 

нагревательный элемент, предназначенный для одновременного нагревания нескольких 

ампул. Далее необходимо провести постепенное охлаждение каждой ампулы с фиксиро-

ванием значения температуры через определенные интервалы времени. Охлаждение ам-

пул происходит в специальном измерительном блоке модуля. Для созданий условий рав-

номерного охлаждения ампулы обдуваются потоком воздуха. Скорость охлаждения ампул 

зависит от температуры воздуха в лаборатории, поэтому охлаждение до некоторой опре-

деленной температуры может занимать различное время. В связи с достаточно низкой 

температурой эвтектики изучаемой системы охлаждение следует проводить до температу-

ры 25-26 °С. В некоторых случаях возможно проявление явления переохлаждения распла-

ва. В этом случае происходит временное понижение температуру ниже температуры фа-

зового перехода с последующим некоторым повышением температуры. Особенно сильно 

явление переохлаждения проявляется в случае чистых веществ и эвтектической смеси. 

Наиболее ответственным этапом выполнения работы является анализ полученных 

кривых охлаждения. В нашем случае кривые охлаждения имеют довольно сложный ха-

рактер. Это связано с тем, что при столь невысоких температурах трудно добиться усло-

вий равномерного охлаждения системы и по мере снижения температуры системы ско-

рость охлаждения существенно снижается, т. к. она зависит от разности между температу-

рами системы и охлаждающего потока воздуха. Поэтому на кривых охлаждения перегибы 

и температурные остановки могут иметь маловыраженный характер. Кроме того, обработ-

ку кривых затрудняет проявление в той или иной мере переохлаждения в системе. 

Если до охлаждения система находилась в полностью расплавленном состоянии, то 

первый перегиб указывает на температуру начала кристаллизации системы (этот перегиб в 

нашем случае виден наиболее отчетливо). Наличие последующих перегибов или темпера-

турных остановок будет указывать на появление в системе новых фаз. Любой перегиб или 

температурная остановка на кривой охлаждения соответствует пересечению линии на фа-

зовой диаграмме. Поэтому для построения диаграммы состояния изучаемой системы на 

нее переносятся все выявленные на кривых охлаждения точки. Для этого стоят диаграмму 

в координатах температура-состав и далее для каждой изученной смеси (состав смеси со-

ответствует определенной координате на оси составов) откладываются температуры фазо-

вых переходов, которые были определены в результате анализа кривых охлаждения. Та-

ким образом, ордината каждой точки соответствует температуре начала выявленного фа-

зового перехода для определенной смеси, а абсцисса – составу этой смеси (например, мас-

совому проценту одного из компонентов). 

Далее на основании полученных точек следует провести линии диаграммы. При 

этом следует учесть вариантность системы в тех или иных областях и убедиться, что пра-

вило фаз соблюдается для всех областей полученной диаграммы. Следует отметить, что 

возможен некоторый экспериментальный разброс точек и, кроме того, метод термическо-

го анализа является кинетическим, и, следовательно, полученные данные лишь приближе-

но соответствуют равновесному состоянию системы. Поэтому возможно некоторое от-

клонение полученных результатов от теоретически ожидаемых. 

Цель работы. Методом термического анализа построить диаграмму плавкости си-

стемы фенол-нафталин. 

Приборы и реактивы. Учебно-лабораторный комплекс «Химия» в комплектации 

(центральный контроллер, модуль «Термический анализ»), комплект из 11 ампул, содер-

жащих смеси фенола и нафталина различных составов (от 10 до 90 %) и ампулы с чистым 

фенолом и нафталином. 

Порядок выполнения работы. 
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1. Ампулы со смесями нагревают выше температуры плавления смесей (100 °С). 

2. Затем начинают охлаждение ампул с фиксированием через равные промежутки 

времени (от 10 до 30 секунд) значений температуры в каждой ампуле. 

3. Строят кривые охлаждения – графики зависимостей температуры в ампуле от 

времени охлаждения. 

4. Проводят анализ кривых охлаждения и по перегибам и температурным останов-

кам на графиках определяют температуры фазовых переходов для исследуемых смесей. 

5. На основании полученных данных строят фазовую диаграмму системы фенол-

нафталин. 

6. Проводят полный анализ диаграммы, при этом необходимо: определить смысл 

всех полей, линий и точек на диаграмме, определить тип равновесия между тремя фазами 

(инвариантное состояние). 

Работа с установкой. 

1. Универсальный контроллер подключается к персональному компьютеру через 

СОМ-порт с помощью специального соединительного кабеля. 

2. При включенном контроллере необходимо запустить программу управления 

УЛК «Химия» (elsms.exe). 

3. В появившемся окне инициализации («Добро пожаловать в УЛК») необходимо 

выбрать вариант работы с УЛК – «Работа с контроллером». При правильно подсоединен-

ном модуле и контроллере справа должны быть надписи: «Контроллер активен» и ниже 

«Модуль: Термический анализ». Затем необходимо войти в программу управления УЛК 

путем нажатия кнопки «Вход». 

4. Далее попадаем в окно управления программой. Соответствие между измери-

тельными каналами и датчиками происходит автоматически, необходимо лишь включить 

используемые в работе датчики. В нашем случае необходимо включить все шесть термо-

датчиков. 

5. Установка температуры нагревателя (100 °С) его включение и включение венти-

лятора модуля производится в группе элементов «Исполнительные устройства». 

6. После этого необходимо настроить параметры измерения. Для этого в группе 

элементов «Параметры измерений» устанавливаем пункт «Автоматический режим» и ука-

зываем интервал между измерениями в соответствующем поле. Число измерений реко-

мендуется указать – 100. Далее необходимо следить за температурой в нагреваемых ампу-

лах (каналы 5 и 6). Ампулы нагревать до температуры 90-100 °С. 

7. В ходе проведения работы кривые охлаждения одновременно строятся для не-

скольких ампул, поэтому для каждой ампулы указывается ее состав. Для этого в группе 

элементов «Дополнительный параметр» необходимо установить пункт «Использовать до-

полнительный параметр», убрать «галочку» в поле «Общий» и в соответствующих полях 

«Дополнительный параметр» для каждого канала указать процентную концентрацию од-

ного из компонентов в ампуле. Размерность указывается в поле «Размерность». (Размер-

ность необходимо указывать только один раз.)  

8. Когда температура в ампулах приблизится к требуемой, можно начинать измере-

ния. Нагретые ампулы переставляем в измерительный блок и производим запуск измере-

ний нажатием кнопки «Измерение». Появится окно состояния измерения – «Обмен дан-

ными с контроллером», где будут отображаться результаты текущих измерений. В ходе 

проведения измерений в окне будет отображаться кривая охлаждения в одной из ампул. 

Наблюдение за текущей температурой в остальных ампулах следует производить, пере-

ключая каналы в группе элементов «Отображение каналов». Измерения необходимо про-

водить до температуры 25 °С во всех ампулах. 

9. Когда температура в ампулах примет требуемое значение, необходимо остано-

вить измерения путем нажатия в окне состояния измерения («Обмен данными с контрол-

лером») кнопки «Стоп». 
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10. После проведения первого эксперимента следует продолжить проведение рабо-

ты с очередными ампулами. Для этого необходимо перейти в окно «Управление» и нажать 

кнопку «Текущее состояние». Далее можно продолжить выполнение работы, начиная с п. 

7. 

Составы исследуемых смесей в % (фенол/нафталин): 1 – 100/0; 2 – 9010; 3 – 80/20; 

4 – 70/30; 5 – 60/40; 6 – 50/50; 7 – 40/60; 8 – 30/70; 9 – 20/80; 10 – 10/90; 11 – 0/100. 

Обработка результатов эксперимента.  

1. Полученные результаты хранятся в памяти компьютера. Для построения кривых 

охлаждения необходимо провести операцию добавления графика. Добавление очередного 

графика осуществляется после нажатия кнопки «Добавить график» в специальном окне, в 

котором определяется соответствие между координатами графика и данными, получен-

ными на измерительных каналах или временем (значением варьируемого параметра). 

Необходимо выбрать для оси абсцисс (х) «Время», а для оси ординат (y) – требуемый канал. 

Также необходимо выбрать номер эксперимента, в ходе которого была получена очеред-

ная кривая охлаждения. Таким образом, мы построим все кривые охлаждения. 

2. В результате получим первичные графики зависимости температуры в ампулах 

от времени охлаждения. Графики отображаются по одному в окне «Графики». Переклю-

чение между трафиками осуществляется нажатием кнопок < и > в правой части управля-

ющей палитры. Там же отображается номер текущего графика и номер эксперимента, в 

ходе которого он был получен. Значение дополнительного параметра отображается в пра-

вом верхнем углу графика. 

3. Далее необходимо провести обработку кривых охлаждения и определить темпе-

ратуры начала фазовых переходов. Все отмеченные точки автоматически будут переданы 

на суммарный результирующий график, если поставить «галочку» в поле «Измерения на 

суммарный график». 

4. Далее в окне «Графики» необходимо выбрать измерительный инструмент «при-

цел», расположенный на управляющей палитре в верхней части графика, и отметить (ле-

вой кнопкой «мышки») точки изломов на кривой охлаждения или температурные оста-

новки. На рисунке приведен пример обработки типичной кривой охлаждения. Удалить 

ошибочно установленные точки можно, нажав правую кнопку «мышки» после позицио-

нирования курсора на требуемой точке. 

В случае если проявляется существенное переохлаждение, то порядок обработки 

несколько усложняется. Для получения правильных результатов следует экстраполиро-

вать участок кривой охлаждения, находящейся после переохлаждения, до участка, нахо-

дящегося до переохлаждения, с помощью инструмента «Линейка». Пересечение этих ли-

ний будет указывать на точку, в которой должен был начаться фазовый переход. Для 

удобства проведения построения можно увеличить интересующий участок. 

5. После того как отмечены все точки на кривых охлаждения, полученную диа-

грамму можно построить в окне «Результат». Для этого необходимо назначить соответ-

ствие оси абсцисс суммарного графика составам смесей исследуемой системы. Получен-

ные графики могут быть распечатаны на принтере с сохранением выбранного масштаба и 

элементов оформления. Для этого необходимо перейти в окно «Отчет» и выбрать требуе-

мые для печати графики. 

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, результаты измерений и вычислений (графики), выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА6. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ МОЛЯРНОЙ МАССЫ РАСТВОРЕННОГО ВЕЩЕСТВА МЕТОДОМ 

КРИОСКОПИИ 
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Теоретическая часть. Температура Ткр, при которой начинается кристаллизация 

(замерзание) раствора, ниже, чем растворителя Ткр(1). Для разбавленных растворов неэлек-

тролитов понижение температуры кристаллизации раствора связано с моляльной концен-

трацией m (моль/кг) соотношением: 

ΔТкр = Ткр – Ткр(1) = К ∙ m, 

где К – криоскопическая постоянная растворителя. Для воды К = 1,86 кг К/моль. В 

свою очередь, моляльность раствора находится по формуле: 

12
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
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где g1 – масса растворителя, a g2 и М2 – масса и молярная масса (в г/моль) раство-

ренного вещества. Исходя из формул можно найти М2: 
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Цель работы. Ознакомиться с криоскопическим методом определения молярной 

массы растворенного в воде вещества. Определить криоскопическим методом молярную 

массу неэлектролита. 

Приборы и реактивы. Криоскоп, термометр Бекмана, пипетка на 25 или 50 мл, 

мочевина, лед. 

Порядок выполнения работы. 

1. Собирают криоскоп (рисунок 1), состоящий из стеклянного сосуда (1), закрытого 

крышкой (2), в которую вставляется пробирка (3) и мешалка (4). Пробирку закрывают 

пробкой (5), сквозь которую пропущен термометр Бекмана (0,01 °/дел) (6) и мешалка (7) в 

форме кольца, охватывающего термометр. 

2. Сосуд (1) примерно на 2/3 объема заполняют охладительной смесью из льда (или 

снега), воды и хлорида натрия. 

3. С помощью лаборанта настраивают термометр Бекмана таким образом, чтобы 

уровень столбика ртути располагался в верхней части условной температурной шкалы, 

примерно между 4 и 5 делениями шкалы. 

 
Рисунок 1 – Криоскоп 

 

4. Взвешивают пробирку, затем наливают дистиллированной воды до метки, опре-

деляют массу пробирки с водой. По разнице масс определяют массу растворителя g1. 

Вставляют в пробирку термометр Бекмана и кольцеобразную мешалку, погружают про-

бирку в охладительную смесь. 

5. Перемешивая охладительную смесь и одновременно медленно покачивая ме-

шалку (7), наблюдают за понижением температуры растворителя. Появление первых кри-

сталликов льда отвечает повышению температуры воды на 0,2-0,3°. В ходе последующего 

интенсивного перемешивания растворителя должно наблюдаться увеличение количества 

кристаллов и их рост, температура же остается неизменной. Эта температура и будет ис-

комой температурой кристаллизации растворителя Ткр(1), выраженной в градусах условной 

шкалы термометра Бекмана. 

7. Вынимая пробирку вместе с термометром из криостата, нагревают ее рукой, но 

лишь до момента полного исчезновения кристаллов льда. Столбик термометра Бекмана не 
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должен при этом выйти за пределы шкалы. Вновь вводят пробирку с растворителем в 

криостат и повторяют опыт по п. 5. 

8. Отмеряют на аналитических весах навеску изучаемого вещества g2 = 0,2-0,3 г. 

Извлекают пробирку с термометром Бекмана из криоскопа, добиваются исчезновения 

кристаллов льда и вводят навеску в растворитель. Дают веществу полностью растворить-

ся. 

9. Определяют температуру кристаллизации раствора Ткр согласно указаниям п.п. 5 

и 6. Находят средние значения температуры кристаллизации растворителя Ткр(1) и раство-

ра Ткр. 

10. Определяют ΔТкр. 

11. Рассчитывают молярную массу М2 изучаемого вещества. Зная его истинный 

химический состав, оценивают погрешность криоскопических измерений. Формулируют 

выводы, оформляют работу. 

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, результаты измерений и вычислений (формулы), опреде-

ление ошибок измерений, выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 7. 

КОРРОЗИЯ И ЗАЩИТА МЕТАЛЛОВ 

Теоретическая часть.  
Опыт 1. Защитные оксидные пленки и их испытание 

Некоторые окислительные пленки, образующиеся в результате коррозии, защища-

ют металл от дальнейшего его разрушения. Они получаются при нагревании металлов, а 

также при специальной обработке. Пользуясь этим явлением, часто создают искусствен-

ные пленки. Образование таких пленок называется оксидированием. Оксидирование не 

только играет защитную роль, но и придает изделиям красивую окраску. Этому процессу 

подвергают изделия из стали, алюминия и его сплавов, цинка и его сплавов! 

Цель работы. Изучить коррозионную устойчивость оксидных пленок. Ознакомит-

ся с примерами электрохимической коррозии и некоторыми методами защиты. Ознако-

миться с электрохимическими процессами коррозии металлов в нейтральных средах. 

Оборудование и реактивы. Стальная пластинка, штатив с держателем, горелка, 

0,1 М раствор СuSO4 · 5Н2O. 

Порядок выполнения работы. Образование пленки на поверхности металла при 

нагревании стальной пластинки можно обнаружить по появлению так называемых цветов 

побежалости. Стальную пластинку длиной 25-30 см, шириной 1,5-2 см тщательно очища-

ют наждачной бумагой, один конец пластинки зажимают держателем штатива, а другой 

помешают над пламенем горелки. По мере нагревания пластинки на ней появляются цвета 

побежалости. После этого пластинку снимают с огня и охлаждают. На охлажденную пла-

стинку через каждые 2 см по длине пластинки наносят по капле 0,1 М раствора медного 

купороса. По скорости появления медного пятна судят о защитных свойствах различных 

участков оксидной пленки, образующейся на металле. 

Опыт 2. Оксидирование 

Оксидирование стальных изделий проводят двумя способами: мокрым, или хими-

ческим, и сухим, который называется еще термическим способом. Для получения защит-

ных пленок на изделиях из железа наиболее широко применяют химический способ. 

Химическое оксидирование проводят в растворах щелочи, к которым добавляют 

нитраты и нитриты щелочных металлов. 

Оборудование и реактивы. Раствор, состоящий из 800 г/л NaОН, 50 г/л NaNO3 и 

200 г/л NaNO2, стальные пластинки, очищенные от загрязнения и жира. 

Порядок выполнения работы. Нагревают приготовленный для оксидирования 

раствор до кипения и опускают в него стальные пластинки на 20-40 минут, пока изделие 



26 

 

не приобретет красивый черный цвет с синеватым оттенком, после этого вынимают пла-

стинки из раствора, тщательно промывают их. 

Сравнивают защитные свойства оксидированных пластинок с пластинками неокси-

дированными, для чего помещают на поверхности оксидированной и неоксидированной 

пластинок по капле 0,1 М раствора медного купороса и отмечают время появления медно-

го пятна. 

Опыт 3. Химическое оксидирование алюминия 

Оборудование и реактивы. Пластинка из алюминия или его сплавов, раствор для 

химического обезжиривания, 1 л которого содержит 50 г Na3PO4, 10 г NaOH, 30 г жидкого 

стекла, раствор для оксидирования, содержащий в 1 л 50 г Na2СО3, 15 г Na2Сr2О7 или 

К2Сr2О7, 2 г NаОН. 

Порядок выполнения работы. Алюминиевые пластинки погружают на 3-5 минут 

в раствор для обезжиривания, нагретый до 50-60 °С, после чего промывают сначала в го-

рячей, а затем в холодной воде. 

Промытые пластинки погружают на 5-30 минут в раствор для оксидирования, 

нагретый до 85-100 °С, затем тщательно промывают и высушивают. На поверхности пла-

стинки происходит образование защитной пленки. 

Опыт 4. Коррозия оцинкованного железа и луженой жести 

В целях защиты стальных изделий от коррозии их покрывают цинком или оловом. 

Первый процесс называется цинкованием, а второй – лужением. 

Оловянные и цинковые покрытия по своей электрохимической природе различны. 

В электрохимическом ряду напряжений металлов цинк стоит левее железа, а олово – пра-

вее; следовательно, цинк более активен, чем железо, а олово – менее. При покрытии желе-

за цинком получают гальваническую пару, где катодом служит железо, а анодом цинк, т. 

е. цинк в растворе электролита будет растворяться, а на катоде – железе – будет выделять-

ся водород. 

Луженая жесть также представляет собой гальваническую пару, где анодом служит 

железо. Следовательно, в растворах кислот железо будет растворяться, а на катоде – олове 

– будут скапливаться электроны и происходить разряжение ионов водорода. Поэтому в 

случае разрушения защитного покрытия процессы коррозии оцинкованного железа и лу-

женой жести различны. 

Оборудование и реактивы. Один стакан емкостью 200 мл и два стакана на 100 мл, 

концентрированная серная кислота, концентрированный раствор красной кровяной соли 

К3[Fe(CN)6], пластинки стальные, цинковые и оловянные. 

Порядок выполнения работы. В стакан емкостью 200 мл наливают дистиллиро-

ванную воду, к ней добавляют 20 капель концентрированного раствора серной кислоты и 

4-5 капель раствора красной кровяной соли. Раствор размешивают и разливают поровну в 

два других стакана на 100 мл. В один из них погружают стальную пластинку с присоеди-

ненной к ней пластинкой (кусочком) цинка. В другой стакан погружают такую же сталь-

ную пластинку, соединенную с пластинкой олова. Через некоторое время жидкость в ста-

канчике с пластинками из стали и олова окрашивается в синий цвет, между тем в раство-

ре, где находятся сталь и цинк, изменения окраски не наблюдается. Синее окрашивание 

первого раствора обусловлено образованием турнбулевой сини в результате взаимодей-

ствия ионов железа с красной кровяной солью: 

2К3[Fe(CN)6] + FeSO4 → Fe3[Fe(CN)6]2 + 3К2SO4 

Во втором случае происходит растворение не железа, а цинка, который образует с 

красной кровяной солью малорастворимое комплексное соединение бледно-желтого цве-

та, поэтому здесь не изменяется окраска раствора. 

Из этого следует, что железо можно предохранить от коррозии путем соединения 

его с более активным металлом, например с цинком. Такой метод защиты называется про-

текторным, и его часто применяют в технике. 

Опыт 5. Коррозия металлов в воде и в водных солевых растворах 
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Оборудование и реактивы. U-образная стеклянная трубка, цинковая и железная 

пластинки размером 20x50x2 мм, проволока медная, цинковая, железная; фарфоровая ча-

шечка,  

3-процентный раствор хлорида натрия, раствор фенолфталеина, раствор 0,2 г красной 

кровяной соли К3[Fе(СN)6] в 200 мл воды. 

Порядок выполнения работы. Коррозия в воде и нейтральных водных растворах 

в присутствии кислорода протекает на аноде: 

4МеО + nН2О → 4Ме+·nН2О + 4ē, 

на катоде: 

2Н2O + O2 + 4ē → 4ОН-. 

На катодных участках накапливаются гидроксид-ионы. 

А. Собирают прибор, как указано на рисунке 1.  

В одно колено U-образной трубки, заполненной 2-процентным раствором хлорида 

натрия, погружают свежезачищенную цинковую пластинку, в другое – медную, также 

предварительно зачищенную. Обе пластинки соединяют медной проволокой. 

 

Рисунок 1 – Прибор для проведения коррозии в нейтральной среде 

В оба колена трубки добавляют по 2-3 капли фенолфталеина. Через 0,5-1 часа возле 

медного электрода (катода) наблюдают появление малиновой окраски. 

Б. Чтобы обнаружить катодные и анодные участки при контакте двух металлов, к 

3-процентному раствору хлорида натрия добавляют несколько капель раствора 0,2 г/200 

мл красной кровяной соли К3[Fе(СN)6] и 5-6 капель фенолфталеина. Затем в раствор по-

гружают медный стержень, обвитый железной проволокой. На меди через 2-3 минуты по-

является красное окрашивание, а на железе – темно-синее. 

Здесь железо – анод; следовательно, в раствор переходят ионы Fе2+, которые, взаи-

модействуя с К3[Fе(СN)6], образуют соль – турнбулеву синь Fе3[Fе(СN)6]2. 

Синее окрашивание указывает на наличие в растворе ионов железа в результате его 

растворения (коррозии), а малиновое окрашивание – на наличие избытка гидроксид-

ионов, которые появляются в результате восстановления кислорода. 

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, уравнения катодных и анодных процессов, выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 8. 

ОПРЕДЕЛЕНИЕ КОНСТАНТЫ СКОРОСТИ И ЭНЕРГИИ АКТИВАЦИИ РЕАКЦИИ 

ОКИСЛЕНИЯ ИОДОВОДОРОДНОЙ КИСЛОТЫ ПЕРОКСИДОМ ВОДОРОДА 

Химические реакции разделяют на гомогенные и гетерогенные. К гомогенным от-

носят такие реакции, при которых как исходные вещества, так и продукты их взаимодей-

ствия находятся в одной и той же фазе – в газообразной или жидкой. Гетерогенными ре-

акциями называются такие реакции, при которых реагирующие вещества находятся в раз-

личных фазах, а сам процесс химического превращения протекает на границе раздела этих 

фаз. Скорость химической реакции зависит от таких условий, как концентрация реагиру-

ющих веществ, температура, присутствие катализаторов. Однако эти факторы влияют на 

скорость гомогенных и гетерогенных реакций по-разному. Поэтому при изучении скоро-

сти реакции всегда учитывают различие между этими двумя типами химических процес-

сов. 
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Одним из факторов, влияющих на скорость большинства гомогенных реакций, мо-

жет быть концентрация реагирующих веществ. С течением времени скорость химической 

реакции изменяется, т. к. изменяется концентрация реагирующих веществ. Обычно разли-

чают среднюю и истинную скорости реакции. Приближенно скорость химической реак-

ции измеряется количеством вещества, вступившего в реакцию или образовавшегося в ре-

зультате реакции за единицу времени. При этом концентрацию принято выражать в молях 

на литр, а время – в минутах. Средней скоростью реакции называют отношение уменьше-

ния концентрации исходного вещества или увеличение концентрации продуктов реакции 

ко времени, в течение которого это увеличение или уменьшение произошло. Так, если 

концентрацию исходного вещества ко времени t1 обозначить буквой С1, а концентрацию 

ко времени t2 обозначить С2, то средняя скорость реакции будет выражаться уравнением:  

21

21

tt

CC




 . 

Истинной скоростью реакции называется изменение концентрации исходного ве-

щества за бесконечно малый промежуток времени, что можно выразить следующим урав-

нением: 

dt

dC
ист  . 

Знак «минус» в правой части приведенного выше уравнения показывает, что кон-

центрация реагирующих веществ уменьшается, следовательно, и скорость химической ре-

акции все время убывает. 

Зависимость скорости химической реакции А + В ↔ С от концентрации реагирую-

щего вещества можно выразить уравнением: 

ν = k[А][В]. 

Здесь [А] и [В] – концентрации исходных веществ; k – коэффициент пропорцио-

нальности. Коэффициент пропорциональности не зависит от концентрации реагирующих 

веществ, его называют константой скорости реакции. Величина константы скорости реак-

ции зависит от природы реагирующих веществ, температуры и присутствия катализатора. 

Численное значение константы скорости равно количеству вещества, прореагировавшего 

за единицу времени при концентрации исходных веществ, равной единице. 

Константа скорости химической реакции показывает, какая доля из общего числа 

соударений молекул веществ А и В приводит к химическому взаимодействию. Если реак-

цию осуществляют путем столкновения одной молекулы А с одной молекулой В, то число 

столкновений, а, следовательно, скорость реакции будет пропорциональна концентрациям 

веществ А и В. Если для химического прекращения необходимо, чтобы одновременно 

сталкивались по две или по три одинаковые молекулы, то скорость реакции будет про-

порциональна квадрату или соответственно кубу концентрации этого вещества. По числу 

молекул, участвующих в каждом элементарном акте, реакции называются мономолеку-

лярными, бимолекулярными, тримолекулярными и т. д. 

Вполне понятно, что вероятность столкновения сразу трех и большего числа моле-

кул меньше, чем вероятность столкновения двух молекул. Поэтому тримолекулярные ре-

акции менее вероятны, чем бимолекулярные. Если в реакцию и вступает более трех моле-

кул, то в действительности оказывается, что она проходит через ряд промежуточных ста-

дий, в каждой из которых участвуют одна-две молекулы. В зависимости от вида уравне-

ния, связывающего скорость реакции с концентрацией реагирующих веществ, различают 

реакции первого, второго и третьего порядка. Порядок реакции не всегда совпадает с ее 

молекулярностью. Так, для мономолекулярных реакций, т. е. таких реакций, при которых 

превращению подвергают только одну молекулу какого-нибудь вещества, скорость реак-

ции будет пропорциональна только его концентрации в данный момент, что можно запи-

сать следующим уравнением: 

)( xak
at

ax
 , 
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где а – начальная концентрация вещества; х – концентрация образующегося веще-

ства. 

Следовательно, (а – х) представляет собой изменение концентрации исходного ве-

щества за какой-то промежуток времени. 

После соответствующих математических преобразований получают следующее 

уравнение константы скорости химической реакции первого порядка: 

xa

a

t
k


 lg

303,2
. 

Вычисляя правую часть этого уравнения по экспериментальным данным для раз-

личных моментов течения реакции (для различных t), получают одинаковые константы 

скорости. 

Скорость бимолекулярной реакции пропорциональна произведению концентрации 

обоих реагирующих веществ. Следовательно, 

))(( xbxak
at
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 , 

где а и b – начальные концентрации веществ А и В; х – количество вещества 

(моль), прореагировавшего за время t. 

После соответствующих математических преобразований, как и в первом случае, 

получают окончательное уравнение для константы скорости реакции второго порядка: 
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Если при бимолекулярной реакции концентрации одного из исходных веществ зна-

чительно больше концентрации другого вещества, то во время реакции концентрация ве-

щества, взятого в избытке, остается практически постоянной. Поэтому можно объединить 

постоянную величину концентрации и константу скорости реакции в одну константу. То-

гда получают выражение для скорости химической реакции, которое аналогично выраже-

нию для реакции первого порядка. Здесь константу можно вычислить по уравнению пер-

вого порядка. Таким образом, константы скорости для бимолекулярных реакций, проте-

кающих при наличии избытка одного из реагирующих веществ, вычисляют по уравнению 

для реакции первого порядка. Подобные реакции принято называть псевдомолекулярны-

ми. 

Следует отметить, что большинство реакций протекает через несколько промежу-

точных стадий и порядок реакции редко соответствует количеству молекул, вступающих в 

реакцию. Общую скорость сложной реакции определяют скоростью наиболее медленной 

ее стадии. 

Как было указано, скорость гомогенной химической реакции зависит от температу-

ры. Эту зависимость приближенно выражают правилом Вант-Гоффа: при увеличении 

температуры на 10 °С, скорость гомогенной химической реакции возрастает в  

2-3 раза. Число, которое показывает, во сколько раз возрастает скорость реакции при уве-

личении температуры на 10 °С, называют температурным коэффициентом скорости реак-

ции. Индекс 10 при γ означает температуру, которой соответствует константа, и вычисля-

ют константу скорости реакции по уравнению: 
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Зависимость скорости химической реакции от температуры более точно выражают 

уравнением Аррениуса: 
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где k – константа скорости реакции; R – универсальная газовая постоянная; Т – аб-

солютная температура; Е – энергия активации. 
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Энергия активации (в Дж/моль) – это избыток внутренней энергии по сравнению со 

средней энергией для данной температуры, которым должны обладать реагирующие мо-

лекулы, чтобы их столкновение приводило к химическому взаимодействию. После соот-

ветствующих математических преобразований для выражения энергии активации полу-

чают довольно простое уравнение: 
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где kТ2 – константа скорости реакции при температуре Т2; kT1 – константа скорости 

реакции при температуре Т1; R – универсальная газовая постоянная. Следовательно, найдя 

из опытных данных константы скорости реакции при двух температурах, можно рассчи-

тать энергию активации данной реакции. 

Рассчитаем константу скорости для реакции омыления этилацетата: 

СН3СООС2Н5 + Н2О ↔ С2Н5ОН + СН3СООН. 

Скорость этой реакции можно значительно увеличить в присутствии некоторого 

количества хлороводородной кислоты в качестве катализатора. 

Вследствие того, что количество воды по сравнению с количеством этилацетата 

очень значительно, эту реакцию рассматривают как реакцию, протекающую по уравнению 

первого порядка.  

По мере течения реакции омыления этилацетата количество уксусной кислоты уве-

личивается, и по ее увеличению можно судить о скорости химической реакции. 

Концентрацию уксусной кислоты удобно определить титрованием смеси раствором 

гидроксида натрия. Поэтому сущность работы сводится к отбору и титрованию проб сме-

си через определенные, точно фиксированные промежутки времени. Концентрация этила-

цетата ɑ в момент взятия первой пробы равна увеличению концентрации уксусной кисло-

ты за время от первой до последней пробы, т. е. пропорциональна разности между числом 

миллилитров гидроксида натрия, пошедшего на титрование этих проб. Если на титрова-

ние первой пробы пошло b1 мл NаОН, а на титрование последней пробы – b∞ мл NаОН, то 

)( 1bbma   , 

где m – коэффициент пропорциональности. Для концентрации этилацетата (а – х) 

ко времени t получим: 

)( tbbmxa   , 

где bt – число миллилитров NаОН, пошедшего на титрование пробы, взятой через t 

минут после первой пробы. Подставляя эти значения а и (а – х) находим константу скоро-

сти: 
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Т. к. множитель m в уравнении сокращается, то для определения константы скоро-

сти реакции нет надобности вычислять значение концентрации этилацетата, а достаточно 

лишь знать объем NаОН в миллилитрах, пошедшего па титрование проб. 

Цель работы. Определить различными методами константу скорости химической 

реакции. 

Приборы и реактивы. Термостат, колбы на 200 мл, мерная колба на 100 мл, бю-

ретка на 25 мл, секундомер или часы с секундной стрелкой, 0,4-процентный раствор КI, 1 

М раствор Н2SО4, 0,05 М раствор Н2О2, 0,05 М раствор Nа2S2О3,  

0,5-процентный раствор крахмала, 0,1 М раствор (NН4)2МоО4. 

Порядок выполнения работы. 
Реакция окисления иодоводородной кислоты пероксидом водорода выражается 

уравнением: 

2НI + Н2O2 = 2Н2O + I2. 
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Прореагировавший пероксид водорода определяется эквивалентным количеством 

йода путем титрования последнего раствором тиосульфата натрия. 

Иодоводородную кислоту получают действием серной кислоты на иодиды, напри-

мер КI или NaI. 

Реакция серной кислоты с КI протекает практически мгновенно: 

2KI + H2SO4 = K2SO4 + 2HI. 

В данном случае измеряется лишь скорость: 

2НI + Н2O2 → I2 + 2Н2O, 

т. к. в результате реакции 

I2 + 2K2S2O3 → 2KI + K2S4O6 

концентрация КI, а, следовательно, НI постоянна. Таким образом, скорость реакции 

Н2О2 и НI в условиях опыта зависит только от концентрации пероксида водорода. Для вы-

числения константы скорости этой псевдомономолекулярной реакции можно применить 

уравнение мономолекулярной реакции – реакции первого порядка, т. к. лимитирующая 

стадия 

xa

a

t
k


 lg

303,2
. 

Пользуясь мерной колбой, наливают 100 мл  

0,4-процентного КI и 5 мл 1 М раствора Н2SО4 в колбу на  

200 мл. 

На горлышко колбы надевают кольцо из толстой свинцовой проволоки (утяжели-

тель) и ставят в термостат, куда помещают также пробирку с 15-20 мл 0,05 М раствора 

Н2О2. Над колбой устанавливают бюретку с 0,05 М раствором Nа2S2О3. 

Когда содержимое колбы и раствор Н2О2 (в пробирке) примут температуру воды 

(через 10-15 минут), в колбу прибавляют из бюретки 1 мл раствора Na2S2O3, затем 5 ка-

пель  

0,5-процентного раствора крахмала (индикатор на йод) и 10 мл 0,05 M раствора Н2О2, эк-

вивалентные А мл 0,05М раствора тиосульфата (см. ниже). Тщательно перемешивают со-

держимое колбы и по секундомеру или по часам отмечают в таблице (см. в конце работы) 

время первого появления голубого окрашивания t0. Быстро прибавляют из бюретки еще 1 

мл 0,05 М раствора Nа2S2О3, перемешивают (вследствие чего голубое окрашивание исче-

зает) и вновь отмечают время появления голубого окрашивания t1 и т. д., повторив эти 

операции 4-5 раз. Затем в колбу прибавляют несколько капель 0,1 М раствора молибдата 

аммония (катализатор) и выделившийся йод титруют 0,05 М раствором Nа2S2О3 до исчез-

новения голубой окраски. 

Таким образом устанавливают, какому общему числу А мл 0,05 М раствора 

Nа2S2О3 (считая с самого начала работы) эквивалентны взятые для работы 10 мл 0,05 М 

раствора Н2О2. 

Промежутки времени t1, t2 и т. д. отсчитывают от момента первого окрашивания t0, 

принимаемого за начало опыта. Таким образом, в начальный момент опыта t0 содержится 

А – 1 мл  

0,05 М раствора Н2О2 и, следовательно, а = А – 1. К моменту второго появления окраши-

вания t1 прореагирует еще 1 мл  

0,05 М раствора Н2О2 и, следовательно, х = 1; к моменту третьего появления окрашивания 

х = 2 и т. д. 

Рекомендации по проведению расчетов. Для вычисления константы скорости ре-

акции используем уравнение следующего вида: 

)1lg()1[lg(
303,2

xAA
t

k  . 

Подставив в это уравнение значения А и x; в миллилитрах 0,05 М раствора 

Nа2S2Оз, t – в минутах, вычисляют константу скорости К отдельно для каждого проме-

жутка времени t1, t2 и т.д. с точностью до четвертого десятичного знака. 
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Результаты работы записывают в таблицу  

 

П
о
я
в
л
ен

и
я
 о

к
р
а-

ш
и

в
ан

и
я  

Время астроно-

мическое (при-

мерное) 

Время от начала 

опыта 

t

2,303
 A – 1 – x 

 

 

kt 

мин сек 
время в 

минутах 

1 

2 

3 

4 

     
 

   

 

При тщательной работе разница в найденных для каждого промежутка времени 

значениях константы не должна превышать нескольких десятитысячных долей. Это ука-

зывает на то, что константа скорости не зависит от концентрации пероксида водорода. Бе-

рут среднее арифметическое значение константы скорости, указав температуру, при кото-

рой проводился опыт.  

Учитывается, что 10 мл 0,05 М раствора Nа2S2О3 эквивалентны 10 мл 0,05 М рас-

твора (А = 10) Н2О2. 

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, результаты измерений и вычислений (формулы, таблица), 

выводы. 

 

ЛАБОРАТОРНАЯ РАБОТА 9. 

КАТАЛИТИЧЕСКОЕ ВЛИЯНИЕ ИОНОВ МЕДИ И ЖЕЛЕЗА НА СКОРОСТЬ 

ОКИСЛЕНИЯ ИОДОВОДОРОДНОЙ КИСЛОТЫ ПЕРСУЛЬФАТОМ АММОНИЯ 

Теоретическая часть. Скорость химической реакции зависит не только от концен-

трации реагирующих веществ и температуры, но также и от присутствия в реакционной 

смеси некоторых веществ. Эти вещества, не входя в состав конечных продуктов реакции, 

изменяют скорость реакции, причем сами не изменяются количественно и остаются хими-

чески неизмененными. Такие вещества называются катализаторами. Катализаторы в зави-

симости от их природы и природы реагирующих веществ могут увеличивать или умень-

шать скорость химической реакции, поэтому различают положительный катализ (катали-

затор увеличивает скорость реакции) и отрицательный катализ (катализатор уменьшает 

скорость реакции). 

Если катализатор находится в той же фазе, что и реагирующие вещества, то катализ 

называется гомогенным. При гетерогенном катализе катализатор находится в другой фазе, 

чем реагирующие вещества; например, если реагирующие вещества находятся в газооб-

разной или жидкой фазе, то он находится в твердой. 

Для некоторых реакций можно подобрать смеси из двух и более веществ, которые 

могут оказаться более активными, чем каждое из этих веществ. Вещества, сами неактив-

ные, но при добавлении в небольших количествах к катализаторам значительно увеличи-

вающие активность последних, называются промоторами. 

Реакция окисления иодоводородной кислоты персульфатом аммония 

(NH4)2S2O8 + 2HI → 2NH4HSO4 + I2 

протекает медленно. 

Скорость этой реакции измеряют по количеству иода, выделяющегося в единицу 

времени, или по промежутку времени от момента смешения растворов до начала выделе-

ния иода. Вследствие того, что иод слабо окрашивает разбавленные растворы, к реагиру-
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ющей смеси предварительно прибавляют раствор крахмала, который с иодом дает синее 

окрашивание. 

Окисление иодоводородной кислоты персульфатом аммония можно значительно 

ускорить введением в реагирующую смесь ионов меди и железа. 

В аналитической химии основной реакцией иодометрического метода титрования 

может быть следующая: 

I2 + 2Na2S2O3 → 2NaI + Na2S4O6. 

Окончание реакции устанавливают в присутствии раствора крахмала по исчезнове-

нию синей окраски, вызванной взаимодействием иода с крахмалом. 

Цель работы. Изучить влияние катализаторов на скорость окисления иодоводо-

родной кислоты персульфатом аммония. 

Оборудование и реактивы. Термостат, десять плоскодонных колб на 300 мл, семь 

конических колб на 250 мл, восемь стаканов на 100 мл, пипетка на 20, 30 мл, часы, рас-

твор 0,1 М (NH4)2S2О8, раствор 0,5 М и 0,12 М KI, раствор 0,5 М и 0,025 М Н2SО4, раствор 

0,005 М и 0,0005 М медного купороса, раствор 0,0067 М и 0,00067 М железного купороса, 

раствор 0,01 М тиосульфата натрия, раствор 0,1 М (NH4)2MоO4, раствор крахмала (свеже-

приготовленного); стеклянные палочки для помешивания. 

Порядок выполнения работы. 

Опыт 1. В термостат с температурой 25 °С ставят шесть плоскодонных колб (на 300 

мл), в которые налито: в первую – 250 мл воды, во вторую – 250 мл раствора персульфата 

аммония, в третью – 250 мл раствора иодида калия, в четвертую –  

250 мл раствора серной кислоты, в пятую – 250 мл раствора медного купороса и в шестую 

– 250 мл раствора железного купороса указанных выше концентраций. Одновременно ста-

вят в снег или в толченый лед семь конических колб на 250 мл, в которые наливают по 

100 мл воды. 

После того как растворы в колбах примут температуру термостата (через 40-50 ми-

нут), из них берут пипетками (не вынимая колбы из термостата) и переносят в сухую чи-

стую колбу на 300 мл последовательно 100 мл воды, 50 мл раствора персульфата аммония, 

50 мл раствора серной кислоты и 50 мл раствора иодида калия. Момент вливания раствора 

иодида калия считают началом опыта, по часам отмечают время t0 = 0. Смесь в колбе раз-

мешивают и ставят ее в термостат. Все эти операции надо выполнять быстро. 

Через 5, 10, 20, 30, 50 и 60 минут после начала опыта отбирают по 20 мл смеси, не 

вынимая колбы из термостата, вливают каждую пробу в коническую колбу с охлажденной 

водой, затем титруют раствором тиосульфата натрия в присутствии раствора крахмала. В 

момент отбора пробы пипеткой отмечают время по часам. 

Титровать надо быстро. Записывают количество раствора тиосульфата натрия, из-

расходованного на каждое титрование. 

Опыт 2. Для получения реакционной смеси в сухую чистую колбу на 300 мл вводят 

по 50 мл воды и растворов медного купороса, серной кислоты, персульфата аммония и 

иодида калия. Затем проделывают то же самое, что и в первом опыте. 

Титруют через 3, 5, 10, 20, 40, 60 минут, считая от момента прибавления раствора 

иодида калия. 

Опыт 3. Эксперимент выполняется, как и во втором опыте, но вместо 50 мл раство-

ра медного купороса в смесь вводят 50 мл раствора железного купороса. 

Опыт 4. Эксперимент выполняется, как и в первом опыте, но в смесь вместо воды 

вводится по 50 мл растворов медного и железного купороса. 

Титруют через 1, 2, 3, 5, 15 и 30 минут, считая от момента прибавления раствора 

иода калия. 

Форма записи результатов титрования: 

№ Количество раствора, израсходованного на титрование, мл 

Время, мин 

1 2 3 5 10 15 20 30 40 50 60 
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1            

2            

3            

4            

 

Результаты титрования записывают по указанной форме и строят график, нанося на 

оси абсцисс время, а на оси ординат – израсходованное количество раствора тиосульфата 

натрия. 

Опыт 5. Восемь стаканов на 100 мл ставят в два ряда на лист белой бумаги. В ста-

каны 1-го ряда наливают растворы 0,5 М серной кислоты и 0,1 М персульфата аммония в 

объемах, указанных в 1-м ряду таблицы, а в стаканы 2-го ряда – растворы 0,5 М иодида 

калия, 0,0067 М железного и 0,005 М медного купороса и объемах, указанных во 2-м ряду 

таблицы: 

1-й ряд H2SO4 –  

10 мл 

(NH)4S2O8 – 10 

мл 

Крахмал –  

1 мл 

H2SO4 –  

10 мл 

(NH)4S2O8 – 10 

мл 

Крахмал –  

1 мл 

H2SO4 –  

10 мл 

(NH)4S2O8 – 10 

мл 

Крахмал –  

1 мл 

H2SO4 –  

10 мл 

(NH)4S2O8 – 10 

мл 

Крахмал –  

1 мл 

Время появления 

окраски 

    

2-й ряд KI – 5 мл 

 

 

Вода – 19 мл 

KI – 5 мл 

FeSO4 – 5 мл 

 

Вода – 14 мл 

KI – 5 мл 

CuSO4 – 5 мл 

 

Вода – 14 мл 

KI – 5 мл 

CuSO4 – 5 мл 

FeSO4 – 5 мл 

Вода – 9 мл 

Время появления 

окраски 

    

Быстро выливают раствор из первого стакана 2-го ряда в первый стакан 1-го ряда 

(время начала реакции); перемешивая раствор стеклянной палочкой, отмечают время по-

явления окраски. То же проделывают со второй, третьей, четвертой парами стаканов. 

Опыт 6. В два стакана на 200 мл наливают по 30 мл растворов 0,1 М персульфата 

аммония, 0,5 М серной кислоты и 1 мл раствора крахмала. Одновременно в первый из ста-

канов приливают 5 мл раствора 0,5 М KI, а во второй – 5 мл раствора 0,5 М КI и 2 капли 

молибдата аммония, растворенного в 5 мл дистиллированной воды. 

Обратить внимание на скорость появления окраски в первом и втором стаканах.  

Требования к отчету. Наименование работы, цель работы, краткое описание мето-

дики, оборудования и хода работы, результаты измерений (таблица), выводы. 

6 ДИДАКТИЧЕСКИЕ МАТЕРИАЛЫ ДЛЯ КОНТРОЛЯ (САМОКОНТРОЛЯ) 

УСВОЕННОГО МАТЕРИАЛА 

6.1 Оценочные средства, показатели и критерии оценивания компетенций 

Индекс 

компе-

тенции 

Оценочное 

средство 

Показатели 

оценивания 

Критерии оценивания  

сформированности компетенций 

УК-1 

ОПК-8 

ПК-2 

 

Отчет по 

лаборатор-

ной работе 

Низкий – неудо-

влетворительно 

ставится, если допущены  существенные 

ошибки (в ходе  эксперимента, в объясне-

нии,  в оформлении работы,  по технике без-

опасности, в работе с веществами и прибо-

рами), которые не исправляются даже по 

указанию преподавателя. 

Пороговый – удо- ставится, если допущены одна-две суще-
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влетворительно  ственные ошибки (в ходе  эксперимента, в 

объяснении,  в оформлении работы,  по тех-

нике безопасности, в работе с веществами и 

приборами), которые исправляются с помо-

щью преподавателя. 

Базовый – хорошо  а) работа выполнена правильно, без суще-

ственных ошибок, сделаны выводы; 

б) допустимы: неполнота проведения  или 

оформления эксперимента, одна-две несуще-

ственные ошибки в проведении или оформле-

нии эксперимента, в правилах работы с веще-

ствами и приборами 

Высокий – отлич-

но  

а) работа выполнена полно, правильно, без 

существенных ошибок, сделаны выводы; 

б) эксперимент осуществлен по плану с учетом 

техники безопасности и правил работы с веще-

ствами и приборами; в) имеются организаци-

онные навыки (поддерживается чистота рабо-

чего места и порядок на столе, экономно ис-

пользуются реактивы). 

Контроль-

ная работа 

Низкий – неудо-

влетворительно 

допустил число ошибок и недочетов превос-

ходящее норму, при которой может быть вы-

ставлена оценка «3»  

Пороговый – 

удовлетворитель-

но  

если студент правильно выполнил не менее 

половины работы или допустил: не более 

двух грубых ошибок; или не более одной 

грубой и одной негрубой ошибки и одного 

недочета; или не более двух-трех негрубых 

ошибок; или одной негрубой ошибки и трех 

недочетов; или при отсутствии ошибок, но 

при наличии четырех-пяти недочетов. 

Базовый – хоро-

шо  

 студент выполнил работу полностью, но до-

пустил в ней: не более одной негрубой ошиб-

ки и одного недочета или не более двух недо-

четов 

Высокий – от-

лично  

работа выполнена без ошибок, указаны все 

расчетные формулы, единицы измерения, без 

ошибок выполнены математические расчеты 

Реферат 

 

Низкий – неудо-

влетворительно 

тема реферата не раскрыта, обнаруживается 

существенное непонимание проблемы. 

Пороговый – 

удовлетворитель-

но  

имеются существенные отступления от тре-

бований к реферированию. В частности: тема 

освещена лишь частично; допущены факти-

ческие ошибки в содержании реферата или 

при ответе на дополнительные вопросы; во 

время защиты отсутствует вывод. 

Базовый – хоро-

шо  

основные требования к реферату и его защите 

выполнены, но при этом допущены недочёты. 

В частности, имеются неточности в изложе-

нии материала; отсутствует логическая по-

следовательность в суждениях; не выдержан 

объём реферата; имеются упущения в оформ-
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лении; на дополнительные вопросы при за-

щите даны неполные ответы. 

Высокий – от-

лично  

выполнены все требования к написанию и 

защите реферата: обозначена проблема и 

обоснована её актуальность, сделан краткий 

анализ различных точек зрения на рассматри-

ваемую проблему и логично изложена соб-

ственная позиция, сформулированы выводы, 

тема раскрыта полностью, выдержан объём, 

соблюдены требования к внешнему оформле-

нию, даны правильные ответы на дополни-

тельные вопросы. 

Тест Низкий – до 60 

баллов (неудовле-

творительно) 

за верно выполненное задание тестируемый 

получает максимальное количество баллов, 

предусмотренное для этого задания, за не-

верно выполненное – ноль баллов. После 

прохождения теста суммируются результаты 

выполнения всех заданий. 

Подсчитывается процент правильно выпол-

ненных заданий теста, после чего этот про-

цент переводится в оценку, руководствуясь 

указанными критериями оценивания. 

Пороговый – 61-

75 баллов 

(удовлетвори-

тельно)  

Базовый – 76-84 

баллов (хорошо)  

Высокий – 85-100 

баллов 

(отлично)  

6.2 Промежуточная аттестация студентов по дисциплине 

Промежуточная аттестация является проверкой всех знаний, навыков и умений 

студентов, приобретённых в процессе изучения дисциплины. Формой промежуточной ат-

тестации по дисциплине является экзамен. 

Для оценивания результатов освоения дисциплины применяется следующие крите-

рии оценивания. 

Критерии оценивания устного ответа на экзамене 

Оценка «5» (отлично) ставится, если студент: 

1) полно раскрыто содержание материала билета; 

2) материал изложен грамотно, в определенной логической последовательности, 

точно используется терминология; 

3) показано умение иллюстрировать теоретические положения конкретными приме-

рами, применять их в новой ситуации; 

4) продемонстрировано усвоение ранее изученных сопутствующих вопросов, сфор-

мированность и устойчивость компетенций, умений и навыков; 

5) ответ прозвучал самостоятельно, без наводящих вопросов; 

6) допущены одна – две неточности при освещении второстепенных вопросов, кото-

рые исправляются по замечанию.  

7) правильно решена расчетная задача.  

Оценка «4» (хорошо) ставится, если: 

ответ студента удовлетворяет в основном требованиям на оценку «5», но при этом 

имеет один из недостатков: 

1) в изложении допущены небольшие пробелы, не исказившие содержание ответа; 

2) допущены один – два недочета при освещении основного содержания ответа, ис-

правленные по замечанию экзаменатора; 

3) допущены ошибка или более двух недочетов при освещении второстепенных во-

просов, которые легко исправляются по замечанию экзаменатора)  
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4) в расчетной задаче допущена ошибка.  

Оценка «3» (удовлетворительно) ставится, если: 

1) неполно или непоследовательно раскрыто содержание материала, но показано 

общее понимание вопроса и продемонстрированы умения, достаточные для дальнейшего 

усвоения материала; 

2) имелись затруднения или допущены ошибки в определении понятий, использова-

нии терминологии, исправленные после нескольких наводящих вопросов; 

3) при неполном знании теоретического материала выявлена недостаточная сформи-

рованность компетенций, умений и навыков, студент не может применить теорию в новой 

ситуации)  

4) решение расчетной задачи вызывает затруднения.  

Оценка «2» (неудовлетворительно) ставится, если: 

1) не раскрыто основное содержание учебного материала; 

2) обнаружено незнание или непонимание большей или наиболее важной части 

учебного материала; 

3) допущены ошибки в определении понятий, при использовании терминологии, ко-

торые не исправлены после нескольких наводящих вопросов)  

4) не сформированы компетенции, умения и навыки)  

5) расчетная задача не решена.  

6.3 Типовые контрольные задания или иные материалы, необходимые для оценки 

результатов освоения дисциплины 

ТРЕБОВАНИЯ К ФОРМЕ ОТЧЕТА ПО ЛАБОРАТОРНОЙ РАБОТЕ 

Форма отчета. Отчет должен содержать название, цель работы, описание хода ра-

боты, схемы приборов, расчеты, таблицу, графики зависимости, вывод.  

КОМПЛЕКТ ЗАДАНИЙ ДЛЯ КОНТРОЛЬНОЙ РАБОТЫ 

Тема: «Первый закон термодинамики» 

Вариант 1 

1. Определить изменение внутренней энергии при испарении воды массой 100 г 

при 150 С и Р = 1,013·105 Па. Объемом жидкости пренебречь. Теплота испарения воды 

при 150 С равна 2112,66 Дж/г. 

2. Вычислить тепловой эффект реакции при 25 С и Р = const, V = const. 

a) SO2 + C12 = SO2C12; 

б) СО + С12 = СОС12; 

в) СН4 + СО2 = 2 СО + 2 Н2. 

3. Найти температурную зависимость теплового эффекта реакции тепловой эффект 

реакции при 400 К: 

N2 + O2 = 2 NO, 

если H298= 180,5 кДж/моль и молярные теплоемкости даются уравнениями: 

СР (NO) = 29,58 + 3,85·10–3·Т – 0,586·105·T–2 Дж/(моль·К); 

СР (N2) = 27,87 + 4,27·10–3·Т Дж/(моль·К); 

СР (O2) = 31,46 + 3,39·10–3·Т – 3,76·105·T–2 Дж/(моль·К). 

 

Вариант 2 

1. Рассчитать изменение энтальпии при нагревании 2 кг -кварца SiО2 от 298 до 

800 К, если зависимость теплоемкости -кварца от температуры выражается уравнением 

Ср= 46,94 + 34,31·10-3Т – 11,3·105Т-2 Дж/моль К. 

2. Определить тепловой эффект реакции: 

А12О3 (корунд) + 3SO3 = А12(SO4)3(твердый), 

если она протекает в автоклаве при постоянном объеме и 298 К. Необходимые данные 

взять из справочника. 
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3. Вывести уравнение зависимости теплового эффекта от температуры для уравне-

ния реакции: СН3ОН(г) + 
2

3 О2 = СО2 + 2 Н2О(г). Определить ΔH° при 500 С. Теплоем-

кость выражена в Дж/ кмоль К: 

Вещество ΔH°298·10-6, 

Дж/кмоль К 

а0·10-3 a1 

СО2 -393,51 44,14 9,04 

Н2О(г) -241,84 30,00 11,71 

О2 0 31,46 3,39 

СН3ОН(г) -201,20 15,28 105,2 

 

Вариант 3 

1. Одноатомный газ объемом 5л нагревают до 600 С при V = соnst. Определить 

конечное давление и количество затраченной теплоты. 

2. Вычислить изменение энтальпии реакции восстановления оксида железа FеО во-

дородом, пользуясь следующими данными: 

FeO + CO = Fe + CO2;         ΔH° = - 13,19 кДж/моль; 

СО +½О2 = СО2;              ΔH°= -283,2 кДж/моль; 

Н2 + ½О2 = Н2О(г)             ΔH° = - 242,0 кДж/моль. 

3. Для реакции: Н2S(г) + 
2

3  О2 (г) = Н2О(г) + SО2(г) – найти ΔH° и ΔU° при 25 С , а 

так же ΔH° при 500 К , если  

Ср(Н2S) = 6,25 + 3,67·10-3Т + 7,11·10-7Т2;  

Ср (О2) = 6,15 +3,102·10-3,Т – 9,23·10-7Т2; 

Ср (Н2О) = 7,22 +2,37·10-3,Т – 2,67·10-7Т2; 

Ср(SO2) = 6,796 +11,588·10-3,Т – 3,015 ·10-7Т2 кал/(моль·К). 

 

Вариант 4 

1. Какое количество теплоты необходимо для изохорного нагревания углекислого 

газа массой 50 г в интервале температур от 300 до 400 С, если Сv равна 40,2 Дж/моль К. 

2. Реакция разложения карбоната кальция выражается уравнением:  

СаСО3(т) = СаО(т) + СО2; ΔH° = 145,3 кДж/моль 

Сколько теплоты надо затратить для разложения СаСО3 массой 500 г ? 

3. Горение сероводорода протекает по уравнению:  

2 Н2S + 3 О2 = 2 Н2О(пар)+2 SО2. 

Вычислить тепловой эффект реакции при 500 С, воспользовавшись значениями теплоем-

костей из справочника. 

 

Вариант 5 

1. Для реакции: 2 А2(тв) + 5 B2(г) = 2 А2В5(г) – ΔU°298 = 15 ккал. Определить ΔH°298 

для этой реакции. 

2. Найти ΔH° при 1000 К для реакции: 

О2(г) = 2 О(г); ΔH°298 = 117,04 ккал. 

Теплоемкости веществ: 

Ср (О) = 
2

5 R; 

Ср(О2) = 6,148 + 3,102·10-3Т – 9,23·10-7Т2 кал/моль К. 

3. Определить ΔH° и ΔU° при 25 С для реакции:  

4 NН3(г) + 3 О2(г) = 2 N2(г) + 6 Н2О(ж). 

Определить ΔH° для реакции при 100 С., приняв следующие теплоемкости при Р = соnst, 

Ср(кал/моль К): Ср (NH3) = 8,89; Ср (О2) = 6,97; Ср (N2) =6,94; Ср (Н2О) =18,02. Энтальпия 

образования ΔH°298 (NH3(г)) = -11,04 ккал/моль; ΔH°298(Н2О(ж)) = - 68,317 ккал/моль. 
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Тема: «Второй закон термодинамики» 

Вариант 1 

1. Возможно ли самопроизвольное протекание эндотермической реакции, сопро-

вождающейся убылью энтропии? Ответ поясните. 

2. В результате расширения 20 кг водорода при 300 К объем газа увеличился в 1000 

раз. Вычислите изменение энергии Гиббса, считая водород идеальным газом. 

3. Вычислите изменение энтропии при плавлении Рb массой 100 г, если температу-

ра плавления свинца 327,4 С, теплота плавления свинца 5485 Дж/моль. 

4. Вычислить изменение энтропии при 400 К для реакции: 

С2Н5ОН = С2Н4 + Н2О(г), 

если теплоемкости веществ (Дж/моль К): 

Ср= 19,07 + 212,7·10-3Т – 108,6·10-6Т2; 

Ср= 4,2 + 154,9·10-3Т – 81,09·10-6Т2; 

Ср= 30,0 + 10,7·10-3Т. 

5. Идеальная машина Карно, работающая в интервале между 350 и 50 С, дает 

33,52 кДж работы за цикл. Какое количество теплоты сообщается машине и отдается теп-

лоприемнику за этот цикл? 

 

Вариант 2 

1. Рассчитайте изменение энергии Гиббса при равновесной конденсации 1 кмоль 

водяного пара при 373 К и давлении 1.013105 Па, если теплота испарения воды равна 

40.7106 Дж/кмоль, а изменение энтропии воды при испарении – 109103 Дж/кмоль.  

2. Для какого из следующих случаев соответствует 



S ? 

а) процесс, при котором Δn = 0 

б) процесс, при котором ΔСр= 0 

в) процесс, при котором происходит изотермический обратимый фазовый переход; 

г) процесс, при котором происходит изобарный процесс; 

д) процесс, при котором происходит адиабатический процесс. 

3. При охлаждении 12 л кислорода от 200 до 40 ºС одновременно повышается дав-

ление от 1105 до 6106 Па. Рассчитать изменение энтропии. 

4. Идеальная машина Карно, работающая в интервале температур между 350 и 50 

С, дает 33,52 кДж работы за цикл. Какое количество теплоты сообщается машине и отда-

ется теплоприемнику за этот цикл? 

5. Вычислить изменение энтропии при нагревании 16 кг О2 от 273 до 373 К при по-

стоянном объеме. 

 

Вариант 3 

1. Вычислить ΔS при смешении 2,8 г N2 и 4 г Ar. Температура и давление постоян-

ны. 

2. При низких температурах серная кислота устойчива, а при высоких – диссоции-

рует по уравнению: Н2SО4(ж) = Н2О(г) + SО3(г). Объясните это явление и рассчитайте тем-

пературу, при которой ΔG = 0. 

3. В обратимом цикле Карно от теплопередатчика при 0 С отнимается 419 кДж 

теплоты и передается теплообменнику с температурой 77 С. Определить работу, расхо-

дуемую на осуществление этого цикла. 

4. При охлаждении 12 л О2 от 200 до 40 С одновременно повышается давление от 

103 до 6·106 Па. Рассчитать изменение энтропии, если Ср(О2) = 29,2 Дж/моль К. 

5. Для каких из указанных ниже процессов энтропия возрастает? 

а) испарение спирта; б) замерзание воды; в) сублимация иода; г) кристаллизация 

расплавленного олова; д) С(тв) + СО2(г) = 2 СО(г). 
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Вариант 4 

1. Вычислите стандартное изменение изобарно-изотермического потенциала ΔG 

для реакции СН4 + 3 С12 = СНС13 + 3 НС1, пользуясь табличными значениями ΔS и ΔH. 

2. В каком из следующих процессов: изотермическом, адиабатическом, изохорном, 

изобарном – при обратимом их протекании не происходит изменения энтропии. Объяс-

нить. 

3. Определить ΔS при нагревании 1 кг железа от 100 до 150 С, если средняя тепло-

емкость железа в интервале температур от 0 до 200 С равна 0,486 Дж/г К. 

4. В каком направлении может протекать реакция крекинга циклогексана при 298 

К. С6Н12 = 3 С2Н4, если при данной температуре ΔG (С2Н12) = 409,2 кДж/моль; ΔG (С2Н4) 

= 114 кДж/моль. 

5. Вычислить ΔS при нагревании 1 моль Н2О(тв) от температуры плавления до пол-

ного испарения при температуре кипения. Теплота плавления льда 335,2 Дж/г, теплота ис-

парения воды 2260 Дж/г, теплоемкость Н2О(ж) равна 4,188 Дж/г К. 

 

Вариант 5 

1. Какие из утверждений справедливы для реакции С2Н5ОН(г) = С2Н4(г)+ Н2О(г), про-

текающей с поглощением тепла? Объяснить ответ.: а) ΔS > 0; б) ΔH > 0; в) при низких 

температурах реакция не протекает; г) при низких температурах ΔG > 0; д) при высоких 

температурах ΔG < 0. 

2. В одном из сосудов одинаковой вместимости 3 м3 находится 28 кг азота, а в дру-

гом 32 кг кислорода при одной и той же температуре. Вычислите изменение энтропии при 

диффузии в результате соприкосновения содержимого этих сосудов. Принять кислород и 

азот идеальными газами. 

3. Каково соотношение между энергией Гиббса и энергией Гельмгольца для систе-

мы. Напишите математическое выражение. 

4. При 300 К и 101,325 кПа 0,001 м3 азота смешано с 0,002 м3 кислорода. Опреде-

лить изменение энтропии, считая азот и кислород идеальными газами. 

5. Определите изменение энтропии при смешении 2,3 г этилового спирта при 343 К 

и 5,75 г этилового спирта при 163 К. Теплоемкость спирта равна 111,4 Дж/моль град. 

Принять, что изменение объема в процессе смешения равно нулю.  

 

Тема: «Растворы» 

Вариант 1 

1.Вычислить активную концентрацию 0,005 моляльного раствора сульфата алюми-

ния. Коэффициенты активности ионов алюминия и сульфат ионов соответственно равны 

0,285; 0,495. 

2.Угольная кислота диссоциирует по первой ступени: Н2СО3 = Н+ + НСО3
-. Кон-

центрация ионов водорода в 0,005М растворе равна 4,25·10-5. Определите константу дис-

социации угольной кислоты по первой ступени. 

3.Понижение температуры замерзания раствора 0,057г нафталина (С10Н8) в 26г 

бензола равно 0,6760С. Найти молекулярную массу вещества. Криоскопическая постоян-

ная 39,7. 

4.Раствор, содержащий 14,62 г хлорида натрия в 500 мл воды, замерзает при -

1,670С. Вычислите кажущуюся степень диссоциации электролита в растворе и осмотиче-

ское давление раствора при 270С. Плотность раствора равна 1000г/м3. 

5.Раствор, состоящий из 9,2 г иодида калия 100 г метилового спирта, закипает при 

650С. Сколько атомов входит в состав молекулы иода, находящегося в растворенном со-

стоянии? Температура кипения спирта равна 64.70С. а его эбуллиоскопическая константа 

0,84. 
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6. Давление пара над раствором 10,5 г неэлектролита 200г ацетона равно21854 Па. 

Давление пара ацетона (СН3)2СО при этой температуре равно равно 23939 Па. Найдите 

молекулярную массу неэлектролита. 

7. Осмотическое давление раствора, объем которого 3 л, при 100С равно 1,2·105 Па. 

Какова молярность этого раствора?  

 

Вариант 2 

1.Нафталин (С10Н8) массой 0,5685 г растворенный в n-толуидине С7Н9N массой 25г 

дал понижение точки замерзания раствора на 0,9420С. Температура плавления чистого n-

тоуидина равна 430С. Определите криоскопическую постоянную и удельную теплоту 

плавления.  

2.Раствор, содежащий азобензол С12Н10N2 0,344г в бензоле массой 26,42 г кипит 

при температуре 80,3860С. Удельная теплота испарения бензола при температуре кипения 

80,20С равна 384,8 Дж/г. Вычислите относительную молекулярную массу азобензола. По-

лученную величину сравните с найденной в справочнике. 

3.Определите осмотическое давление раствора глицерина массовой долей 10% при 

150С. плотность раствора равна 1,023 г/см. 

4.Давление пара воды при 500С равно 123,3 ГПа. Сколько граммов глюкозы надо 

растворить в воде массой 270 г, чтобы давление пара над раствором понизилось на 0,7 

ГПа? 

5.Вычислите рН раствора С6Н5СООН молярной концентрации 0,1 моль/л, если 

константа равна 6,25·105. 

6.Вычислите активность ионов в растворе КСr(SO4)3, если моляльность его 0,002 

моль/кг, а коэффициент активности К+ = 0,895; SO4
-2 = 0,51; Cr+3. 

7.Определите ионные силы растворов: НВr, СаС12; NаSO4; A1C13; Na3PO4, имею-

щие моляльноть равную 0,1 моль/кг. 

 

Вариант 3 

1.К воде объемом 200мл добавлен метиловый спирт массой 50г и этиловый спирт 

массой 75г. Определите молярные доли компонентов. 

2.Вычислите давление пара над раствором содержащим дифениламин (С6Н5)2NН 

массой 0,514г в бензоле массой 50г при 200С. Давление пара бензола при этой температу-

ре равно 100,2 гПа. 

3.Вычислите при какой температуре замерзает раствор этиленгликоля массовой 

долей 40%. Криоскопическая постоянная воды 1,86 К·кг/моль. 

4.Вычислите температуры кипения водных однопроцентных растворов : а) глице-

рина; б) глюкозы; в) свекловичного сахара. Эбуллиоскопическая постоянная воды равна 

0,512 К·кг/моль. 

5.Температура замерзания водного раствора глюкозы равна 0,1840С. Вычислите 

осмотическое давление раствора при 00С. Криоскопическая постоянная воды равна 1,86 

К·кг/моль. 

6.При 750С давление пара воды 385 гПа. Оно понизилось на 4,96 гПа при растворе-

нии в воде массой 100г хлорида аммония массой 2,2г. Вычислите кажущуюся степень 

диссоциации соли хлорида аммония в этом растворе. 

7.Как изменится рН воды, если к 1л ее прибавить а) 0,01 моль NaOH; б) 0,00125г 

HNO3? Диссоциацию электролита считать полной. 

 

Вариант 4 

1.Плотность водного раствора нитрата калия массовой долей 14% равна 1,090 

г/см3. Найдите: а) молярную долю; б) молярную концентрацию; в) моляльность. 



42 

 

2.Определите атмосферное давление, если раствор, содержащий глицерин массой 

1,5г в воде массой 90г, кипит при 990С. Давление водяного пара при такой температуре 

равно 997 гПа. 

3. При какой температуре замерзает раствор в 100г которого растворено 0.22 моль 

мальтозы? Криоскопическая постоянная воды 1,86 К·кг/моль. 

4.Из опыта найдено, что при растворении бензила С14Н10О2 массой 0,374г в хлоро-

форме массой 33,05г повышение температуры кипения было равно 0,2020С. Вычислите 

эбулиоскопическую постоянную хлороформа и удельную теплоту его испарения при тем-

пературе кипения 61,20С. 

5.Вычислите осмотическое давление раствора, содержащего в 250 мл воды 0,538г 

фруктозы при 270С. 

6.Определите молярную концентрацию в моль/л раствора NH4OH, если рН = 11,6, а 

степень диссоциации NH4OH = 0,4% 

7.Определите коэффициент активности Mg2+ в растворе, содержащем 0,004 моль 

хлорида магния и 0,002 моль хлорида алюминия в 1 кг воды. Если для данной ионной си-

лы раствора известны средние коэффициенты активности ионов.(Данные взять из табли-

цы). 

 

Вариант 5 

1.Определить моляльность раствора гидроксида натрия массовой долей 40%. Вы-

разить состав этого раствора в молярных долях. 

2.Вычислить давление пара водяного раствора глицерина массовой долей 3%, взя-

того при 250С. Давление пара воды при этой температуре равно 31,67 кПа. 

3.Раствор, содержащий глюкозу массой 7,252г в воде массой 200г, замерзает при -

,03780С. Криоскопическая постоянная воды равна 1,86 К·кг/моль. Определите относи-

тельную молекулярную массу глюкозы и относительную ошибку в процентах по сравне-

нию с величиной найденной в справочнике. 

4.Сколько граммов нафталина (С10Н8) растворено в хлороформе массой 50г, если 

полученный раствор кипит при 62,230С, а эбуллиоскопическая постоянная его равна 3,76 

К·кг/моль. 

5.При 170С осмотическое давление раствора мочевины равно 120 кПа. Каково бу-

дет осмотическое давление, если раствор разбавить в 3 раза, температуру повысить до 

300С? 

6.Определите при какой температуре замерзает раствор хлорида цинка моляльно-

стью 0,01 моль/кг. Кажущаяся степень диссоциации соли равна 87%. Криоскопическая 

постоянная воды равна 1,86 К·кг/моль. 

7.Определите рН раствора уксусной кислоты, если К = 1.8·10-5,а степень диссоциа-

ции 2,5%. 

Тема: «Электрохимия» 

Вариант 1 

1. Вычислить при 25 С потенциал алюминиевого электрода, погруженного в 120 

см3 раствора, содержащего 0,1 г хлорида алюминия. Степень диссоциации принять равной 

1. 

2. Рассчитать ЭДС элемента при 25 С 

Tl | TlCl || CuSO4 |Cu. 

Моляльность сульфата меди равна 0,1 моль/кг, а хлорида таллия – 0,01 моль/кг. 

Найти коэффициенты активности в таблице.  

3. Рассчитайте стандартный электродный потенциал пары Нg2+, Hg2
2+ | Pt по спра-

вочным данным о потенциалах пар Нg2+ | Нg и Hg2
2+ | Нg.  

4. Определить активность иона никеля Ni2+ в растворе Ni(NО3)2 при  25 °С, если 

ЭДС гальванического элемента при этой температуре равна 0. 

Co|Cо(NО3)2 (0.063 моль/кг)||Ni(NО3)2 (а 2Ni
 – ?)|Ni 
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5. Опишите процесс коррозии железного гвоздя, помещенного в бензин, который 

насыщен кислородом. 

 

Вариант 2 

1. Вычислить активность ионов кобальта (Со2+) в растворе хлорида кобальта при 25 

С, если потенциал кобальтового электрода в указанном растворе равен -0,434В. 

2. Сколько кислорода (см3) при н. у. выделится при электролизе раствора серной 

кислоты током силой 2,6 А за 4 мин? 

3. Рассчитайте стандартную ЭДС гальванического элемента, ΔG° и Кр для реакции  

Hg2
2+ + 2Fe2+ = 2Hgo + 2Fe3+. 

Недостающие данные взять в таблице. 

4. Привести пример гальванического элемента, в котором идет следующая реакция: 

Н2 + ½О2 = Н2О. Указать схему, и объяснить какие процессы идут на катоде и на аноде. 

5. Рассмотрите химические процессы, протекающие при контакте цинковой и 

свинцовой пластин, погруженных в кислую среду. 

 

Вариант 3 

1. Какова должна быть молярная концентрация ионов меди в растворе, чтобы элек-

тродный потенциал меди при 25 °С был равен 0? 

2. На основании двух значений ЭДС гальванического элемента: 

Ag, AgCl | HCl (10-5 M) | Hg2Cl2, Hg 

Е1 = 0.0421 В при 288 К и Е2 = 0.0489 В при 308 К вычислите при 298 К значения 

изменения энергии Гиббса, энтропии и энтальпии, характеризующие химическую реак-

цию, протекающую в элементе: 

½ Hg2Cl2 + Ag AgCl + Hg 

Как работает элемент в условиях тепловой изоляции? 

3. Чему равна сила тока, если при электролизе раствора хлорида магния в течение 

30 минут на катоде выделилось 8,4 л водорода, измеренного при  н. у. Вычислите массу 

вещества, выделившегося на аноде. 

4. Рассчитайте ЭДС гальванического элемента, G и константу равновесия:  

Co + 2 Fe3+  2 Fe2+ + Co2+ 

5. Какой из двух металлов Fe/Cd, контактирующих в конструкции, будет подвер-

гаться разрушению. Металлическое изделие находится в растворе электролита KOH. Со-

ставьте соответствующие уравнения и схему коррозионного процесса.  

 

Вариант 4 

1. Вычислить потенциал кадмиевого электрода, погруженного в раствор сульфата 

кадмия с концентрацией ионов Cd2+ 0.055 моль/кг при 25 °С. Учесть коэффициент актив-

ности. 

2. Через раствор сульфата металла(II) пропустили 400 Кл электричества. При этом 

на катоде выделилось 0,196 г металла. Выход металла по току на катоде 80 %. Определите 

металл и составьте уравнения реакций, протекающих на электродах. 

3. ЭДС гальванического элемента Pb | Pb(NО3)2 || АgNО3 | Аg при 25 °С равна 0.906 

В. Концентрация АgNО3 0.1 моль/кг воды. Определить активность ионов свинца в раство-

ре нитрата свинца. Учесть коэффициенты активности. 

4. Вычислить G и константу равновесия реакции:  

Сu + 2 Ag+  Сu2+ + 2 Ag 

при стандартных условиях. 

5. Какой из двух металлов Co/Pb, контактирующих в конструкции, будет подвер-

гаться разрушению. Металлическое изделие находится в растворе электролита NaOH. Со-

ставьте соответствующие уравнения и схему коррозионного процесса.  
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Вариант 5 

1. Медный электрод погружен в 0.1 М раствор СuSО4, а таллиевый – в 0.01 М хло-

рид таллия (ТlСl). Вычислить ЭДС гальванического элемента из указанных электродов 

при 25 °С. Учесть коэффициенты активности. 

2. Вычислить ЭДС электрохимической цепи при 25 С: 

Mn|MnCl2 (0,001 моль/кг)||AgNO3 (0,005 моль/кг)|Ag. 

                           

3. Сколько граммов КОН образуется при электролизе раствора хлорида калия, если 

на аноде выделилось 10.85 л хлора, объем которого измерен при  22 °С и 99975 Па? 

4. Вычислить G и константу равновесия реакции:  

Со2+ + Zn  Сo + Zn2+ 

при стандартных условиях. 

5. Какой из двух металлов Mn/Fe, контактирующих в конструкции, будет подвер-

гаться разрушению. Металлическое изделие находится в растворе электролита NaCl. Со-

ставьте соответствующие уравнения и схему коррозионного процесса.  

 

ПРИМЕРЫ ТЕСТОВЫХ ЗАДАНИЙ 

Вариант № 1 

ЧАСТЬ А 

К каждому заданию части А даны несколько ответов, из которых только один 

верный. Выполнив задание, выберите верный ответ и укажите в бланке ответов. 

А 1. Выражение первого закона термодинамики, записанное с использованием рабо-

ты системы А и теплоты процесса Q, имеет вид: 

1) Q = ΔU - А;  2) Q = ΔU + А;  3) ΔU = Q + А;  4) А = ΔU + Q 

А 2. Выражения, справедливые для адиабатического процесса с идеальным газом (А 

- работа системы, Q - теплота процесса): 

1) P = const;   2) V = const;   3) T = const;   4) ΔU = 0;    5) А = 0;   6) Q = 0. 

А 3. В соответствии с законом Дебая, атомная теплоёмкость кристаллов с объёмной 

решёткой пропорциональна абсолютной температуре в степени n. Укажите, чему равно n: 

1) n = 4;    2) n = 3;    3) n = 2;    4) n = 1. 

А 4. Уравнение химической реакции, стандартное изменение энтальпии в которой 

соответствует стандартной энтальпии образования твердого карбоната кальция при тем-

пературе 298К:  

1) СаO(тв) + CO2(г) = CaCO3(тв); 

2) Сa(тв) + 1/2 O2(г) + CO2(г) = CaCO3(тв); 

3) Сa(тв) + 3/2 O2(г) + C(тв, графит) = CaCO3(тв); 

4) СaCl2(р-р) + Na2CO3(р-р) = CaCO3(тв) + 2NaCl(р-р); 

5) Ca(OH)2(р-р) + CO2(г) = CaCO3(тв) + H2O(ж). 

А 5. Изменение энтропии является критерием протекания процессов в системе: 

1) открытой;   2) закрытой;   3) изолированной. 

А 6. Частная производная энергии Гельмгольца индивидуального вещества по тем-

пературе при постоянном объеме равна: 

1) -P;     2) -S;     3) V;     4) 
T

CV . 

А 7. Критерием вероятного протекания самопроизвольного процесса при V,Т = const 

является:  

1) U  0;  2) H  0;  3) F  0;  4) G  0;  5) S  0. 

А 8. Уравнение изотермы Вант-Гоффа для химической реакции в идеальной газовой 

фазе: 

1) 
PT

G
THG 












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2
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RT

H

T

K

P

P 
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






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3) 
2

ln

RT

U

T

K

V
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


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
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




;              4) 
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А 9. Для химической реакции в идеальной газовой смеси CH4 + CO2 = 2CO + 2H2 

константа равновесия КP, выраженная через равновесные парциальные давления, связана с 

константой равновесия КС, выраженной через равновесные молярные концентрации, вы-

ражением КP = КС(RT)n , где n – некоторое целое число. Укажите число n для данной 

реакции: 

1) 6;     2) 2;     3) -2;       4) 4. 

А 10. Число степеней свободы двухфазной однокомпонентной системы, на которую 

из внешних условий влияет только температура (давление постоянно) равно: 

1) 1;    2) 2;    3) 3;    4) 0. 

А 11. Метод исследования разбавленных растворов, основанный на сравнении тем-

пературы начала кипения раствора и температуры кипения растворителя при постоянном 

давлении: 

1) калориметрия;      2) криоскопия; 

3) осмометрия;       4) эбуллиоскопия; 

5) фотометрия;       6) кондуктометрия. 

А 12. Изотонический коэффициент Вант-Гоффа – это поправка, учитывающая: 

1) увеличение равновесного давления пара над чистым растворителем при нагрева-

нии; 

2) изменение числа частиц в растворе при диссоциации или ассоциации молекул; 

3) изменение плотности раствора при диссоциации или ассоциации молекул; 

4) изменение изотопного состава молекул растворенного вещества. 

А 13. В соответствии с первым законом Гиббса-Коновалова в бинарной системе 

«жидкость-пар»: 

1) пар всегда находится при большей температуре, чем равновесная жидкость; 

2) равновесные жидкость и пар всегда имеют одинаковую концентрацию компонен-

тов; 

3) пар по сравнению с жидкостью всегда обогащен более летучим компонентом; 

4) пар по сравнению с жидкостью всегда богаче компонентом с меньшей плотно-

стью; 

5) пар по сравнению с жидкостью всегда богаче компонентом, прибавление которого 

к равновесной системе повышает общее давление (снижает температуру кипения); 

6) в точках экстремума температуры (при P=const) или давления (при T=const) со-

ставы равновесных фаз совпадают. 

А 14. В соответствии с теорией Дебая-Хюккеля средний ионный коэффициент ак-

тивности электролита АВ в первом приближении может быть представлен уравнением: 

1)  

 
   BA ;             2) IzzA BAlg ; 

3) 
IBa

IzzA BA






1
lg  ;          4) bI

IBa

IzzA BA







1
lg   

А 15. Сильный электролит AB диссоциирует в растворе на k ионов A и n ионов B. 

Выберите формулу, связывающую среднюю ионную активность электролита со средними 

ионными моляльностью и коэффициентом активности: 

1)   nk
ma



 ) ;          2) nk n

B

k

Aaaa 
  ; 

2)   ma  ;             4) 
nkaa 

  

А 16. Уменьшение эквивалентной проводимости водного раствора уксусной кислоты 

при повышении концентрации электролита обусловлено главным образом: 

1) электрофоретическим эффектом; 

2) релаксационным эффектом; 
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3) уменьшением вязкости раствора; 

4) снижением степени диссоциации; 

5) увеличением степени диссоциации; 

6) увеличением кинетической энергии ионов. 

А 17. При бесконечном разведении эквивалентная электропроводность водного рас-

твора электролита равна: 

1) нулю; 

2) электропроводности воды; 

3) сумме предельных подвижностей ионов; 

4) разности предельных подвижностей ионов; 

5) произведению предельных подвижностей ионов. 

А 18. Электрохимическая форма уравнения Гиббса–Гельмгольца имеет вид: 

1) 
PT

E
zFS 












 ; 

2) zFEG  ; 

3)  zFEG  ; 

4) 
PT

E
zFTHzFE 












 ; 

5) 
zF

S

T

E

P















; 

6) 
RT

zFE
Ka



ln . 

А 19. Молекулярностью реакции называется  

1) количество различных видов частиц исходных веществ; 

2) количество различных видов частиц исходных веществ и продуктов; 

3) количество частиц исходных веществ, взаимодействующих в одном элементарном 

акте превращения; 

4) количество частиц, взаимодействующих и образующихся в одном элементарном 

акте превращения; 

5) показатель степени при концентрации в дифференциальной форме кинетического 

уравнения; 

6) показатель степени при концентрации в интегральной форме кинетического урав-

нения 

A 20. Интегральное кинетическое уравнение необратимой реакции третьего порядка 

(концентрации исходных веществ одинаковы и равны С, t – время)  

1) 
C

C

t
k 0ln

1
 ; 

2) 











0

111

CCt
k ; 

3) 











2

0

2

11

2

1

CCt
k ; 

4) ktCC  0 ; 

5) ktCC  0 ; 

6) 
kteCC  0 . 

ЧАСТЬ В 
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Каждое задание части В содержит ответы, при этом верных ответов может быть 

несколько. Выполнив задание, выберите все верные ответы и укажите в бланке от-

ветов. 

В 1. Внутренняя энергия системы – это: 

1) функция состояния системы; 

2) функция перехода (процесса); 

3) экстенсивная функция; 

4) интенсивная функция; 

5) абсолютное значение функции неизвестно. 

В 2. Выражения, справедливые для изохорной теплоемкости CV одного моля идеаль-

ного газа  

1) 
РТ

Н












;    2) 

VT

U












;    3) 

PT

G












;    4) 

VT

F












;     5) СP - R;    6) U + A. 

В 3. Условия, отличающие изолированную термодинамическую систему: 

1) совокупность материальных объектов, занимающих ограниченную область про-

странства; 

2) совокупность материальных объектов, занимающих неограниченную область про-

странства; 

3) исключен обмен веществом и энергией с окружающей средой; 

4) возможен обмен энергией с окружающей средой, но исключен обмен веществом; 

5) возможен обмен веществом с окружающей средой, но исключен обмен энергией; 

6) возможен обмен веществом и энергией с окружающей средой. 

В 4. Математические выражения объединенного уравнения первого и второго зако-

нов термодинамики применительно к обратимым равновесным процессам в простых си-

стемах (при отсутствии полезной работы): 

1) TdS = dU+PdV+δА;    2) TdS ≥ dU+PdV+δА; 

3) TdS ≥ dH-VdP;        4) TdS ≥ dH-VdP; 

5) TdS = dU+PdV;        6) TdS = dH-VdP. 

В 5. Находящаяся в состоянии равновесия система PCl5(ж) = PCl3(г) + Сl2(г): 

1) гомогенная;        2) гетерогенная; 

3) однофазная;        4) двухфазная; 

5) трехфазная;        6) четырехфазная. 

В 6. Увеличение электрической проводимости растворов сильных электролитов 

с ростом температуры может быть обусловлено: 

1) электрофоретическим эффектом; 

2) релаксационным эффектом; 

3) уменьшением вязкости раствора; 

4) снижением степени диссоциации; 

5) увеличением степени диссоциации; 

6) увеличением кинетической энергии ионов. 

В 7. Согласно теории адсорбции Лэнгмюра, адсорбция является: 

1) физической; 

2) химической; 

3) мономолекулярной; 

4) полимолекулярной; 

5) локализованной; 

6) нелокализованной. 

ЧАСТЬ С 

Часть С содержит задачи, при этом даны несколько ответов, из которых только 

один верный. Решив задачу, выберите верный ответ и укажите в бланке ответов. 
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С 1. Вычислить электродный потенциал серебра, погруженного в раствор АgNО3 

концентрации 0.2 моль/кг при 25°С. Средний коэффициент активности ионов Аg+ равен 

0.657.  

1) 0.851 В; 

2) 1.319 В; 

3) 0.747 В 

4) 0.279 В; 

5) -0.398 В; 

6) 0.679 В. 

С 2. Определите температуру замерзания раствора, содержащего глюкозу массой 

2.42 г в воде массой 25 г. Криоскопическая постоянная воды 1.86 (Ккг)/моль. 

1) 0 С; 

2) 1 С; 

3) -1 С; 

4) 10 С; 

5) -10 С. 

С 3. Возможно ли протекание реакции восстановления оксида железа(III) водородом 

при стандартных условиях: 

Fe2O3+ 3H2  2Fe + 3 H2O, 

если Н

298  = 96.61 кДж/моль, а S


298  = 138.7 Дж/(мольК)? При какой температуре будет 

проходить этот процесс? 

1) да; при любой температуре. 

2) да; 396.5 К; 

3) да; 696.5 К; 

4) нет; 396.5 К; 

5) нет; 696.5 К. 

 

Вариант № 2 

ЧАСТЬ А 

К каждому заданию части А даны несколько ответов, из которых только один 

верный. Выполнив задание, выберите верный ответ и укажите в бланке ответов. 

А 1. Температурная зависимость теплового эффекта реакции при Р = const выража-

ется уравнением Кирхгофа в дифференциальной форме: 

1) P

Р

C
Т

Н













;    2) P

Р

C
Т

Н













;     3) V

V

C
T

U













;   4) V

V

C
T

U













. 

А 2. Изохорная теплоемкость одного моля двухатомного идеального газа равна: 

1) R
2

3
;     2) R

2

5
;     3) R

2

7
;     4) R3 . 

А 3. Укажите реакции, для которых можно пренебречь разностью между изменением 

энтальпии и изменением внутренней энергии: 

1) Ca(OH)2(p-p) + CO2(г) = CaCO3(тв) + H2O(ж); 

2) CaO(тв) + CO2(г) = CaCO3(тв); 

3) Н2(г) + Cl2(г) = 2HCl(г); 

4) Sb2O4(тв) + 4C(тв) = 2Sb(тв) + 4CO(г). 
А 4. Математическое выражение второго начала термодинамики в наиболее общем 

виде: 

1) ΔS =
T

H
;     2) S =

T

Q
;     3) dS 

T

Q
;     4) dS =

T

Q
;   

5) TdS=dU + PdV;    6) TdS=dH - VdP. 
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А 5. Частная производная энергии Гиббса индивидуального вещества по температу-

ре при постоянном давлении равна: 

1) -P;     2) V;     3) -S;     4) 
T

CP . 

А 6. В процессе фазового превращения (испарения, плавления, возгонки) энтропия: 

1) возрастает;   2) уменьшается;     3) не изменяется. 

А 7. Критерием вероятного протекания самопроизвольного процесса при Р,Т = const 

является: 

1) U  0;  2) H  0;  3) F  0;  4) G  0. 

А 8. Для химической реакции в идеальной газовой фазе 2NO2 = 2NO + O2 критерием 

самопроизвольности процесса разложения NO2 при постоянных давлении и температуре и 

при заданных парциальных давлениях реагентов Pi служит выражение (KР - термодинами-

ческая константа равновесия): 

1) 
2

2

2

2ln
NO

NOO

P

PP
RT  PKRT ln ;        2) 

2

2

2

2ln
NO

NOO

P

PP
RT  PKRT ln ; 

3) 
2

2

2

2ln
NO

NOO

P

PP
RT = PKRT ln ;        4) 

2

2

2

2ln
NOO

NO

PP

P
RT  PKRT ln ; 

5) 
2

2

2

2ln
NOO

NO

PP

P
RT  PKRT ln ;         6) 

2

2

2

2ln
NOO

NO

PP

P
RT = PKRT ln . 

А 9. Для химической реакции в идеальной газовой смеси 2NO2(г) = 2NO(г) + O2 кон-

станта равновесия КN, выраженная через равновесные мольные доли, связана с константой 

равновесия КP, выраженной через равновесные парциальные давления, и с равновесным 

общим давлением P выражением КN = КР(Pобщ .)
-n , где n – некоторое целое число. Ука-

жите число n для данной реакции: 

1) 1;      2) -1;       3) 3;      4) 5. 

А 10. Число степеней свободы (вариантность состояния) системы, состоящей из К 

компонентов и Ф фаз, на которую из внешних условий влияют только давление и темпе-

ратура равно: 

1) К+Ф+2;   2) К+Ф-2;    

3) К-Ф+2;   4) К-Ф-2;    

5) Ф-К+2;   6) Ф-К+2. 

А 11. Метод исследования разбавленных растворов, основанный на измерении избы-

точного давления, прилагаемого к раствору и останавливающего самопроизвольный пере-

ход молекул растворителя через полупроницаемую мембрану в раствор: 

1) калориметрия;      2) криоскопия; 

3) осмометрия;       4) эбуллиоскопия; 

5) фотометрия;       6) кондуктометрия. 

А 12. Утверждения, справедливые для эбуллиоскопической константы: 

1) зависит только от свойств растворителя; 

2) зависит от свойств растворителя и растворенного вещества; 

3) зависит от свойств растворителя и концентрации раствора; 

4) зависит от температуры и концентрации раствора. 

А 13. В соответствии со вторым законом Гиббса-Коновалова в бинарной системе 

«жидкость-пар»: 

1) пар всегда находится при большей температуре, чем равновесная жидкость; 

2) равновесные жидкость и пар всегда имеют одинаковую концентрацию компонен-

тов; 

3) пар по сравнению с жидкостью всегда обогащен более летучим компонентом; 
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4) пар по сравнению с жидкостью всегда богаче компонентом с меньшей плотно-

стью; 

5) пар по сравнению с жидкостью всегда богаче компонентом, прибавление которого 

к равновесной системе повышает общее давление (снижает температуру кипения); 

6) в точках экстремума температуры (при P=const) или давления (при T=const) со-

ставы равновесных фаз совпадают. 

А 14. . Ионная сила раствора выражается через моляльности ионов mi и их заряды zi 

формулой: 

1) ∑mizi;        2) 1/2∑mizi;      3) ∑(mizi)
2; 

4) ∑mizi
2;       5) 1/2∑mizi

2;     6) 1/2∑(mizi)
2. 

А 15. Сильный электролит AB диссоциирует в растворе на k ионов A и n ионов B. 

Выберите формулу, связывающую полную активность электролита со средними ионными 

моляльностью и коэффициентом активности: 

1)   nk
ma



 ) ;          2) nk n

B

k

Aaaa 
  ; 

2)   ma  ;             4) 
nkaa 

  

A 16. Эквивалентная электропроводность водного раствора электролита максималь-

на: 

1) в его насыщенном растворе; 

2) в его пересыщенном растворе; 

3) при бесконечном разведении; 

4) в его разбавленном растворе; 

5) в его концентрированном растворе. 

А 17. Аномальная подвижность ионов гидроксония в водных растворах объясняется: 

1) электрофоретическим эффектом; 

2) релаксационным эффектом; 

3) уменьшением вязкости раствора; 

4) снижением степени диссоциации; 

5) увеличением степени диссоциации; 

6) эстафетным механизмом переноса протона. 

А 18. Укажите гальванический элемент с двумя электродами первого рода: 

1) Zn|ZnCl2(р-р)||CuCl2(р-р)|Cu 

2) Zn|ZnCl2(р-р)||KCl(р-р)|AgCl(тв)|Ag 

3) Ag|AgCl(тв)|KCl(р-р)||KCl(р-р)|AgCl(тв)|Ag 

4) Zn|ZnCl2(р-р)|AgCl(тв)|Ag 

А 19. Порядком реакции называется  

1) количество различных видов частиц исходных веществ; 

2) количество различных видов частиц исходных веществ и продуктов; 

3) количество частиц исходных веществ, взаимодействующих в одном элементарном 

акте превращения; 

4) количество частиц, взаимодействующих и образующихся в одном элементарном 

акте превращения; 

5) показатель степени при концентрации в дифференциальной форме кинетического 

уравнения; 

6) показатель степени при концентрации в интегральной форме кинетического урав-

нения. 

А 20. Период полупревращения t1/2 исходного вещества в односторонней реакции 

первого порядка выражается формулой (С0 - начальная концентрация, k - константа скоро-

сти реакции):  

1) 
k

t
1

2/1  ; 
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2) 
0

2/1

1

kC
t  ; 

3) 
k

C
t 0

2/1  ; 

4) 
k

C
t

2

0
2/1  ; 

5) 
k

t
2ln

2/1  ; 

6) 
2

0

2/1
2

3

kC
t  . 

ЧАСТЬ В 

Каждое задание части В содержит ответы, при этом верных ответов может быть 

несколько. Выполнив задание, выберите все верные ответы и укажите в бланке от-

ветов. 

В 1. Выражение первого закона термодинамики имеет вид: 

1) Q = dU + А;   2) Q = dU -  А;   3) dU = Q + А;   

4) А = dU + Q;   5) dН = Q + VdP   6) dН = Q - VdP.    

В 2. Выражения, справедливые для изобарной теплоемкости CР одного моля идеаль-

ного газа  

1) 
РТ

Н












;    2) 

VT

U












;    3) 

PT

G












;    4) 

VT

F












;     5) СV + R;    6) U + A. 

В 3. Уравнение Гиббса-Гельмгольца может иметь вид: 

1) SdTVdPdG  ;  2) SdTPdVdF  ;  3) 
PT

G
THG 












 ;  4) 

dT
T

H

T

G
d

p

2










 
. 

В 4. 2. Находящаяся в состоянии равновесия система NH4HCO3(к) = NH3(г) + CO2(г) 

+H2O(ж): 

1) гомогенная;        2) гетерогенная; 

3) однофазная;        4) двухфазная; 

5) трехфазная;        6) четырехфазная. 

В 5. Уменьшение эквивалентной электропроводности водного раствора хлорида 

натрия при повышении концентрации электролита обусловлено главным образом: 

1) электрофоретическим эффектом; 

2) релаксационным эффектом; 

3) уменьшением вязкости раствора; 

4) снижением степени диссоциации; 

5) увеличением степени диссоциации; 

6) увеличением кинетической энергии ионов. 

В 6. Электродный потенциал цинкового электрода в стандартных условиях в водном 

растворе при температуре 298 К равен -0.763 В. Из данного электрода и медного электро-

да (0.337 В) составлен гальванический элемент, в котором отсутствует диффузионный по-

тенциал. Выберите все справедливые утверждения, описывающие этот элемент: 

1) цинковый электрод образует положительный полюс гальванического элемента; 

2) цинковый электрод образует отрицательный полюс гальванического элемента; 

3) в цинковом электроде самопроизвольно протекает реакция восстановления; 

4) в цинковом электроде самопроизвольно протекает реакция окисления; 

5) ЭДС названного гальванического элемента равна 1.1 В; 

6) ЭДС названного гальванического элемента равна -1.1 В. 
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В 7. В совокупности стадий неразветвленной цепной реакции темнового образования 

бромоводорода (Н2 + Br2  2HBr) выберите стадии продолжения цепи: 

1) Br + Br  Br2; 

2) Br + H2  HBr + Н; 

3) Br2  Br + Br; 

4) Н + HBr  H2 + Br 

5) Н + Br2  HBr + Br. 

ЧАСТЬ С 

Часть С содержит задачи, при этом даны несколько ответов, из которых только 

один верный. Решив задачу, выберите верный ответ и укажите в бланке ответов. 

 

С 1. Проведите расчеты и определите направление реакции при стандартных усло-

виях в системе: 

CH4 + CO2  2CO + 2H2. 

    Воспользуйтесь справочными данными. 

1) 247.3 кДж/моль, реакция протекает в прямом направлении; 

2) 247.3 кДж/моль, реакция невозможна; 

3) 247.3 кДж/моль, в системе равновесие; 

4) 170.9 кДж/моль, реакция протекает в прямом направлении; 

5) 170.9 кДж/моль, реакция невозможна; 

6) 170.9 кДж/моль, в системе равновесие. 

С 2. Вычислите стандартную ЭДС, G, константу равновесия реакции: 

Рb + Сu2+  Сu + Рb2+. 

1) -0.463 В; 89.4 кДж/моль; 2.110-16; 

2) 0.463 В; -89.4 кДж/моль; 4.71015; 

3) 0.211 В; -40.7 кДж/моль; 1.4107; 

4) 1.357 В; -261.9 кДж/моль; 2.8109; 

5) 0.279 В; -53.8 кДж/моль; 8.51045. 

С 3. Газообразный циклобутен изомеризуется в бутадиен по реакции первого поряд-

ка с константой скорости k = 3.310-4 с-1 при 153С. Вычислите время, необходимое для 

изомеризации циклобутена на 40 % при этой температуре. 

1) 45 с; 

2) 20 с; 

3) 11.2 мин; 

4) 46.3 мин; 

5) 25.8 мин. 

 

ТЕМЫ РЕФЕРАТОВ 

1. История развития физической химии. 

2. Современное состояние физической химии. Работы российских ученых в области 

физической химии. 

3. Теорема о соответственных состояниях и общая проблема уравнения состояний. 

4. Абсолютная температура. История вопроса. 

5. Развитие представлений об энтропии. 

6. Роль выдающихся ученых XIX века Гиббса, Гельмгольца, Максвелла в создании 

термодинамического метода. 

7. Сущность зонной плавки и ее практическое применение. 

8. Открытия выдающихся физико-химиков XIX века Рауля, Вант-Гоффа, Нернста и 

др. в области теории растворов. Роль российских ученых в создании современной теории 

растворов. 

9. Сущность физико-химического метода анализа. Работы Н. С. Курнакова. 
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10. Работы Н. Н. Бекетова в создании учения о химическом равновесии. 

11. Расчеты выхода продуктов химических реакций различных типов. 

12. О численных расчетах термодинамических адсорбционных характеристик для 

моделей реальных систем. 

13. Расчет констант равновесия химических реакций в идеальных газах методом ста-

тистической термодинамики. 

14. Современная термодинамика. От тепловых двигателей до диссипативных струк-

тур по Пригожину И. 

15. Сопряженные химические реакции. 

16. Химические реакции при температурах глубокого холода. 

17. Роль советских и российских ученых в создании теорий катализа (В. Н. Ипатьев, 

А. А. Баландин, Н. И. Кобозев, С. З. Рогинский, Ф. Ф. Волькенштейн и др.). 

18. Определение термодинамических функций методом ЭДС. 

 

ВОПРОСЫ К ЭКЗАМЕНУ 

1. Предмет и содержание физической химии. Роль физической химии в современной 

биологии и химии. 

2. Основные понятия химической термодинамики: система, процесс, термодинами-

ческие параметры. Формы обмена энергии системы с окружающей средой: теплота и ра-

бота. 

3. Теплоемкость. Виды теплоемкости. Расчет теплоемкости.  

4. Теплоемкость. Молекулярно-кинетическая теория теплоемкости газов. 

5. Первый закон термодинамики. Приложение первого закона термодинамики к изо-

термическим, изохорным, изобарным и адиабатическим процессам.  

6. Основной закон термохимии Г. И. Гесса и следствия из него. Закон Р. Кирхгофа. 

7. Второй закон термодинамики и его различные формулировки. Обоснование вто-

рого закона термодинамики. Цикл Карно. Теоремы Карно, Клаузиуса-Карно. 

8. Энтропия. Уравнение второго закона термодинамики для обратимых и необрати-

мых процессов. Термодинамическая и статистическая интерпретация энтропии. 

9. Расчет энтропии в различных процессах. Зависимость энтропии от параметров со-

стояния. 

10. Третий закон термодинамики. Тепловая теорема Нернста. Абсолютные энтропии 

химических соединений.  

11. Критерии самопроизвольного протекания процессов и положения равновесия в 

изохорно-изотермических и изобарно-изотермических условиях: энергия Гельмгольца и 

энергия Гиббса. 

12. Зависимость термодинамических потенциалов от параметров состояния системы. 

Уравнение Гиббса-Гельмгольца. 

13. Фундаментальные уравнения химической термодинамики Гиббса.  

14. Основные признаки состояния химического равновесия. Закон действия масс, его 

кинетический и термодинамический вывод. 

15. Способы выражения констант химического равновесия и взаимосвязь между ни-

ми. 

16. Уравнение изотермы химической реакции. Значение этого уравнения для опре-

деления направления протекания химической реакции. 

17. Влияние различных факторов на положение равновесия. Зависимость констант 

равновесия от температуры, уравнения изохоры и изобары химической реакции. Влияние 

давления и концентраций на химическое равновесие, уравнение Планка. 

18. Расчет констант химического равновесия. 

19. Фазовые равновесия. Основные понятия и определения. Правило фаз Гиббса. 

20. Приложение второго закона термодинамики к фазовым превращениям чистых 

веществ. Уравнение Клапейрона-Клаузиуса. 
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21. Физико-химический метод анализа. Термический анализ. Построение диаграмм 

плавкости. 

22. Общая характеристика растворов. Термодинамическая теория растворов. Парци-

альные мольные величины и их значение в термодинамике растворов. Уравнение Гиббса-

Дюгема. 

23. Давление насыщенного пара компонента над раствором. Закон Рауля. Положи-

тельные и отрицательные отклонения от закона Рауля. 

24. Классификация растворов: идеальные, предельно-разбавленные и реальные (не-

идеальные) растворы. 

25. Термодинамика жидких летучих смесей. Состав паровой фазы над раствором. 

Законы Д.П. Коновалова. Азеотропные смеси. 

26. Перегонка жидких летучих смесей. Ректификация. 

27. Распределение растворенного вещества между двумя несмешивающимися рас-

творителями. Экстракция. 

28. Коллигативные свойства растворов неэлектролитов. Законы Рауля и Вант-Гоффа. 

Криоскопия. Эбулиоскопия. 

29. Теория слабых электролитов. Свойства растворов слабых электролитов. Закон 

разбавления Оствальда. 

30. Отклонения в поведении растворов электролитов от растворов неэлектролитов. 

Изотонический коэффициент, взаимосвязь его со степенью диссоциации.  

31. Причины и механизм электролитической диссоциации. 

32. Термодинамика растворов электролитов. Активность и ионная сила растворов. 

33. Электростатическая теория сильных электролитов Дебая-Хюккеля. 

34. Электрическая проводимость растворов электролитов. Зависимость электропро-

водности от различных факторов. Кондуктометрия. 

35. Основы теории электропроводности Дебая-Онзагера: электрофоретический и ре-

лаксационный эффекты. Эффекты Вина и Дебая-Фалькенгагена. 

36. Электрохимические системы. Основные понятия: электрод; гальванический эле-

мент; правила записи электрохимических систем и процессов, протекающих в них; элек-

трохимический потенциал; электродный потенциал; ЭДС. 

37. Равновесия в электрохимических системах. Уравнения Нернста и Гиббса-

Гельмгольца. 

38. Скачок потенциала на межфазных границах: металл-раствор; раствор-раствор; 

металл-металл. 

39. Равновесные электродные потенциалы. Водородная шкала электродных потенци-

алов. Стандартные электродные потенциалы. Потенциометрия. 

40. Классификация электродов. 

41. Электрохимические цепи. 

42. Скорость электрохимических процессов. Концентрационная поляризация. 

43. Электрохимическая поляризация электродов при электролизе. Уравнение Тафе-

ля. 

44. Электролиз расплавов и растворов электролитов. Законы Фарадея. Выход по то-

ку. Электрохимические эквиваленты. 

45. Коррозия металлов и сплавов. Виды коррозии. Методы защиты от коррозии. 

46. Предмет и задачи химической кинетики. Основные понятия химической кинети-

ки. Кинетический закон действия масс. 

47. Классификация реакций в химической кинетике. 

48. Расчет констант скоростей простых реакций первого, второго и третьего поряд-

ков в химической кинетике. 

49. Зависимость скорости химической реакции от температуры. Правило Вант-

Гоффа. Уравнение Аррениуса. Энергия активации. 

50. Теория активных столкновений в химической кинетике. 
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51. Теория активированного комплекса (переходного состояния) в химической кине-

тике. Термодинамический аспект ТАК. 

52. Катализ. Виды катализа. Основные закономерности. Причины и механизм ката-

литического действия. Роль катализа в химии и промышленности. 

53. Гомогенный катализ.  

54. Гетерогенный катализ. Профиль пути гетерогенной каталитической реакции. 

Роль адсорбции в гетерогенном катализе. 

55. Теории гетерогенного катализа. 

7 ПЕРЕЧЕНЬ ИНФОРМАЦИОННЫХ ТЕХНОЛОГИЙ, ИСПОЛЬЗУЕМЫХ 

В ПРОЦЕССЕ ОБУЧЕНИЯ 

Информационные технологии– обучение в электронной образовательной среде с 

целью расширения доступа к образовательным ресурсам, увеличения контактного взаи-

модействия с преподавателем, построения индивидуальных траекторий подготовки, объ-

ективного контроля и мониторинга знаний студентов. 

В образовательном процессе по дисциплине используются следующие информаци-

онные технологии, являющиеся компонентами Электронной информационно-

образовательной среды БГПУ: 

 Система электронного обучения ФГБОУ ВО «БГПУ»; 

 Система тестирования на основе единого портала «Интернет-тестирования в 

сфере образования www.i-exam.ru»; 

 Электронные библиотечные системы; 

 Мультимедийное сопровождение лекций и практических занятий. 

8 ОСОБЕННОСТИ ИЗУЧЕНИЯ ДИСЦИПЛИНЫ ИНВАЛИДАМИ И ЛИЦАМИ 

С ОГРАНИЧЕННЫМИ ВОЗМОЖНОСТЯМИ ЗДОРОВЬЯ 

При обучении лиц с ограниченными возможностями здоровья применяются адап-

тивные образовательные технологии в соответствии с условиями, изложенными в разделе 

«Особенности реализации образовательной программыдля инвалидов и лиц с ограничен-

ными возможностями здоровья» основной образовательной программы (использование 

специальных учебных пособий и дидактических материалов, специальных технических 

средств обучения коллективного и индивидуального пользования, предоставление услуг 

ассистента (помощника), оказывающего обучающимся необходимую техническую по-

мощь и т. п.) с учётом индивидуальных особенностей обучающихся. 

9 СПИСОК ЛИТЕРАТУРЫ И ИНФОРМАЦИОННЫХ РЕСУРСОВ 

9.1 Литература 

Основная литература 

1. Горшков, В. И. Основы физической химии / В.И. Горшков, И. А. Кузнецов. – М.: 

Бином. Лаборатория знаний, 2006. – 407 с. (34 экз.) 

2. Дамаскин, Б. Б. Электрохимия / Б. Б. Дамаскин, О. А. Петрий, Г. А. Цирлина. – 

СПб.: изд-во Лань, 2015. – 672 с. (10 экз.) 

3. Задачи по физической химии / В. В. Еремин, С. И. Карпов, И. А. Успенская, Н. Е. 

Кузьменко, В. В. Лунин. – М.: Изд-во «Экзамен», 2003. – 320 с. (57 экз.) 

4. Практические работы по физической химии / Под ред. К. П. Мищенко, А. А. 

Равделя, А. М. Пономаревой. – М.: Изд-во «Профессия», 2002. – 384с. (43 экз.) 

5. Стромберг, А. Г. Физическая химия / А. Г. Стромберг, Д. П. Семченко; под ред. 

А. Г. Стромберга. – М.: Высшая школа, 1999. – 527 с. (14 экз.) 

6. Физическая химия: В 2 кн. Строение вещества. Термодинамика / К. С. Краснов, 

Н. К. Воробьев, И. Н. Годнев и др.; под ред. К. С. Краснова. – М.: Высшая школа, 2001. – 

Кн. 1. – 319 с. (23 экз.) 

Дополнительная литература 

http://www.i-exam.ru/
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1. Балезин, С.А. Основы физической и коллоидной химии / С.А. Балезин. – М. : 

Просвещение, 1975. – 398 с. (13 экз.) 

2. Балезин, С.А. Практикум по физической и коллоидной химии / С.А. Балезин. – 

М. : Просвещение, 1980. – 272 с. (21 экз.) 

3. Ипполитов, Е. Г. Физическая химия / Е. Г. Ипполитов, А. В. Артемов, В. В. Ба-

траков. – М.: Издательский центр «Академия», 2005. – 447 с. (24 экз.) 

4. Колесникова, Л. Г. Основы химической термодинамики: курс лекций / Л. Г. Ко-

лесникова. – Благовещенск: Изд-во БГПУ, 2008. – 211 с. (16 экз.) 

5. Мягченков, В.А. Поверхностные явления и дисперсные системы : учеб. пособие 

для студ. вузов / В.А. Мягченков. - 2-е изд., перераб. – М. : КолосС, 2010. – 184, [3] с. : ил. 

(5 экз.) 

6. Практикум и задачник по коллоидной химии. Поверхностные явления и дис-

персные системы : учеб. пособие для студ. вузов / В.В. Назарова [и др.] ; под ред. В.Н. 

Назарова, А.С. Гродского. – М. : Академкнига, 2007. – 372 с. : ил. (5 экз.) 

9.2 Базы данных и информационно-справочные системы 

1. Сайт о химии http://www.xumuk.ru/  
2. Каталог образовательных интернет-ресурсов http://www.edu.ru  

3. Популярная библиотека химических элементов 

https://web.archive.org/web/20161021151915/http://n-t.ru/ri/ps/  

4. Электронная библиотека по химии МГУ http://www.chem.msu.su/rus/elibrary/  

9.3 Электронно-библиотечные ресурсы 

1. Polpred.cоm Обзор СМИ/Справочник http:// рolpred.cоm/news. 

2. ЭБС «Юрайт» https://urait.ru/. 

10 МАТЕРИАЛЬНО-ТЕХНИЧЕСКАЯ БАЗА 

Для проведения занятий лекционного и семинарского типа, групповых и индивиду-

альных консультаций, текущего контроля и промежуточной аттестации используются 

аудитории, оснащённые учебной мебелью, аудиторной доской, компьютером(рами) с 

установленным лицензионным специализированным программным обеспечением, комму-

татором для выхода в электронно-библиотечную систему и электронную информационно-

образовательную среду БГПУ, мультимедийными проекторами, экспозиционными экра-

нами, учебно-наглядными пособиями (таблицы, мультимедийные презентации). Для про-

ведения практических занятий также используется: Лаборатория физической химии, 

оснащенная следующим оборудованием: 

• Комплект аудиторной мебели  

• Пюпитр (1 шт.) 

• Аудиторная доска (1 шт.) 

• Компьютер с установленным лицензионным специализированным программным 

обеспечением (3 шт.) 

• Мультимедийный проектор  

• Принтер (2 шт.) 

• Экспозиционный экран (навесной) (1 шт.) 

• ЯМР-спектрометр низкого разрешения «Спин Трэк» (1 шт.) 

• Аквадистиллятор ДЭ-10 (1 шт.) 

• Весы GF-300 (1 шт.) 

• Весы торсионные ВТ-100 (1 шт.) 

• Вискозиметр (4 шт.) 

• Иономер (3 шт.) 

• Кондуктометр анион-4120 (3 шт.) 

• КФК-2 (1 шт.) 

• Люксметр (1 шт.) 

• Мешалка магнитная П-Э-6100 (2 шт.) 

http://www.xumuk.ru/
http://www.edu.ru/
https://web.archive.org/web/20161021151915/http:/n-t.ru/ri/ps/
http://www.chem.msu.su/rus/elibrary/
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• Модуль «Термический анализ» (3 шт.) 

• Модуль «Термостат» (3 шт.) 

• Модуль «Универсальный контроллёр» (3 шт.) 

• Модуль «Электрохимия» (3 шт.) 

• Модуль универсальный (6 шт.) 

• Набор сит КП-131(1 шт.) 

• Поляриметр (1 шт.) 

• Потенциометр (1 шт.) 

• Центрифуга лабораторная ОПН-8 (с ротором) (1 шт.) 

• Штатив для электродов (2 шт.) 

• Эксикатор с краном (1 шт.) 

• Модуль «Общелабораторный» (1 шт.) 

• Спектрофотометр (1 шт.) 

• Спектрофотометр КФК-3КМ (1 шт.) 

• Комплект ариометров (1 шт.) 

• Метроном (1 шт.) 

• Мост реохордный с сосудом 

• Термостат ТС-1/80 СПУ (1 шт.) 

• Штативы для пробирок, нагревательные приборы, лабораторная посуда 

• Химические реактивы по тематике лабораторных работ 

• Учебно-наглядные пособия - слайды, таблицы, мультимедийные презентации по 

дисциплине «Физическая химия» 

 

Ауд. 118 «А». Лаборатория естественно-научной направленности педагогического 

технопарка «Кванториум-28» им. С.В. Ланкина 

• Комплект аудиторной мебели  

• Доска 1-элементная меловая магнитная 

• Стол пристенный химический (3 шт.) 

• Ноутбук (4 шт.) 

• МФУ принтер  

• Аппарат Киппа (2 шт.) 

• Стерилизатор для лабораторной посуды воздушный (1 шт.) 

• Лабораторное оборудование по химии (6 шт.) 

• Магнитная мешалка (1 шт.) 

• Цифровая лаборатория по химии «Releon» (6 шт.) 

• Цифровая лаборатория по физике «Releon» (6 шт.) 

• Цифровая лаборатория по биологии «Releon» (6 шт.) 

• Учебно-исследовательская лаборатория биосигналов и нейротехнологий (6 шт.) 

• Учебная лаборатория точных измерений (6 шт.) 

• Микроскоп учебный «Эврика» (6 шт.) 

Самостоятельная работа студентов организуется в аудиториях оснащенных компь-

ютерной техникой с выходом в электронную информационно-образовательную среду ву-

за, в специализированных лабораториях по дисциплине, а также в залах доступа в локаль-

ную сеть БГПУ, в лаборатории психолого-педагогических исследований и др. 

Используемое программное обеспечение: Microsoft®WINEDUperDVC AllLng Up-

grade/SoftwareAssurancePack Academic OLV 1License LevelE Platform 1Year; Mi-

crosoft®OfficeProPlusEducation AllLng License/SoftwareAssurancePack Academic OLV 

1License LevelE Platform 1Year; Dr.Web Security Suite; Java Runtime Environment; Calculate 

Linux. 

 

Разработчик: Родионова Н.А., кандидат химических наук, доцент кафедры химии. 
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11 ЛИСТ ИЗМЕНЕНИЙ И ДОПОЛНЕНИЙ 

 

Утверждение изменений и дополнений в РПД для реализации в 2023/2024 уч. г. 

РПД обсуждена и одобрена для реализации в 2023/2024 уч. г. на заседании кафедры 

химии (протокол №__ от _____.2023 г.). В РПД внесены следующие изменения и допол-

нения:  

 

№ изменения:  

№ страницы с изменением:  

 

Исключить: Включить: 

  

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 

 


