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Введение 

Дисциплина «Физическая химия» относится к базовой части про-

фессионального (специального) цикла ООП по направлению подго-

товки 31.05.01 «Лечебное дело» (квалификация (степень) специа-

лист). Дисциплина реализуется на Факультете естественных наук 

Федерального государственного автономного образовательного 

учреждения высшего образования "Новосибирский национальный 

исследовательский государственный университет" (НГУ) кафедрой 

общей химии. 

Содержание дисциплины охватывает круг вопросов, связанных 

со строением химических соединений и общими закономерностями 

протекания химических процессов. 

Дисциплина нацелена на формирование у выпускника обще-

культурных компетенций: ОК-6, ОК-14, ОК-15; профессиональных 

компетенций: ПК-1, ПК-2, ПК-3. 

Преподавание дисциплины включает следующие формы органи-

зации учебного процесса: лекции, семинарские занятия, самостоя-

тельная работа студента. Предусмотрен текущий (проверочные ра-

боты), промежуточный (потоковые контрольные работы) и итого-

вый контроль (экзамен). 

Программой дисциплины предусмотрены 51 час лекционных и 

51 час семинарских занятий, 3 потоковых контрольных работы и 

экзамен, а также 116 часов самостоятельной работы студентов. 

1.  Цели и задачи курса 

Основной целью изучения дисциплины является развитие у сту-

дентов химического мировоззрения и приобретения ими современ-

ных представлений о строении веществ и о химическом процессе на 

основе термодинамики и кинетики. 

Для достижения этой цели выделяются задачи курса: 

 получение студентами знаний о строении и состоянии веществ 

(атомное ядро, атом, молекула, вещество) и химическом процессе 

(стехиометрия, равновесие, кинетика); 

 приобретение студентами умений и навыков рассмотрения лю-

бых химических процессов (прежде всего – наиболее распространен-

ных и важных кислотно-основных и окислитель-

но-восстановительных реакций) в рамках современных представле-
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ний о строении веществ, химической термодинамике и химической 

кинетике, поверхностных явлениях и коллоидных системах. 

2.  Место дисциплины в структуре образовательных программ 

Дисциплина «Физическая химия» является частью профессио-

нального (специального) цикла ООП, базовая часть (общепрофес-

сиональные дисциплины), по направлению подготовки 31.05.01 

«Лечебное дело», уровень подготовки – «специалист». 

Дисциплина «Физическая химия» является первой из изучаемых в 

НГУ дисциплин химического цикла и изучается в первом же семест-

ре первого курса, что отражает оригинальный подход к преподава-

нию всего химического цикла предметов (традиционно изложение 

химии в большинстве университетов в России и за границей начина-

ется с курса неорганической химии, физическая химии изучается на 

втором – третьем годах обучения). Курс «Физическая химия» по-

строен так, что его изучение не требует и не предусматривает каких-

либо знаний или умений, выходящих за рамки стандартов по химии 

для средней школы. Дисциплина «Физическая химия» предназначе-

на для ознакомления студентов с основами предмета. В курсе лек-

ций даются основные представления об электронном строении ато-

ма, химической связи, строении и геометрии молекул, начальные 

представления о колебательной, электронной, ЭПР- и 

ЯМР-спектроскопии. Рассматриваются основы термодинамики и 

кинетики химических процессов, кинетики химических процессов и 

коллоидных систем.  

Такое построение цикла химических дисциплин позволяет ис-

пользовать основные закономерности строения веществ, представ-

ление о спектроскопии, химическом равновесии и химической ки-

нетике в преподавании курсов неорганической, органической, ана-

литической химии как для химиков, так и для студентов нехимиче-

ских специальностей, и не дублировать изложение этих вопросов. 

Знания и представления, полученные в результате изучения дисци-

плины «Физическая химия», составляют фундаментальную основу 

для преподавания следующих дисциплин данной ООП: «Неоргани-

ческая химия», «Органическая химия», «Аналитическая химия», 

«Биохимия», «Физиология» и др., и важны для прохождения сту-

дентами научно-исследовательской преддипломной практики и ито-

говой государственной аттестации.  
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3. Компетенции, формируемые в результате освоения дисциплины 

По окончании изучения дисциплины «Физическая химия» сту-

дент должен обладать следующими компетенциями: 

 общекультурные компетенции:  

 использовать основные законы естественнонаучных дисци-

плин в профессиональной деятельности, применять методы 

математического анализа и моделирования, теоретического 

и экспериментального исследования (ОК-6); 

 уметь работать в коллективе, быть готовым к сотрудниче-

ству с коллегами, способным к разрешению конфликтов и к 

социальной адаптации (ОК-14); 

 обладать способностью к критической переоценке накоплен-

ного опыта и творческому анализу своих возможностей в 

условиях развития науки и техники (ОК-15). 

 профессиональные компетенции: 

 понимать сущность и социальную значимость профессии, 

основных перспектив и проблем, определяющих конкретную 

область деятельности (ПК-1); 

 владеть основами теории фундаментальных разделов химии 

(неорганической, аналитической, органической, физической, 

химии высокомолекулярных соединений, биохимии) (ПК-2); 

 обладать способностью применять основные законы химии 

при обсуждении полученных результатов, в том числе с при-

влечением информационных баз данных (ПК-3); 

По окончании изучения дисциплины студент должен: 

 иметь представление о фундаменте современной химии (тео-

рии химической связи, основанной на квантово-химических зако-

номерностях электронного строения атома; химическом равнове-

сии, основанном на химической термодинамике; химической кине-

тике, поверхностных явлениях и коллоидных системах);  

 знать основные понятия разделов курса («Строения и состоя-

ния вещества» и «Химический процесс»); 

– уметь применять полученные знания при решении таких задач, 

как определение электронных конфигураций атомов, структурных 

формул и геометрии молекул; расчеты из справочных данных тер-

модинамических функций процессов и равновесного состава; вы-

числение рН и концентраций частиц в растворах кислот, оснований 
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и солей из констант кислотности (основности) и произведений рас-

творимости; нахождение величин ЭДС из справочных данных по 

электродным потенциалам; решение задач по химической кинетике 

с использованием уравнений первого и второго порядка и др. – в 

соответствии с программой курса. 

4. Виды учебной работы и образовательные технологии, 

используемые при их реализации 

Учебный процесс складывается из лекций, семинаров и самосто-

ятельной работы студента. 

Курс лекций включает две части: строение и состояние вещества 

и термодинамику и кинетику химического процесса. Используется 

мультимедийная техника и демонстрационные опыты. Курс являет-

ся оригинальным, рассчитан на усвоение вчерашними школьниками 

основополагающих, базовых понятий химии, поэтому базируется на 

оригинальном, но уже устоявшемся учебнике Кнорре Д.Г., Крыло-

вой Л.Ф., Музыкантова В.С. Физическая химия. М.: Высш. шк., 

1990. 

На семинарских занятиях студенты учатся использовать методо-

логию предмета для решения различных конкретных физико-

химических задач: записывать уравнения радиоактивного распада и 

ядерных реакций, определять электронные конфигурации атомов и 

атомарных ионов, описывать геометрию многоатомных молекул, 

интерпретировать простейшие электронные, колебательные и ЯМР-

спектры, рассчитывать энергии химических процессов исходя из 

данных по энергии химических связей, вычислять энтальпии, эн-

тропии, энергии Гиббса и константы равновесия химических про-

цессов из базовых данных по стандартным энтальпиям образования 

и энтропиям веществ, рассчитывать равновесный состав из началь-

ного и константы равновесия, решать задачи по химической кине-

тике, и др. 

Для успешного усвоения курса в течение семестра предполагает-

ся проведение проверочных работ по базовым понятиям. Кроме 

этого, самостоятельная работа студента предусматривает подго-

товку к семинарам, выполнение домашних заданий, подготовку к 

контрольным работам и экзамену. 
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5. Структура и содержание дисциплины 

5.1. Структура курса 

В соответствии с учебным планом изучение физической химии 

осуществляется в I семестре 1-го курса. Общая трудоемкость курса 

216 часов. 

5.2. Программа лекционного курса 

Введение 

Предмет и составные части физической химии, её взаимосвязь с 

другими разделами химии и другими науками. 

Часть I. Строение и состояния вещества 

Строение и состояние атома 

Элементарные частицы, составляющие атом. Основные ха-

рактеристики атомного ядра. Элемент. Изотоп. Дефект массы. 

Радиоактивный распад. Основные типы ядерных реакций. Ра-

диология. Бор-нейтрон захватная терапия. Радиоуглеродный 

анализ. 

Атомные орбитали. Квантовые числа и их физический 

смысл. Графическое представление атомных орбиталей. 

Многоэлектронные атомы. Принцип Паули. Правило Хун-

да. Электронные конфигурации атомов и Периодическая система 

элементов. Потенциал ионизации. Сродство к электрону. Элек-

троотрицательность атомов. Максимальные валентности элемен-

тов. Предсказание основных свойств элементов на основе ПС. 

Многоатомные частицы, химическая связь 

Основные типы многоатомных частиц. Длина связи. Крат-

ность связи. Энергия связи. - и -связи. Двухэлектронные свя-

зи. Ковалентность атомов. Углы между связями в многоатомных 

молекулах. Геометрическое строение молекул с точки зрения 

метода отталкивания валентных электронных пар.Метод ГАО 

для элементов 2-го периода.  

Сопряженные кратные связи. Понятия комплексных соеди-

нений, лигандов, Координационного числа КЧ.  
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Состояние многоатомных частиц 

Типы движений и степени свободы частицы. Энергетические 

уровни поступательного, вращательного и колебательного дви-

жений частицы. Закон о равномерном распределении энергии по 

степеням свободы. 

Нековалентные взаимодействия 

Ван-дер-ваальсовы взаимодействия. Ковалентные и ван-дер-

ваальсовы радиусы атомов. Модели молекул. Водородная связь. 

Взаимодействие ионов. Сольватация. 

Строение и состояния макроскопических систем 

Газы. Жидкости. Твердые тела. Кристаллы. Растворы. Фаза. Гомо-

генные и гетерогенные системы.  

Физические методы исследования строения вещества 

Электромагнитное излучение и вещество. Физическая сущ-

ность и информативность методов электронной и колебательной 

спектроскопий, магнитной радиоспектроскопии, рентгенострук-

турного анализа, томография. 

Часть II. Химический процесс 

Основные характеристики химического процесса 

Стехиометрическое уравнение химической реакции. Гомогенные 

и гетерогенные химические реакции. Скорость реакции. Химиче-

ское равновесие. 

Термодинамическое описание процесса в макроскопической системе 

Равновесные и неравновесные процессы. Первое начало тер-

модинамики. Изменение внутренней энергии и энтальпии в мак-

роскопическом процессе. Второе начало термодинамики. Изме-

нение энтропии в макроскопическом процессе. Энергия Гиббса. 

Направление процесса и условия равновесия. 

Термодинамика растворов 

Идеальный, предельно разбавленный, реальный растворы. Осмо-

тическое давление. 

Термодинамика химического процесса 

Тепловой эффект химической реакции. Закон Гесса. Стан-

дартные условия и стандартные состояния вещества. Стандарт-
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ная энтальпия реакции. Стандартная энтропия реакции. Стан-

дартная энергия Гиббса реакции. Изотерма химической реакции. 

Направление реакции и константа равновесия. Изобара химиче-

ской реакции. Равновесный состав. Принцип Ле Шателье. 

Равновесия в растворах электролитов 

Кислотно-основное равновесие. Кислоты и основания. Со-

пряженная пара кислота–основание. Константа ионизации и кон-

станта основности. Ионное произведение воды. Концентрация 

ионов водорода (рН). Гидролиз солей слабых кислот и солей 

слабых оснований. Константа гидролиза. Буферные растворы. 

Уравнение Гендерсона. Свойства буферных растворов. Много-

ступенчатая диссоциация. Алгоритм составления системы урав-

нений для определения концентрации всех частиц, присутству-

ющих в растворе. 

Равновесие между труднорастворимым соединением и его 

ионами в растворе. Произведение растворимости. Раствори-

мость. Влияние рН на процессы растворения и осаждения труд-

норастворимых солей и гидроксидов. 

Окислительно-восстановительное равновесие. Окислительно-

восстановительные реакции. Реакции кон- идис-

пропорционирования. Сопряженная пара окислитель–

восстановитель. Электрод. Электродный потенциал. Уравнение 

Нернста. Гальванический элемент. ЭДС и направление окисли-

тельно-восстановительной реакции. 

Коллоидные системы (КС) 

Когезия и адгезия. Поверхностная энергия и поверхностное 

натяжение. Строение поверхностных слоев и частиц малого раз-

мера, Капиллярные явления, размерные эффекты. Поверхности 

раздела фаз и особенности их строения. Адсорбция, смачивание, 

поверхностно-активные вещества (ПАВ). Типы и строение ми-

целл. Гидрофильно-липофильный баланс. 

Электроповерхностные феномены: двойной электрический 

слой, электросмос, диализ, электрофорез, мембранное равнове-

сие Доннана.  

Строение и эволюция высокодисперсных (коллоидных) си-

стем. Аэрозоли, лиозоли, эмульсии, суспензии, пены, порошки и 
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др. Гели и студни. Синерезис. Седиментативная и агрегативная 

устойчивость. Коалесценция, коагуляция. Методы регулирова-

ния устойчивости КС. 

Методы получения и исследования КС. Физико-

химическая механика как основа диспергационных методов по-

лучения КС. Представления о термодинамике и кинетике фазо-

вых переходов 1-го рода как основе конденсационных методов 

получения КС. Методы определения дисперсности. Относитель-

ность понятия «размер частицы». 

Применение коллоидных систем в медицине. Различные фор-

мы лекарственных препаратов с точки зрения физической химии: 

растворы, таблетки, порошки, аэрозоли, мази, спреи и т. п. Ме-

тод определения СОЭ. Примеры применения коллоидных рас-

творов (золей). 

Кинетика химических реакций 

Основные понятия химической кинетики. Механизм реак-

ции. Элементарные (простые) и сложные реакции. Необратимые 

(односторонние) и обратимые реакции. Кинетическое уравнение. 

Порядок реакции. Молекулярность элементарных стадий. Закон 

действующих масс. Константа скорости реакции. Уравнение Ар-

рениуса. Энергия активации и предэкспоненциальный множи-

тель. 

Формальная кинетика простых реакций. Кинетические 

уравнения в дифференциальной и интегральной формах для не-

обратимых реакций первого, второго и третьего порядка. Кине-

тическое описание обратимой реакции первого порядка. Кинети-

ка и равновесие. 

Элементарный акт химической реакции. Потенциальная 

энергия реагирующих частиц. Координата реакции. Физический 

смысл энергии активации реакции. Переходное состояние. Основ-

ные положения теории активированного комплекса и теории 

столкновений. 

Сложные реакции. Параллельные и последовательные реак-

ции. Принцип независимости элементарных реакций. Составле-

ние кинетических уравнений для сложных реакций. Понятие о 

квазистационарном и квазиравновесном приближениях. Основ-
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ные типы механизмов сложных реакций. Химическая индукция и 

сопряженные реакции. Катализ и каталитические реакции. Цеп-

ные реакции. Ферментативная кинетика, уравнение Михаэлиса-

Ментона. 

5.3. Рабочий учебный план (по неделям семестра) 

№ 

нед. 
Тема лекций Тема семинаров 

1 Вводная часть. Строение атома, атомные орбитали, квантовые 

числа, изображения орбиталей. Периодическая система элемен-

тов. Потенциал ионизации, сродство к электрону, электроотри-

цательность атомов 

Ядро, ядерные 

реакции. Энергия 

ВПЧ 

2 Многоатомные частицы. Химическая связь. Длина и кратность 

связи, σ, π связи. Ковалентность атомов. Метод ГАО для эле-

ментов 2 периода. Углы между связями. Геометрическое строе-

ние молекул с точки зрения метода электронных пар. Поляр-

ность. 

Электронные 

конфигурации. 

Периодическая 

система элемен-

тов. 

3 Кратные связи, p-π и π-π сопряжёние. Координационные соеди-

нения. Нековалентные взаимодействия. Состояния многоатом-

ных частиц. Физические методы исследования строения веще-

ства. Электронная и вращательная спектроскопия. Магнитная 

радиоспектроскопия, томография. 

Энергетика хи-

мических реак-

ций. Ионизация. 

Сродство к элек-

трону. 

4 Состояния макросистем. Фазы, гомогенные и гетерогенные 

системы. Параметры состояния макросистем, интенсивные и 

экстенсивные величины. Растворы, способы выражения кон-

центраций растворов, парциальные давления. Электролиты и 

неэлектролиты. Осмотическое давление, закон Рауля, закон 

Генри. Функции состояния систем, уравнение состояния. Тер-

модинамическое описание процессов. Равновесные и неравно-

весные процессы. Первое начало ТД. 

Геометрия моле-

кул. Гиллеспи-

Найхольм. Тео-

рия гибридиза-

ции. Сопряжён-

ные связи. 

5 Изменение внутренней энергии, энтальпии и энтропии в макро-

скопическом процессе. Второе начало ТД. Химический про-

цесс, стехиометрическое уравнение реакции. Термодинамика 

хим. Процесса: закон Гесса. Стандартные энтальпия и энтропия 

реакции, энтальпия и энтропия образования веществ  

КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА №1  

Спектроскопия. 

Концентрации 

растворов. Осмо-

тическое давле-

ние, законы Рау-

ля и Генри 

6 Энергия Гиббса реакции. Направление реакции. Изотерма хи-

мической реакции, константа равновесия. Изобара химической 

реакции. Принцип Ле Шателье. 

Химическая пе-

ременная. Закон 

Гесса Стандарт-

ные энтальпия и 

энтропия реак-

ции 

7 КОР: Понятия кислота и основание, сопряжённая пара кисло-

та/основание, ионное произведение воды, водородный показа-

тель pH. Определение силы кислот (правила Полинга), основ-

ные принципы расчёта равновесного состава в растворах элек-

тролитов, примеры расчётов для сильных, слабых кислот и 

Изотерма хим. 

Реакции. Равно-

весный состав 
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кислот средней силы 

8 КОР: Основания: сильные, слабые и средней силы. Задачи на 

смешение растворов кислот и оснований. Реакция нейтрализа-

ции. Буферные растворы, уравнение Гендерсона. Индикаторы. 

Многоосновные кислоты: принципы расчёта pH и концентра-

ций всех форм 

Изобара хим. 

Реакции. КОР: 

сильные и слабые 

электролиты, рН 

9 Гетерогенные равновесия: Принципы описания гетерогенных 

равновесий. Понятия растворимость и произведение раствори-

мости. Расчёт растворимости. 1) Примеры расчёта растворимо-

сти труднорастворимых соединений 2) Равновесие труднорас-

творимых соединений и их ионов, осложнённые кислотно-

основными равновесием 3) Полный гидролиз vs. осаждение. 

Расчёт константы равновесия реакции полного гидролиза 4) 

Равновесия с участием общего иона 5) pH осаждения гидрокси-

дов металлов. Аквакомплексы катионов металлов — кислоты 

по Брёнстеду. 

КОР: Слабые 

кислоты, рН. 

Слабые основа-

ния  

10 ОВР: Классификация реакций в неорганической химии. Поня-

тия: окислитель, восстановитель, окисление, восстановление, 

окислительно-восстановительная реакция 

Степень окисления и принципы определения степеней окисле-

ния. Сопряжённая пара окислитель-восстановитель (Ox/Red). 

Принципы электронного баланса. 

Гидролиз. Бу-

ферные раство-

ры.  

11 ОВР: Примеры ОВР: диспропорционирование, сопропорциони-

рование, внутримолекулярные ОВР. Окислительно-

восстановительные равновесия. Сопряжённая пара Ox/Red для 

сравнения О-В свойств: 2H+/H₂. Понятия: электрод, гальвани-

ческий элемент, электродный потенциал. Взаимосвязь между 

ΔrG и ΔE. Электродные потенциалы. Стандартные электродные 

потенциалы, ряд активности металлов. Уравнение Нернста для 

электрода. Водородный электрод. Измерение электродных по-

тенциалов  

КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА №2   

Подготовка к КР 

 

12 ОВР: Направление протекания ОВР. Взаимосвязь между ΔE° и 

K, ΔE и П. Критерий необратимости ОВР. Типы электродов: I 

рода, II рода, редокс-электроды. Измерение pH. Концентраци-

онный гальванический элемент.  

Кинетика: основные понятия. Формальная кинетика простых 

реакций. Кинетические уравнения, кинетические кривые 

Гетерогенные 

равновесия. 

Осадки.  

13 Кинетика: элементарный акт, энергия активации ОВ реакции, 

полуреакции, 

ЭДС, равновесие 

14 Кинетика: Сложные реакции, основные типы механизмов 

сложных реакций. Катализ 

ОВР электроды I 

и II родов 

15 Коллоиды. Основные понятия. Капиллярные и размерные эф-

фекты, ПАВ, Элекротроповерхностные эффекты. Строение и 

Коллоиды. Фор-

мальная кинети-
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эволюция коллоидных макросистем  ка. 

16 Коллоиды. Методы получения и исследования Коллоидных 

систем. Коллоиды в медицине. 

КОНТРОЛЬНАЯ РАБОТА №3  

Кинетика. Энер-

гия активации, 

обратимые реак-

ции. 

 

6. Система контроля и оценки знаний студента 

Отличительной особенностью курса является применение в нем 

модульно-рейтинговой системы ИКИ (индивидуальный куму-

лятивный индекс). Эта система предусматривает прохождение 

контрольных точек (контрольные работы, проверочные работы) и 

составлена таким образом, что контроль охватывает все разделы 

курса. Курс физической химии состоит из двух частей и разделён на 

три модуля. 

I часть – строение и состояния вещества 

Модуль 1. Частицы. (80 баллов) 

II часть – химический процесс 

Модуль 2. Общая теория химического равновесия. Равновесия в 

растворах. (60 баллов) 

Модуль 3. Труднорастворимые соединения. Окислительно-

восстановительные реакции. Коллоидные системы. Кинетика и хи-

мический процесс. (60 баллов) 

Примеры заданий промежуточных проверочных работ приводят-

ся в данном УМК и предлагаются к решению студентами во 

внеучебное время с последующим очным контролем на практиче-

ских занятиях преподавателем. Целью такой самостоятельной рабо-

ты студента является своевременное усвоение материала по соот-

ветствующим темам. 

Работа студента на семинарах оценивается преподавателем, веду-

щим семинары. Студент может получить баллы за выполнение само-

стоятельных работ, быстрое и правильное решение задач на семинаре 

(по усмотрению преподавателя). Суммарное количество баллов за 

каждый модуль выставляется преподавателем перед каждой из кон-

трольных работ и пересмотру не подлежит. 
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6.1. Система контроля знаний студента 

Для контроля знаний студента предусмотрены текущий и про-

межуточный контроль.  

Текущий контроль (ТК) осуществляется преподавателем и 

включает проверку самостоятельных работ, оценку работы на семи-

наре (по усмотрению преподавателя). Общая сумма баллов за работу 

на семинарах за семестр – 200. 

Промежуточный контроль (ПК) состоит из трех потоковых 

контрольных работ (КР), включающих в основном решение задач. 

Сроки написания контрольных работ отражены в рабочем учебном 

плане. Общая сумма баллов за контрольные работы – 2 000.  

Контрольные работы включают следующие разделы курса. 

КР №1: все разделы I части курса – строение и состояния веще-

ства (модуль 1, § 1–4 сборника задач). 

КР №2: некоторые разделы II части курса – химический процесс 

(общая теория химического равновесия; кислотно-основное равно-

весие; модуль2; § 6–8 сборника задач). 

КР №3: все разделы II части курса – химический процесс (мо-

дуль 3; § 6–10 сборника задач). 

6.2. Получение оценки за курс 

Студенты имеют возможность получить итоговые оценки за 

семестр «отлично» и «хорошо», не сдавая экзамен. Для получения 

оценки – «автомата» студент должен набрать до начала сессии: на 

"отлично" – «1600 и более» баллов за контрольные работы и работу 

на семинарах; на "хорошо" – «1400 и более» баллов за контрольные 

работы и работу на семинарах. Студент, получивший оценку «хо-

рошо» автоматом, может ее повысить, сдав устный экзамен на «от-

лично». Студенты, получившие «неуд» на экзамене, имеют право на 

переэкзаменовку. Первая переэкзаменовка проводится в виде устно-

го экзамена решение задач с последующей беседой с преподавате-

лем по поводу предложенных решений. Вторая переэкзаменовка 

проводится в аналогичном форме, по итогам которой для получения 

положительной оценки («удовлетворительно») студент должен 

набрать не менее 55% баллов. 
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7. Этические нормы поведения студента 

Учащиеся Университета выполняют все необходимые для 

учебного процесса требования преподавателя. Не допускаются дей-

ствия, каким-либо образом препятствующие проведению занятия и 

создающие неудобства для получения знаний другими, такие как 

свободное перемещение по аудитории во время занятия, употребле-

ние пищи, разговоры, в том числе посредством мобильной связи, и 

т.п. Студенты Университета должны быть пунктуальны и являться 

на занятия вовремя. Опоздавший студент может не допускаться на 

занятия, если он не предупредил об этом старосту группы или непо-

средственно преподавателя. 

Неприемлемы все виды академической недобросовестности, 

среди которых: 

– списывание и прохождение процедур контроля знаний подстав-

ными лицами; 

– представление любых по объему готовых учебных материалов 

(рефератов, курсовых, контрольных, дипломных и других работ), 

включая Интернет-ресурсы, в качестве результатов собственного 

труда; 

– использование родственных или служебных связей для получения 

более высокой оценки; 

– использовать бумажные носители – учебники, справочники, кон-

спекты, шпаргалки, равно как и средства мобильной связи или иные 

электронные устройства, без разрешения преподавателя; 

– обман преподавателя и неуважительное отношение к нему; 

– подделка документов, имеющих прямое или косвенное отношение 

к обучению в Университете;  

– прогулы и опоздания – пропуск учебных занятий или их части без 

уважительной причины. 

Все перечисленные виды академической недобросовестно-

сти несовместимы с получением качественного и конкурентоспо-

собного образования, достойного будущей экономической, полити-

ческой и управленческой элиты России. Учащиеся, уличенные в 

недобросовестном поведении при проведении контрольных работ, 

лишаются права получения оценок автоматом по результатам рабо-

ты в учебном семестре. О всех зафиксированных фактах недобросо-

вестного поведения учащихся уведомляется деканат в письменной 

форме. 
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В рамках обеспечения честного проведения процедур кон-

троля успеваемости преподаватели имеют право: 

– пересаживать учащихся до и во время проведения контрольной 

работы или экзамена по своему усмотрению; 

– требовать от учащихся оставить личные вещи (верхнюю одежду, 

сумки, рюкзаки) за пределами помещения или в выделенной его 

зоне; 

– требовать сдать на время контрольной или экзамена (или не при-

носить) средства мобильной связи, рации, музыкальные плейеры, 

ноутбуки, планшеты и т.п.; 

– проводить выборочную или всеобщую проверку наличия элек-

тронных устройств при помощи бесконтактных средств фиксации 

электронных устройств; 

– удалять из аудитории учащихся, уличенных в нарушении правил 

проведения контрольной работы/экзамена, с полным или частич-

ным аннулированием результатов; 

– проводить устную апелляцию в форме беседы по итогам пись-

менной работы и аннулировать результаты письменной работы в 

случае неудовлетворительных ответов обучающегося; 

Незаслуженно высокие оценки – а в итоге и дипломы НГУ – 

получаемые недобросовестными учащимися приводят к появлению 

некомпетентных специалистов, привыкших мошенничать, что под-

рывает репутацию НГУ. В связи с чем ожидается, что среди препо-

давателей, студентов и выпускников, родителей студентов будет 

проводиться политика «нулевой терпимости» к явлениям списыва-

ния и иных мошеннических схем получения незаслуженных оценок. 

 

8. Модульные задания для самостоятельной работы студентов 

Модуль 1. Частицы  

1. Из каких частиц состоит атомное ядро? В чем отличия поня-

тий элемент и изотоп? Совпадают ли понятия атомная масса и 

массовое число? Сколько атомов 14С содержится в 1 г этого изото-

па?  

2. Сколько протонов, нейтронов и электронов содержат частицы: 
28Si, 19F2, 16O2

2-, 58Ni2+, 12C18O.  
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3. Изотопы фтора 18F и фосфора 32Р широко используются в ядер-

ной медицине для диагностических и лечебных целей. Напишите 

уравнения позитронного распада изотопа 18F и бета-распада изо-

топа 32Р.  

4. Написать электронную конфигурацию (ЭК) атома S с кова-

лентностью 2, 4, 6.  

Написать полную ЭК нейтрального атома, содержащего 39 прото-

нов. Сколько электронов с квантовым числом l=2 содержит данный 

элемент?  

Написать краткую ЭК для основного состояния ионов: V5+, Zr2+, 

Te2+.  

5. Используя энергию связи HF, потенциалы ионизации и срод-

ство к электрону атомов, рассчитать энергии разрыва молекулы HF 

на ионы (а) H+ и F; (б) H- и F+. Изобразить энергетические диа-

граммы системы для случаев (а) и (б). Выгодны ли энергетически 

данные реакции?  

6. Напишите структурные формулы частиц ОF2, СО2, SО2, SО3, 

определите количество - и -связей в них.  

7. Используя метод Гиллеспи и дополнение Найхольма, срав-

нить пространственное строение частиц (1) SiF4 и SF4, (2) РF5 и 

ClF5. Для каждой из частиц указать стерическое число центрально-

го атома, изобразить геометрическую форму молекул, дать назва-

ние.  

8. Используя представления о гибридизации АО, предложите 

описание геометрической формы молекул:  

(а) С2Н5Cl, C2Cl4, C2Cl2. Сравните длину связи С-C в этих моле-

кулах.   

(б) CH3-CH2-NH2; CH2=CН-NH2. Укажите гибридизацию атомов 

С и N. Сравните длину связи C-N в этих молекулах.  

9. Какие виды движения может совершать: а) молекула как целое; 

б) одни атомы относительно других атомов в молекуле? 

Определите число поступательных, вращательных и колебатель-

ных степеней свободы для частиц:  Na, N2, OF2, CF4, SO3
2–, C2F2.  
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10. Напишите уравнение состояния идеального газа. Как связаны 

универсальная газовая постоянная R и число Авогадро NA? Какова 

размерность R для значений 8,31 и 0,082? Рассчитайте, какой объем 

занимает 2 моля идеального газа при температуре Т=500К и давле-

нии р=1 атм.  

11. Вычислить частоту, длину волны и волновое число мини-

мального по энергии кванта света, при действии которого произой-

дет диссоциация молекулы Br2.  

12. Установить строение соединения состава C9H18O2, если в его 

ПМР-спектре наблюдается 2 сигнала с соотношением интенсивно-

стей 1:1. Кроме того, по данным ИК-спектроскопии в соединении 

есть связь С=О.  

 

Модуль 2.Общая теория химического равновесия. Равновесия в 

растворах 

1. Расставить стехиометрические коэффициенты и вычислить 

предельное значение химической переменной для следующих ре-

акций:  

а) СаС2(тв.) + Н2О(ж.) = Са(ОН)2(тв.) + С2Н2(г.),  

б) C3H7OH(г.) + O2(г.)= CO2(г.)+ H2O(г.),  

если в исходной смеси содержалось по 3 моля каждого из реаген-

тов. Укажите, какая из этих реакций является гомогенной, а какая – 

гетерогенной. Как изменится предельное значение химической пе-

ременной, если все стехиометрические коэффициенты поделить 

на 2?  

2. Полагая теплоты сгорания пропанола-1 и пропанола-2 до CO2(г.) 

и H2O(ж.) при температуре 298 К равными 2 010,4 и 

1 986,6 кДж/моль, рассчитать тепловой эффект(ΔrH
o
298) реакции 

превращения пропанола-1 в пропанол-2.  

3. Что такое самопроизвольный процесс? Каковы условия равно-

весия для изобарно-изотермического процесса? Напишите выра-

жения для произведения реакции (П) и констант равновесия (Kp и 

Kc) для реакций:  

(а) Н2(г.) + 0,5О2(г.) = Н2О(г.) 
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(б) 2NaHCO3(тв.) + SO2(г.)= Na2SO3(тв.) + H2O(г.) + 2CO2(г.) 

(в) СаСО3 (тв.) = СаО(тв.) + СО2 (г.). 

(г) Р4О10(тв.) + 6СаО(тв.) = 2Са3(РО4)2(тв.) 

Для случая (в) напишите уравнение изотермы химической реак-

ции. Как называется состояние, при котором П = K?  

4. Известно, что для реакции A2(г)+ B2(г) = 2AB (г) при Т= 400K  

KP = 25 и ΔrH
o

400= –6699,5 Дж/моль.  

Найти ΔrG
о
400, ΔrS

o
400 и равновесный состав в молях, если в сосуд 

объёмом 45,92 л при Т=400К поместили 1,4 моль A2 и 1,4 моль B2.  

Как изменится положение равновесия при (а) изотермическом сжа-

тии реакционной смеси, (б) увеличении температуры? (Ответ пояс-

нить).  

5. Дайте определение кислоты и основания по Аррениусу и 

Брёнстеду. Какие из приведенных частиц относятся к кислотам, 

какие к основаниям по Брёнстеду:  

H2S;  H2O;  S2−;  HS−;  NH3;  NH4
+;  H3O+; OH−; H+; Cl−?  

 

6. Определить значение pH для:  

а) 0,1 М раствора HNO3;  

б) 0,1 М раствора синильной кислоты HCN (Ka=10-9);  

в) 10-6 М раствора NaОН;  

г) значение рН растворов а) – в) после их разбавления в 100 раз.  

7. Трихлоруксусная кислота (CCl3COOH) широко используется в 

косметологии, в частности для проведения процедур химического 

пилинга лица.  

а) Рассчитайте осмотическое давление 0,1 М раствора трихлорук-

сусной кислоты при 298 К;  

б) Оцените максимально допустимую концентрацию раствора 

CCl3COOH, который может применяться для проведения процеду-

ры пилинга, если известно, что раствор трихлоруксусной кислоты с 

рН < 0,5 вызывает неконтролируемое повреждение кожных покро-

вов.  

Принять, что Ка(CCl3COOH) = 0,2.  
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8. Известно, что осмотическое давление плазмы крови поставля-

ет порядка 7,7 атм при температуре 37°С. Рассчитайте, какое коли-

чество вещества (в граммах) необходимо растворить в 1 л воды, для 

приготовления раствора, который может служить заменителем 

плазмы крови, из (а) глюкозы (С6Н12О6); (б) NaCl.  

9.  Не используя вычислений, расположите в порядке возрастания 

рН растворы одинаковой молярной концентрации:  

HNO2, HCN, HNO3, NaNO2, NaNO3, NaCN, NaOH;  

Объясните полученный результат.  

10. Рассчитать рН и степень гидролиза 0,1 М раствора NaCN.  

11. Что такое буферный раствор? Каковы свойства буферных рас-

творов? Рассчитайте рН растворов, приготовленных при смеши-

вании одинаковых объемов:  

а) 0,01 MCH3COOH и 0,02 М NaOH;  

б) 0,05 М CH3COOНи 0,05 М CH3COONa;  

в) 0,01 MHCl и 0,05 MNaCl;  

Какие из полученных растворов являются буферными? 

12. В 1 л буферного раствора с pH =9 растворили 0,1 моль соли 

NaX. Рассчитать степень гидролиза X-, если Ka(HX) = 10-6.  

Модуль 3. Равновесия труднорастворимых соединений. ОВ ре-

акции. Коллоидные системы. Кинетика химических реакций.  

1. Дайте определение понятиям растворимость и произведение 

растворимости. Найдите растворимость PbX2 (KL = 4×10-9) и кон-

центрацию ионов Pb2+ в:  

а) насыщенном водном растворе PbX2; 

б) 0,1 М растворе сильной кислоты HX; 

в) 0,1 M растворе Pb(NO3)2  

2. К 1 г СаСО3 добавили (а) 1; (б) 100; (в) 1000 литров воды. Рас-

считать концентрации ионов в растворах а, б, в?  Принять 

KL (CaCO3) = 1×10−10.  

3. Для приведенных окислительно-восстановительных реак-

ций расставьте стехиометрические коэффициенты, укажите сопря-
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женные пары окислитель–восстановитель, напишите отдельно 

полуреакции окисления и восстановления:  

(a) KMnO4 + KCl + H2SO4  =  Cl2 + MnSO4 + K2SO4 + H2O;  

(b) Cu + HNO3 = Cu(NO3)2 + NO + H2O;  

(c) HNO2 = HNO3 + NO + H2O; 

(d) K2Cr2O7 + H2S + H2SO4 = Cr2(SO4)3 + K2SO4 + S + H2O; 

(e) MnSO4 + KMnO4 + H2O = MnO2 + H2SO4 + K2SO4 

4. Что такое электрод? Определите понятие стандартный элек-

тродный потенциал Е°. Какова его размерность? Запишите уравне-

ния Нернста для полуреакций окисления и восстановления из зада-

чи 5 п. (a). Используя справочные данные (Е°) рассчитайте электрод-

ный потенциал каждой из полуреакций при 298К, если С(MnO4
-) = 0,1 

моль/л, C(Mn2+)=C(Cl-) = 0,01 моль/л, рН = 4, p(Cl2)=1 атм.  

5. Гальванический элемент составлен из водородного и металли-

ческого электродов. Водородный электрод помещен в 10-3 М рас-

твор HCl, а металлический в 10-3 М раствор соли М2+. Известно, что 

константа равновесия при 298 К для реакции:    Ме + 2Н+ = Ме2+ + 

Н2   равна 6,3·107. Рассчитать ∆Е0, ∆Е,rG°,rG гальванического 

элемента при Т=298 К и р(Н2)=1 атм.  

6. В каких парах веществ (стекло/вода; стекло/гексан; те-

флон/вода; тефлон/гексан) должна наблюдаться хорошая смачивае-

мость, и почему? 

7. Имеется 1,2 г непористого адсорбента – аморфного углерода 

с удельной поверхностью 300 м2/г. Оценить размер частиц сорбента 

(принять, что частицы монодисперсные и сферические), долю по-

верхностных атомов и количество адсорбированных молекул гекса-

нола (принять сечение молекулы равным 2,51015 см2) в монослое. 

Какова масса адсорбированного монослоя, в г? 

8. Дайте определения понятиям: скорость реакции; скорость 

реакции по компоненту; порядок реакции; порядок по компо-

ненту; константа скорости реакции. Запишите Закон действу-

ющих масс для реакций 1-го и 2-го порядка. Укажите размерности 

для констант скоростей реакций 1-го и 2-го порядка.  
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Как изменится начальная скорость, константа скорости и время 

полупревращения реакции первого порядка при уменьшении 

начальной концентрации реагента в 2 раза?  

9. При одинаковой начальной концентрации А элементарная не-

обратимая реакция 2А→В проходит за одинаковое время на 50% 

при 300К и на 60% при 310 К. Найти энергию активации реакции.  

10. Для обратимой жидкофазной реакции A ↔ B при Т=300 К 

начальная скорость реакции при концентрациях С0(A)=0,01 моль/л 

и С0(B)=0 составляет 10-3 моль∙л-1∙с-1. Определить ΔrG
о
300для данной 

реакции, если известно, что энергия активации обратной реакции 

равна 78,6 кДж/моль. Принять предэкспоненциальный множитель 

равным 1013 с-1.  

11. Запишите уравнение Михаэлиса-Ментен; какова размерность 

константы Михаэлиса (Км)? Чему равна максимальная скорость 

превращения субстрата (Vmax)? Запишите выражение для скорости 

превращения субстрата при концентрациях субстрата, равных 0,1 

Км; Км; 10 Км. 

При какой концентрации субстрата скорость его превращения 

будет равна 0,25 Vmax, если Км равна 0,03 моль/л?  

9. Методические указания к решению задач 

1. Сформулируйте принцип Паули. Напишите краткую элек-

тронную конфигурацию иона Ir4+. Определите число протонов, 

нейтронов и электронов в ионе.  

Решение. Согласно принципу запрета Паули, на одной спин-

орбитали не может находиться более одного электрона, т. е. в атоме 

не может существовать двух электронов с одинаковым набором че-

тырех квантовых чисел:  n, l, ml, ms.  

Краткая форма записи электронной конфигурации Ir4+: 

[Xe]4f145d5.  

Количество протонов равно Z = 77, электронов меньше на заряд 

катиона, четыре, 73. Для определения числа нейтронов в ядре необ-

ходимо знать изотопный состав Ir. По атомной массе, приведенной 

в Периодической системе, 192,2, можно предположить (хотя это не 

обязательно верно!), что наиболее распространенный в природе 
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изотоп 192

77 Ir  с массовым числом 192. Для этого изотопа число 

нейтронов равно 192 – 77 = 115.  

2. Взаимодействие α-частицы с атомом водорода приводит к 

образованию протона и иона Не+. Определите изменение энер-

гии в этой реакции.  

Решение. α-частица – это ядро атома гелия, т. е. Не2+. Реакцию 

Не2+ + Н  =  Не+ + Н+   можно представить как сумму двух процессов 

с известными изменениями энергии:  

1) Н  =  Н+  +  е; Е1 – потенциал ионизации атома Н,  равный 

13,6 эВ;  

2) Не2+ + е = Не+;  Е2 – сродство к электрону ядра гелия, равное 

энергии электрона в одноэлектронной частице Не+: Е = –13,6Z2 / n2, 

где  Z = 2, n = 1 (иначе – равное по величине и обратное по знаку 

энергии ионизации иона He+); тогда Е2 = –54,4 эВ.  

Изменение энергии в реакции ΔЕ – алгебраическая сумма Е1 

и Е2:  ΔЕ = 13,6 – 54,4 = –40,8 эВ.  

3. Изобразите структурные формулы и установите простран-

ственное строение:  

а) молекул NH3·BH3 и NSF3 (ковалентность серы равна 6);  

б) иона IF2O

2   (иод – центральный атом). 

Решение.  а) структурные формулы:  

 

NH3·BH3:  NSF3:  

  

 

Геометрическое строение NH3·BH3 определим, используя пред-

ставления о гибридизации АО. Сначала рассмотрим геометрию от-

дельных фрагментов этой молекулы: NH3 и ВН3. Атом азота имеет 

пять валентных электронов: неподеленную пару 2s2 и три неспарен-

ных 2p-электрона. Валентные АО атома N (одна s-АО и три р-АО) 

образуют четыре sp3-гибридные АО, направленные к вершинам тет-

раэдра. Три из sp3-ГАО заняты тремя неспаренными электронами, 

которые образуют химическую связь с тремя атомами Н. Четвертая 

sp3-ГАО занята неподеленной парой электронов.  

F S F

N

F

H B N

H

H

H

H

H
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Атом бора имеет три валентных электрона. Электронная конфи-

гурация возбужденного атома бора В*  2s12p2. Валентные АО ато-

ма В  (одна  s-AO  и  три  р-АО)  образуют четыре sp3-гибридные 

АО, направленные к вершинам тетраэдра. Три из них заняты неспа-

ренными электронами, которые образуют химическую связь с тремя 

атомами Н. Четвертая sp3-АО является вакантной.  

Между фрагментами NH3 и ВН3 образуется химическая связь по 

донорно-акцепторному механизму (N – донор, В – акцептор). В ре-

зультате молекула NH3·BH3 представляет собой два тетраэдра, со-

единенные следующим образом:  

N B

 
Рассмотрим строение NSF3, используя правила Гиллеспи.  

Известно, что центральный атом S имеет ковалентность 6, т. е. 

участвует в образовании четырех - и двух -связей. Стерическое 

число (СЧ) определяется суммой числа -связывающих пар (-СП) 

и числа неподеленных пар (НП). Для S в молекуле NSF3 СП = 4, 

НП = 0, СЧ = 4. Следовательно, геометрическая форма NSF3 – тет-

раэдр.  

 

 

б) структурная формула 
22OIF : 

 

Строение 
22OIF  по Гиллеспи:  СП = 4 (четыре 

σ-связи);  НП = 1 (число неподеленных пар); СЧ = СП + НП = 5. 

Следовательно, пять орбиталей центрального атома иода направле-

ны к вершинам тригональной бипирамиды. Для определения поло-

жения неподеленной пары необходимо применить дополнение Най-

хольма. Для этого нужно определить число взаимодействий непо-

деленной пары со связывающими парами под углом 90 для двух 

альтернативных структур:   

 

 

    1)  2) 

    

 

I O-

F

O

F

I I
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Для структуры 1 таких взаимодействий три, а для структуры 2 

таких взаимодействий – два. Следовательно, наиболее устойчивой 

структурой является 2. Такая структура является искаженным тет-

раэдром и часто называется «ходули».  

Аналогичным образом рассматриваем расположение атомов 

кислорода. Взаимодействие двойной связи атомов кислорода (куло-

новское отталкивание) с НП больше взаимодействия одинарной 

связи с НП. Поэтому предпочтительнее те структуры, в которых 

атомы кислорода располагаются в экваториальной плоскости.  

Следует отметить, что точное решение о взаимном расположе-

нии атомов F и O требует дополнительных данных.  

4. Для углеводорода СnH2n при полном возбуждении всех сте-

пеней свободы движений молярная теплоемкость при постоян-

ном давлении равна 16R. Определите природу углеводорода и 

качественно изобразите ПМР-спектр.  

Решение. Для определения природы углеводорода необходимо 

определить его состав, т. е. n. Изохорная теплоемкость СV = Cp –

 R = 15Rзависит от числа возбужденных степеней свободы движе-

ний. Для углеводорода СnH2n общее число степеней свободы рaвно 

3∙3n = 9n. Из них 3 поступательные, 3 вращательные (молекула не-

линейна), остальные степени свободы (9n – 6) – колебательные, 

вклад которых в общую теплоемкость составляет 15R – (3 / 2)R –

 (3) / 2)R = 12R. Исходя из закона о равномерном распределении 

внутренней энергии по степеням свободы – по RT на каждую коле-

бательную степень свободы – можно сделать вывод, что в молекуле 

углеводорода 12 колебательных степеней свободы. Таким образом, 

9n – 6 = 12, откуда  n = 2. Следовательно, углеводород С2Н4  – эти-

лен.  

Спектр ПМР состоит из одной линии, так как все протоны в мо-

лекуле этилена эквивалентны:  

C C
H

H

H

H  

5. ПМР-спектр кислородсодержащего органического соедине-

ния СnHmO, имеющего молекулярную массу 46, состоит из одной 

линии. Установите структурную формулу этого соединения.  
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Решение. Сначала необходимо установить состав соединения. Из 

молярной массы вычитаем массу атомарного кислорода 46 – 16 = 30. 

Очевидно, что n = 1 не подходит. Для n = 2 состав С2Н6О. Это мо-

жет быть этанол или диметиловый эфир. Этанол СН3СН2ОН должен 

иметь три линии в ПМР-спектре (три неэквивалентные группы про-

тонов) с отношением интенсивностей  3 : 2 : 1.  

По условию задачи в ПМР-спектре соединения наблюдается од-

на линия, из чего следует эквивалентность всех протонов. Такой 

спектр возможен для диметилового  эфира   СН3—О—СН3.  

6. Для реакции  PCl5(г.) = PCl3(г.) + Cl2(г.) известна константа 

равновесия  Kр = 1,8  при  520 К.  Определите:  

а) константу равновесия Kс;  

б) общее давление, при котором равновесное значение степе-

ни превращения PCl5 составит 50 %, если первоначально в си-

стеме (V= const) присутствовал только PCl5.  

Решение.  а) Используя взаимосвязь  KP  и  KC, найдем KC. 

KC = 1,8(RT)Δn,  где  Δn – изменение числа молей компонен-

тов в газовой фазе для стехиометрического уравнения реакции.  

Для реакции, приведенной в условии задачи, Δn= 2 – 1 = 

1;R = 0,082 л∙атм / моль∙К;  Т = 520 К.  

KC = 1,8∙(0,082∙520)1 = 0,0422.  

б) Давление в системе (при V= const) изменяется пропорцио-

нально стехиометрическому изменению числа молей  n, так как  

Р = (n / V)RT.  Если начальное давление PCl5 равно p0, то при 50 %-м 

превращении PCl5 его равновесное давление станет 0,5p0, а равно-

весные давления ( p ) продуктов реакции по 0,5p0. Подставив рав-

новесные давления в выражение константы равновесия, получим:  

Kр = ( p РCl3· p Cl2) / p РCl5 = (0,5p0∙0,5p0) / 0,5p0 = 1,8, 

откуда  p0 = 3,6 атм.  Суммарное равновесное давление равно 

1,5p0 = 5,4 атм.  

7. При 298 К величина осмотического давления (Π) 0,1 М 

раствора кислоты НА отличается на 25 % от величины Π 

0,1 М раствора НCl. Определите:   

а) рН каждого из этих растворов;   
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б) концентрации всех частиц и рН раствора, полученного 

смешиванием равных объемов исходных растворов кислот. 

Решение. а) НCl – сильная кислота, следовательно, [H+] = 

= 0,1 моль / л  и  рН = 1. Осмотическое давление 0,1 М НCl нахо-

дится из уравнения  Π = CΣRT, где CΣсуммарная концентрация всех 

частиц, заряженных и нейтральных, в растворе. Для 

HClCΣ = [H+] + [Cl] = 2C0 = 0,2 моль / л  и Π(HCl) = 0,2∙0,082∙298 = 

= 4,89 атм. Осмотическое давление слабой кислоты НА  не может быть 

больше осмотического давления НCl, так как при одинаковых кон-

центрациях кислот значение степени ее диссоциации меньше, чем 

для сильной  кислоты НCl. Следовательно, 

Π(НА) = 0,75Π(HCl) = 0,75∙4,89 = = 3,67 атм.  Для  НА 

CΣ = 3,67 / (0,082∙298) = 0,15 моль / л.Обозначим [A] = [Н+] = х, то-

гда [НА] = 0,1 – х.CΣ (HA) = 0,1 – x + 2х = 0,15 моль / л.  Откуда  

х = 0,05 моль / л;  рН = 1,3. Подставив значения равновесных концен-

траций * в выражение  Kа(НА) = [H+]∙[A] / [HA], находим значение 

Kа(НА) = 5∙102.  

б) При смешивании равных объемов кислот уменьшаются в 

2 раза начальные концентрации НCl и НА:  С0(НСl) = 0,05 моль / л;  

C0(HA) = 0,05 моль / л.  

Необходимо учесть, что сильная кислота HCl смещает равновесие 

диссоциации  НА = Н+ + А в сторону реагентов. Обозначим [A-] = y, 

тогда [Н+] = 0,05 + y,  [НА] = 0,05 – y. Подставив эти значения в вы-

ражение Kа(НА) = [H+]∙[A] / [HA] = (0,05 + y) y / (0,05 – y) = 5∙102 

и решая квадратное уравнение, находим y = 2,07∙102 моль / л.  

Тогда  [A] = 2,07∙102;  [H+] = 7,07∙102;  [HA] = 2,93∙102 моль/л.  

[Cl] = 0,05 моль / л.   рН = 1,15.  

8. При разложении 1 моля твердого вещества А образуется 

х молей газообразного продукта В: 

А(тв.) = хВ(г.).  

Для этой реакции при 500 и 600 К равновесные давления  

В(г.)  равны 0,5 и 1 атм соответственно;  ΔrH = 34,56 кДж. При-

нять, что ΔrH  не зависит от температуры. Определите  х. 

                                                 
* Равновесные концентрации частиц в растворе, например, концентра-

ция  Н+, обозначаются  C (Н+) или [H+]. 
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Решение.  Используем уравнение температурной зависимости 

константы равновесия реакции:  

ln(Kp,600 / KP,500) = ΔrH / R∙(1 / 500 – 1 / 600).   

Подставив в это уравнение выражение KP через равновесные 

парциальные давления (KP = p x
B), найдем  х:  

ln(1 / 0,5)x = 34560∙100 / 8,31·500·600;   xln2 = 1,386;   x = 2.  

9. Для реакции А(тв.) = В(г.) + 2С(г.) при температуре Т из-

вестны значения KP = 1 и KC = 1,45105. Определите при этой 

температуре:   

а) равновесный состав в молях, если в сосуд объемом  

V = 16,4 л первоначально поместили 2 моля А,  0,1 моля В 

и 0,8 моля С;   

б) величину химической переменной ξ после установления 

равновесия;  

в) общее равновесное давление в системе.  

Решение.  а) Для того чтобы определить равновесный состав, 

необходимо узнать, в каком направлении пойдет процесс. Исполь-

зуя уравнение изотермы химической реакции  

ΔG = RTln(П / K) (или dG/dξ = RTln(П / K)), 

можно определить знак ΔG, сравнивая значения константы равнове-

сия KС и произведения реакции ПС: 

KС = 1,45∙105 и ПC = С(В)∙С2(С) = 0,1 / 16,4∙(0,8/ 1 6,4)2 = 1,45∙105.  

В данных условиях KС = ПС  и  ΔG = 0, следовательно, система 

находится  в состоянии  равновесия и  n(A) = 2 моля;  

n(B) = 0,1 моля;n(С) = 0,8 моля.  

б) Химическая переменная  для системы, исходное состояние ко-

торой – равновесное, равна  нулю (ξ = 0).  

в) Общее равновесное давление можно найти, если выразить 

равновесные парциальные давления через общее равновесное дав-

ление P общ. и равновесные молярные доли компонентов  х: 

p (В) = хВ∙ P общ. = 0,1 / (0,1 + 0,8)∙ P общ. 

и p (С) = хс∙ P общ. = 0,8 / (0,1 + 0,8)∙ P общ..  

Подставив эти значения в выражение  

KP = (1 / 9)∙ P общ. (8 / 9)2∙ P 2
общ = 1,   находим P общ. = 2,25 атм.  
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Другое решение. 

Из взаимосвязи  KP  и  KC можно найти температуру:  KP / KC = 

= (RT)3 = 1 / 1,45∙105;  0,082Т = (105 / 1,45)1/3,  Т  = 500 К.  

Далее необходимо выяснить, в каком направлении пойдет про-

цесс, т. е. определить знак ΔG в уравнении изотермы химической 

реакции. Для этого нужно сравнить величины константы равнове-

сия KP и ПP или KC и ПC (см. выше). Вычислим начальные парци-

альные давления  р0(В) и р0(С):  

р0(В) = (0,1∙0,082∙500) / 16,4 = 0,25 атм;   

р0(С) = (2∙0,082∙500) / 16,4 = 2,0 атм.  

ПP = р0(В) р0(С)2 = 0,25∙22 = 1,  т. е. ПP = KP, следовательно, 

ΔG = 0, что соответствует состоянию равновесия.   

а) равновесный состав: 2 моля А; 0,1 моля В;  0,8 моля С;       

б) ξ = 0;    

в) P общ. = 0,25 + 2 = 2,25 атм.  

10. В сосуд емкостью 0,1 л поместили по 1 молю АВ3, АВ и В. 

После установления равновесия: АВ3(тв.) = АВ(тв.) + 2В(г.)  при 

Т = 300 К   ξ = –0,45. Определите:  

а) равновесный состав;   

б) KC  и  KP;   

в) ΔrG300 и ΔrG300. 

Решение.  а) По определению ξ = (ni – ni
0) / yi,  где ni

0 – начальные 

количества компонентов, ni – равновесные количества компонентов; 

yi – стехиометрические коэффициенты компонентов, если стехио-

метрическое уравнение записано как ΣyiYi = 0.  Это позволяет вы-

числить равновесные количества  всех  компонентов:    ξ(АВ3) = 

= (n(AB3) – no(AB3)) /–1 = –0,45;  n(AB3) = 1,45 моля;   

ξ(АВ) = (n(AB) – no(AB)) / 1 = –0,45;  n(AB) = 0,55 моля;  

ξ(В) = (n(B) – no(B)) / 2 = –0,45;  n(B) = 0,10 моля. 

б) Для вычисления значений KC и KPнеобходимо знать соответ-

ственно равновесные концентрации и парциальные давления ком-

понентов в газовой фазе:  

[B] = 0,1 / 0,1 = 1 моль / л;    KC = [B]2 = 1;  

p В = 0,1 / 0,1∙0,082∙300 = 24,6 атм;   KP = p 2
В = 605;  

в) ΔrG°300 = – RTlnKP = –8,31∙300∙ln605 = – 15 970 Дж;  
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p0
В = 1 / 0,1∙0,082∙300 = 246 атм;   ПP = (p0

В)2 = 60 500;  

ΔrG300 = RT∙ln(ПP / KP) = 8,31∙300∙ln100 = 11 480 Дж.  

11. Для реакции  АВ2(тв.) = А(тв.) + 2В(г.)  при температуре  Т  

известно ΔrGТ = –RTln(0,25).  Найдите:    

а) давление в системе после установления равновесия, если в 

предварительно вакуумированный сосуд объемом 1 л помести-

ли по 1 молю АВ2 и А;   

б) как влияет на равновесие уменьшение:  

1) давления; 2) температуры? Ответ обосновать.  

Решение. а) Из выражения  ΔrG°Т= –RTlnKP и условия задачи 

следует,  что  KР = p 2
В = 0,25,  т. е. равновесное давление В  p B = 

= (0,25)1/2 = 0,5 атм. Из уравнения Менделеева–Клапейрона pВ = 

= (nB / V)∙0,082∙T можно оценить количество молей образовавшегося  

В(г.) при Т = 298 К  (n = 0,02 моля) или при Т = 1000 К  

(n = 0,06 моля), что позволяет сделать вывод, что при любой разум-

ной температуре твердая фаза АВ2 полностью не расходуется и 

найденное равновесное давление может быть достигнуто.  

б) Для ответа на этот вопрос можно использовать принцип 

Ле Шателье.  

1) Уменьшение давления смещает равновесие в сторону продук-

тов, так как в этом направлении происходит увеличение давления в 

системе.  

2) Чтобы оценить влияние температуры на равновесие, необхо-

димо определить знак ΔrH°T.  Из условия задачи ΔrG°Т = –RTln0,25 

следует, что  ΔrGТ > 0.  Очевидно, что и ΔrS
0
T > 0.  Поскольку 

ΔrGТ = ΔrHT – Т∙ΔrST,  то ΔrGТ  может быть положительна только в 

случае, если ΔrHT> 0. Для эндотермической реакции уменьшение 

температуры смещает равновесие в сторону реагентов.  

12. В 1 л 0,010 М раствора Ni(NO3)2 добавили 0,021 моля КОН.  

Выпал осадок Ni(OH)2  (KL = 1,21016).  Определите:    

а) рН конечного раствора;   

б) [Ni2+];   

в) осмотическое давление раствора Π при 298 К.  
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Решение.  а) Ni(NO3)2 + 2 КОН = Ni(OH)2(тв.) + 2 KNO3,  или (так 

как Ni(NO3)2 и КОН – сильные электролиты):  

Ni2+ + 2 OH- = Ni(OH)2(тв.).  

Учитывая стехиометрию взаимодействия, для осаждения 

0,010 молей Ni2+ требуется 0,020 молей ОН.  В 1 л раствора остает-

ся избыток 0,001 моля КОН, который и определяет рН раствора:   

[OH] ≈ 103 моль / л,   рН = 11.   

б) Концентрация Ni2+ определяется величиной константы равно-

весия:  Ni(OH)2(тв) = Ni2+ + 2 OH;   KL = [Ni2+][OH]2;    

[Ni2+] = 1,2·1016 / (103)2 = 1,2·1010 моль / л.  

в) Чтобы найти Π, необходимо рассчитать концентрацию всех 

частиц в растворе:  

СΣ = [K+]+ [NO3
-]+ [OH-] = 0,021 + 0,020 + 0,001 = 0,042 моль / л.  

Π = СΣRT = 0,042∙0,082∙298 = 1,026 атм.  

13. Гальванический элемент состоит из двух электродов:  

1) Fe-пластина (m = 0,56 г), погруженная в 0,1 л 0,05 М раствора 

FeSO4;  

2) Zn-пластина (m = 0,98 г) в 0,1 л 0,01 М раствора ZnSO4.  

а) Напишите полуреакции, протекающие на электродах. 

б) Рассчитайте ЭДС элемента. 

в) Определите [Fe2+],  [Zn2+]  и  массу Fe-  и  Zn-пластин после 

достижения значения  ЭДС = 0.   Т = 298 К;   ЕFe2+/Fe = –0,440 B;  

EZn2+/Zn = –0,763 B. 

Решение.а) Рассчитаем значения электродных потенциалов же-

лезного и цинкового электродов:  

ЕFe2+/Fe = ЕFe2+/Fe + (0,059 / 2)lg[Fe2+] = –0,440 + (0,059 / 2)lg(5∙102) = –0,478 B.  

EZn2+/Zn = EZn2+/Zn + (0,059 / 2)lg[Zn2+] = –0,763 + (0,059 / 2)lg(102) = –0,822 B.  

Поскольку ЕFe2+/Fe больше, чем EZn2+/Zn, железный электрод будет 

катодом, на котором идет восстановление: Fe2+ + 2e = Fe.  

Цинковый электрод будет анодом, на котором идет окисление:  

Zn – 2e = Zn2+. 

б) В элементе будет протекать реакция   Fe2+ + Zn = Fe + Zn2+.  

Значение ЭДС элемента ΔЕ = –0,478 – (–0,822) = 0,344 В. Необ-

ходимо помнить, что самопроизвольные реакции протекают в 
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направлении уменьшения энергии Гиббса, т. е.  ΔrG < 0 или ΔЕ > 0, 

так как   ΔrG= –z∙F∙ΔЕ.  

в) ΔЕ = 0 характеризует состояние равновесия. Для определения 

равновесных концентраций нужно знать константу равновесия KС, 

которую можно вычислить из электрохимических данных: при 

298 КΔЕ° = (0,059 / 2) lgKС.  

Стандартная ЭДС рассматриваемого элемента 

ΔЕ = –0,440 + 0,763 =  0,323 В;   KС = 8,90·1010.  

Поскольку Kс велика, реакция будет идти вправо до тех пор, пока 

один из реагентов (Fe2+ или Zn), находящийся в недостатке, не израс-

ходуется практически полностью.  В  0,1 л  0,05 М FeSO4 содержится 

0,005 моля Fe2+; количество металлического цинка равно 

0,98 г/65,4 г∙моль1 = 0,015 моля, следовательно, реакция будет идти 

практически до полного исчезновения Fe2+ в растворе. При этом рас-

творится 0,005 моля цинка и конечные концентрации компонентов в 

растворе будут:  [Fe2+] ≈ 0;  [Zn2+] = 0,01 + 0,005 / 0,1 = 0,06 моль / л. 

Массы металлических пластин:  

m(Fe) = 0,56 г + 0,005 моль∙56 г / моль = 0,84 г;     

m(Zn) = 0,98 г – 0,005 моль∙65,4 г / моль = 0,65 г.  

14. Для обратимой элементарной реакции 
1

-1

k

K
A 2B    из-

вестны константы скорости прямой  (k1 = 0,4 мин1)  и обратной  

(k1 = 1,0 л / моль∙мин) реакций. Определите скорости прямой и 

обратной реакций в равновесии, если начальные концентрации 

компонентов:  С0(А) = 0,1 моль / л,  С0(В) = 0.  

Решение.  Для элементарных реакций отношение констант ско-

рости прямой и обратной реакций позволяет вычислить константу 

равновесия KС = k1 / k1 = 0,4.  

Обозначим концентрацию прореагировавшего  А через х;  тогда 

[A] = 0,1 – x ;  [B] = 2x .  Подставив их в выражение  KС = [B]2 / [A] = 

= (2х)2 / (0,1 – х) = 0,4   и решая квадратное уравнение, находим  

х = 0,062 моль / л ;  тогда  [B] = 0,124;  [A] = 0,038 моль / л.   

Скорости реакций в прямом (v+) и обратном (v) направлениях 

при равновесии равны друг другу: 

v+ = k1[A] = 0,4∙0,038 = 0,015 моль / л·мин.  

Для проверки можно определить и v:  

v = k1[B]2 = 1,0ּ(0,124)2 = 0,015 моль / л·мин.  
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15. Вещество A превращается в вещество Вв две стадии:  

1) A  1k  P; 

2) P 
2k B, где Р – очень реакционноспособное промежу-

точное соединение. Найдите энергию активации для первой 

стадии, если известно, что при одинаковой концентрации A 

скорость образования вещества В при 27 С в два раза меньше, 

чем при 37 С.   Концентрацию Р считать квазистационарной. 

Решение.  Условие квазистационарности по Р записывается для 

данного механизма реакции следующим образом:  

dt

PdC )(
= k1C(A) – k2C(P) = 0, откуда следует, что скорость обра-

зования вещества В:vB= k2C(P)  равна  скорости  первой  стадии  ре-

акции   vA = k1C(A). 

Так как 
300

310

v

v
 = 2,  то 

)(

)(

300/

310/

AC
E

ek

AC
E

ek

Ra
o

Ra
o










 = 2.  Решая это урав-

нение, находим  Еa для первой стадии реакции:  

Ea = 
ln 2 8,31 310 300

10

  
= 53 570 Дж / моль. 
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