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Навчально-методичний посібник вміщує методичні вказівки для самостійного вивчення дисципліни “Фізична хімія” за розділами: термодинаміка, хімічна і фазові рівноваги, розчини, електрохімія, кінетика хімічних реакцій та каталіз, які повністю охоплюють тематику теоретичного курсу фізичної хімії. В посібнику містяться навчальна програма курсу, лабораторні роботи, завдання і рекомендації для виконання домашніх контрольних робіт, теми курсових робіт і роз’яснення відносно їх виконання, оформлення та захисту. Посібник має за мету допомогти студентові опанувати теоретичний матеріал, навчитися виконувати розрахунки та підготуватися до експериментального вивчення викладених законів та явищ. 

Призначений для студентів Інституту заочного та дистанційного навчання напряму 0916 “Хімічна технологія та інженерія”.

І. ОРГАНІЗАЦІЙНО-МЕТОДИЧНІ ВКАЗІВКИ

Мета викладання дисципліни

Курс фізичної хімії є важливим в підготовці інженерів-хіміків та технологів, оскільки він поглиблює і узагальнює фундаментальні знання основних законів природознавства, отриманих при вивченні неорганічної, органічної, аналітичної хімії, дає теоретичну підготовку, необхідну для розуміння різноманітних технологічних процесів і подальшого вивчення спеціальних технологічних дисциплін. Фізична хімія є теоретичною основою сукупності знань та вмінь, що формують кваліфікованого фахівця з хімічної технології.

Основною метою дисципліни є вивчення теоретичних основ фізичної хімії як однієї з фундаментальних природничих наук. Придбання студентами знань про основні закономірності  фізико-хімічних процесів, які відбуваються  в природі та використовуються у техніці, навичок самостійного виконання експериментів, узагальнення спостережень, виконання розрахунків стануть в нагоді у їх майбутній інженерній діяльності. 

Завдання вивчення навчальної дисципліни

Завданнями вивчення навчальної дисципліни є:

- формування наукового світогляду студента, розвитку у нього теоретичного мислення, здатності до аналізу явищ;

- більш глибоке засвоєння і розуміння основних ідей, понять і законів, які вже були опрацьовані студентами при вивченні дисциплін хімічної направленості на молодших курсах;
- розвиток навичок практичного застосування теоретичних знань до вирішення фахових задач  у сучасних техніці та виробництві.
В результаті вивчення дисципліни “Фізична хімія” студент повинен знати:
- сучасний стан цього підрозділу  хімії;

- основні закони фізичної хімії та методи їх використання для вирішення прикладних задач; 

- механізми перебігу хімічних процесів, їх основні теорії.

- основні методи фізико-хімічних розрахунків.
На основі отриманих знань студенти повинні вміти:
- визначати умови протікання хімічних реакцій та їх енергетичні ефекти;

- проводити термодинамічні розрахунки властивостей речовин та хімічної рівноваги;

- використовувати знання теоретичних питань курсу для пояснення властивостей хімічних речовин, суті хімічних процесів;

- застосовувати фізико-хімічні методи в аналізі та контролі виробничих процесів;

- застосовувати принципи керування фізико-хімічними процесами;

- користуватися науковою та довідниковою літературою для розв’язання прикладних та виробничих задач.

Взаємозв’язок дисципліни із іншими дисциплінами

навчального плану

Дисципліна “Фізична хімія” базується  на знаннях дисциплін: “Загальна та неорганічна хімія”, “Органічна хімія”, “Аналітична хімія та інструментальні методи аналізу”, “Фізика” та “Вища математика”. Знання та вміння, отримані під час вивчення даної навчальної дисципліни, будуть необхідні під час вивчення переважної більшості наступних дисциплін професійної та практичної підготовки фахівця, зокрема дисциплін “Поверхневі явища та дисперсні системи”, “Загальна хімічна технологія” та ін. 

Особливості вивчення курсу фізичної хімії. 

      Методи роботи над навчальним матеріалом  

Навчальний процес студента-заочника складається з таких видів занять: самостійна робота з підручником;  лекції на сесії; контрольні роботи; лабораторні заняття; курсова робота; консультації; іспити.

Основною формою роботи студента-заочника є самостійне вивчення дисципліни. Лекції і лабораторні заняття проводяться на лабораторно-екзаменаційних сесіях. Контрольні роботи виконуються самостійно між сесіями. Консультації проводяться на кожній сесії, як індивідуально, так і у складі групи.

4.1. Самостійну роботу з підручником рекомендується ор-ганізовувати наступним чином:

– ознайомитися з питаннями і змістом програмних тем;

– самостійне опрацювання тем виконувати послідовно в порядку, передбаченому програмою;

– прочитати параграфи підручника, які відносяться до даної теми; 

– повторно прочитати матеріал, законспектувати закони, визначення, формули, реакції;

– розібрати розв'язок типових прикладів і розв’язати задачі з будь-якого з рекомендованих збірників задач;

– розв’язати задачі з даної теми з контрольної роботи;

– виписати незрозумілі питання, що будуть винесені на консультацію;

– закінчивши вивчення однієї теми, перейти до вивчення наступної у тому ж порядку.

4.2. Лекції з основних розділів навчальної програми читаються студентам-заочникам у період лабораторно-екзаменаційної сесії.

4.3. Студент-заочник повинен виконати дві контрольні роботи з фізичної хімії і здати їх методисту не пізніше, ніж за тиждень до сесії. До виконання контрольної роботи потрібно приступати лише після старанного вивчення відповідної теми за підручником. Контрольна робота акуратно оформлюється у зошиті, де вказується тема, номер задачі, переписується її умова і приводиться детальний розв'язок з усіма обгрунтуваннями і розрахунками. Для нотаток рецензента необхідно залишати у зошиті поля. Наприкінці виконаної роботи повинна стояти дата, підпис студента. Потім робота здається методисту ІЗДН, який передає її на рецензування викладачу.

Якщо у роботі є помилки і вона не зарахована, потрібно виконати її повторно, помістивши всі виправлення у кінці зошита у розділі “Робота над помилками”. Робота, виконана за чужим варіантом, не рецензується.

Якщо контрольна робота виконана задовільно, студент усно захищає її у співбесіді з викладачем.

Студенти, які не захистили контрольні роботи, не допускаються до екзамену.

Кожен студент має власний варіант контрольного завдання, який вказує викладач.

4.3. Лабораторні заняття проводяться за тематикою лекцій і мають мету закріпити знання теоретичних основ дисципліни.

     Лабораторні роботи виконуються  студентами на сесії. 

     Виконані лабораторні роботи оформляються у зошитах у вигляді звітів, в яких наводиться короткий опис експеременту, рівняння реакцій і необхідні розрахунки, спостереження і висновки.
4.4. Виконані і оформлені у вигляді звітів лабораторні роботи повинні бути усно захищені. Студенти, які не виконали і не захистили лабораторні роботи, до екзамену не допускаються. 

4.5. До складання екзамену з фізичної хімії допускаються тільки ті студенти, які виконали і захистили контрольні і лабораторні роботи, а також курсову роботу.

Навчальним планом передбачена наступна кількість годин на вивчення дисципліни “Фізична хімія”: лекції – 14 годин, лабораторні заняття – 24 години, самостійна робота – 340 годин.
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ІІ. НАВЧАЛЬНА ПРОГРАМА ДИСЦИПЛІНИ       “ФІЗИЧНА ХІМІЯ”
Основи хімічної термодинаміки
Предмет фізичної хімії, основні розділи фізичної хімії, основні методи дослідження. 

Предмет термодинаміки, хімічної термодинаміки. Основні поняття хімічної термодинаміки: система, гомогенна система, гетерогенна система, ізольована система, відкрита і закрита система, стан системи, термодинамічні параметри, функції стану, процеси ізотермічні, ізохорні, ізобарні, адіабатичні, оборотні, необоротні. Внутрішня енергія системи. Перший закон термодинаміки, формулювання, математичний вираз.
Ентальпія. Тепловий ефект процесів при постійному об’ємі та при постійному тиску. Зв’язок теплових ефектів процесів при V = const  і p = const для конденсованих систем, для систем за участю газів.

Термохімія, правила написання термохімічних рівнянь реакцій. Тепловий ефект хімічної реакції. Знак теплового ефекту для екзо- і ендотермічних реакцій. Теплота утворення хімічної сполуки, теплота згорання.
Закон Гесса, формулювання, застосування до розрахунку теплового ефекту хімічної реакції за теплотами утворення та теплотами згорання хімічних сполук. 

Експериментальне визначення теплових ефектів фізико-хімічних процесів та хімічних реакцій. Калориметрія.

Інтегральна теплота розчинення, від чого залежить, який знак вона може мати і чому? Перша, повна, проміжна інтегральні теплоти розчинення. Інтегральна теплота розведення. Теплота нейтралізації.

Теплоємність питома і молярна, істинна і середня. Теплоємність при постійному тиску і об’ємі. Зв’язок між теплоємністю при постійному тиску і об’ємі для газів.

Залежність теплоємності від температури. Інтерполяційні рівняння. Зв’язок між істинною і середньою теплоємністю. Розрахунок зміни теплоємності в хімічній реакції.
Залежність теплового ефекту від температури. Диференційна та інтегральна форма рівнянь Кірхгофа. Розрахунок теплового ефекту при заданій температурі (хід розрахунку при різних наближеннях і точного).

Самочинні і не самочинні процеси. Другий закон термодинаміки, формулювання, математичний вираз, питання, на які за його допомогою можна дати відповідь.

Поняття ентропії. Зміна ентропії для оборотних і необоротних процесів, для ізольованих  систем. Об’єднане рівняння першого і другого закону термодинаміки.

Ентропія як критерій можливості і направлення процесів в ізольованих системах. Умови рівноваги в ізольованій системі. 

Ентропія як критерій імовірності стану. Рівняння Больцмана. Розрахунок зміни ентропії в хімічній реакції. Залежність зміни ентропії хімічної реакції від температури, приблизний і точний розрахунок.
Ізохорно-ізотермічний потенціал. Ізобарно-ізотермічний потенціал. Вільна енергія, зв’язана енергія. Енергія Гіббса і енергія Гельмгольця як критерії направлення самочинних процесів.

Ізобарний потенціал утворення сполуки. Методи розрахунку зміни ізобарного потенціалу в хімічній реакції. Залежність ізобарного потенціалу від температури: хід розрахунку при різних наближеннях. Рівняння Гіббса-Гельмгольця.

Умова рівноваги у відкритих багатокомпонентних системах.
Хімічний потенціал. Хімічний потенціал ідеальних і реальних газів.Фугітивність, активність.
Хімічна рівновага
Хімічна рівновага. Закон діючих мас. Вивід закону діючих мас кінетичним шляхом. Термодинамічний вивід закону діючих мас.

Константа рівноваги. Зв’язок між константами Кр і Кс.

Рівняння ізотерми, ізобари, ізохори хімічної реакції.

Рівняння стандартного ізобарного потенціалу хімічної реакції.

Вплив тиску і температури на стан рівноваги і константу рівноваги. Принцип Ле-Шательє.

Методи розрахунків константи рівноваги хімічної реакції при різних температурах за допомогою стандартних термодинамічних функцій.
Фазові рівноваги. Однокомпонентні
та багатокомпонентні системи
Фазові рівноваги, основні поняття: фаза, складова частина системи, компонент, число ступенів свободи системи. Графічне зображення системи з різною варіантністю. 

Правило фаз Гіббса та його застосування до розрахунку максимальної кількості фаз та максимального числа ступенів свободи одно-, дво- та трикомпонентних систем.

Рівняння Клапейрона-Клаузіуса. Діаграма стану системи. 
Однокомпонентні системи. Діаграма стану води. Потрійна точка на діаграмі стану однокомпонентної системи. Енантіотропні та  монотропні перетворення модифікацій. 

Діаграми плавкості з евтектикою. Лінії солідусу, ліквідусу.
Діаграма плавкості системи з хімічною сполукою, яка плавиться конгруентно та  інконгруентно. Точки дистектики,  перитектики.

Тверді розчини заміщення і укорінення. Правило важіля.

 Діаграма плавкості системи з обмеженою та  необмеженою розчинністю компонентів в твердому стані.

Діаграма стану системи з обмеженою розчинністю компонентів в рідкій фазі. Критична температура.

Графічне відображення складу трикомпонентної системи за методами Гіббса та Розебума. Трикомпонентні рідкі системи.

Трикомпонентні  системи з потрійною евтектикою.
Розчини
Розчини, основні поняття. Способи вираження концентрації розчинів. Ідеальні, гранично розбавлені та реальні розчини. Адитивні властивості та їх розрахунок.

Парціальні мольні величини (ПМВ) та розрахунок з використанням ПМВ екстенсивних властивостей систем. Рівняння Гіббса-Дюгема.

Закон Рауля. Графічне зображення закону Рауля для ідеальних та реальних розчинів. Причини відхилень від закону Рауля. Розчинність газів в рідинах. Закон Генрі.

Підвищення температури кипіння розчинів. Ебуліоскопія.

Тиск пари над сумішшю летких рідин. Закони Коновалова.

Вигляд діаграм температура кипіння  - склад розчину. Азеотропні суміші. 

Фракційна перегонка. Ректифікація. Перегонка з водяною парою.Закон розподілення. Екстракція.

Зниження температури замерзання розчинів. Кріоскопія.

Розчинність твердих речовин в рідинах. Рівняння ідеальної розчинності Шредера.
Розчини електролітів
Предмет і зміст електрохімії. Електроліти та їх класифікація. 

Основні положення теорії електролітичної дисоціації Арреніуса, її обмеження та недоліки.

Константа дисоціації і ступінь дисоціації,  від яких факторів залежать. Закон розведення Оствальда. Причини і механізм електролітичної дисоціації. Електролітична дисоціація води, іонний добуток води, рН розчинів.

Гідроліз, константа гідролізу, ступінь гідролізу, від яких факторів залежить ступінь гідролізу.

Активність і коефіцієнт активності електролітів. Іонна сила розчину. Правило іонної сили.

Основні положення теорії сильних електролітів Дебая-Гюккеля, її обмеження та недоліки. Граничний закон Дебая-Гюккеля. Іон-іонна взаємодія в концентрованих розчинах. Асоціація іонів.

Провідники першого і другого роду. Питома, еквівалентна (молярна) електропровідність розчинів електролітів, залежність від природи речовин, концентрації і температури. Електропровідність при нескінченному розведенні. Закон незалежності руху іонів Кольрауша.

Числа переносу іонів і методи їх визначення. Аномальні числа переносу. Естафетний і електронний механізм переносу струму в розчинах.

Теорія електропровідності сильних електролітів Дебая-Гюккеля-Онзагера. Електрофоретичний і релаксаційний ефекти, їх вплив на електропровідність.

Кондуктометрія. Визначення ступеню дисоціації і константи дисоціації слабких електролітів, розчинності важкорозчинних сполук. Кондуктометричне титрування.
Електродні процеси. Електрорушійні сили
Електрорушійні сили. Електродні потенціали. Визначення електроду, гальванічного елемента, електрохімічного ланцюга, електрорушійної сили.Контактна різниця потенціалу, дифузійний потенціал, електродний потенціал.

Механізм виникнення електродних потенціалів. Подвійний електричний шар. Вплив електростатичних сил, сил теплового руху іонів та специфічної адсорбції на утворення і будову подвійного електричного шару.

Правила запису електродів, гальванічних елементів, електродних реакцій. Електродні потенціали. Рівняння Нернста.
Водневий електрод, його устрій, потенціал, електродна реакція.

Стандартні електродні потенціали. Електрохімічний ряд напруг.

Класифікація електродів. Електроди першого роду оборотні відносно катіонів і аніонів. Амальгамні електроди, газові електроди: приклади, устрій, потенціал, електродні реакції.

Електроди другого роду. Каломельний електрод. Хлорсрібний електрод. Окисно-відновні електроди: електродна реакція, формула для розрахунку потенціалу.

Основні типи гальванічних елементів. Хімічні і концентраційні ланцюги. Дифузійний потенціал. Ланцюги з переносом іонів і без переносу. Механізм виникнення дифузійного потенціалу. Зменшення або усунення дифузійного потенціалу за допомогою сольового містка.
Методи вимірювання ЕРС гальванічних елементів і електродних потенціалів. Потенціометрія. Потенціометричне визначення рН. Потенціометричне титрування.

Електроліз, його сутність, приклади. Закони Фарадея.

Хімічна і концентраційна поляризація. Деполяризація. Потенціал розкладу і перенапруга. Роль перенапруги в процесах електролізу.
Кінетика хімічних реакцій
Предмет хімічної кінетики і основні поняття: реакції гомогенні, гетерогенні, топохімічні, лімітуюча стадія реакції, кінетична, дифузійна, перехідна ділянки перебігу реакції.

Швидкість хімічної реакції. Кінетичні рівняння реакцій. Константа швидкості. Закон діючих мас. Молекулярність і порядок реакції, час напівперетворення. Кінетичні рівняння для реакцій першого, другого, третього порядку. Методи визначення порядку реакції і константи швидкості реакції.

Складні реакції: послідовні, паралельні, оборотні, сполучені. Хімічна індукція.

Залежність швидкості хімічної реакції від температури: температурний коефіцієнт швидкості реакції, правило Вант-Гоффа.

Рівняння Арреніуса. Енергія активації і методи її визначення.
Основні теоретичні уявлення хімічної кінетики: теорія активних зіткнень, теорія активованого комплексу. Енергетичні діаграми хімічних реакцій.

Ланцюгові реакції, їх стадії, механізм зародження, розвитку і обриву ланцюга, довжина ланцюга, розгалужені і нерозгалужені ланцюги. Загальні ознаки ланцюгового механізму хімічної реакції.

Фотохімічні реакції, їх стадії і механізм, шляхи скидання збудження. Закони фотохімії. Квантовий вихід.

Радіаційно-хімічні реакції, їх стадії і механізм. Радіаційно-хімічний вихід.

Гетерогенні хімічні реакції і їх стадії. Конвекція, дифузія, швидкість дифузії. Рівняння Фіка, коефіцієнт дифузії, його фізичний зміст, залежність від температури. Експериментальне визначення лімітуючої стадії гетерогенної хімічної реакції.

Топохімічні реакції, їх механізм, ступінь перетворення.
Гомогенний та гетерогенний каталіз
Каталіз, основні поняття і визначення: каталіз, каталізатор, інгібітор, промотор, каталітична отрута. Поняття гомогенних каталітичних реакцій, гетерогенних, автокаталітичних. Каталітична активність і селективність.

Теорії гомогенного каталізу: теорія проміжних сполук, теорія активованого комплексу.

Загальний і специфічний кислотно-основний каталіз.

Ферментативний каталіз. Гетерогенний каталіз і його стадії. Роль адсорбції в гетерогенних каталітичних реакціях.

Особливості гетерогенних каталітичних реакцій і гетерогенних каталізаторів.

Теорії гетерогенного каталізу: мультиплетна теорія Баландіна, теорія Кобозева, електронна теорія, ланцюгова теорія Семенова.
ІІІ. ЛАБОРАТОРНІ РОБОТИ

Виконання лабораторних робіт відіграє важливу роль в засвоєнні курсу фізичної хімії, оскільки допомагає  краще зрозуміти і закріпити теоретичний матеріал, пов’язати його з практикою, а також виробляє у студента навички експериментальної роботи в лабораторії. 

При підготовці до виконання лабораторної роботи необхідно засвоїти теоретичний матеріал, наведений в загальних теоретичних відомостях до роботи, вміти відповісти на питання для домашньої підготовки, які слугують для перевірки знань студента, зрозуміти мету та методику виконання роботи, а також приготувати в зошиті для лабораторних робіт протокол виконання роботи, в якому вказати: назву та мету лабораторної роботи, навести схеми установок, які використовуються при проведенні дослідів, описати хід виконання дослідів та методи обробки експериментальних даних.

При виконанні роботи в лабораторії в протоколі необхідно вказати дату, записати об’єкти досліджень та результати вимірювань. Далі в протоколі наводяться хід обчислення експериментальних даних та результати обчислень, будуються графічні залежності, визначаються фізико-хімічні константи та порівнюються з наведеними в довідковій літературі, тощо. Закінчується протокол висновками.

Під час роботи в лабораторії фізичної хімії необхідно дотримуватись загальних правил роботи в хімічній лабораторії, з якими студенти вже знайомі по роботі в інших хімічних лабораторіях.

Лабораторна робота 1

Визначення сталої калориметра 

Загальні теоретичні відомості

Хімічні реакції і фізико-хімічні процеси (наприклад, зміна агрегатного стану, розчинення і т.д.) відбуваються з виділенням або поглинанням теплоти. Для експериментального визначення теплових ефектів використовують спеціальні прибори, які називаються калориметрами. Схема найпростішого калориметра зображена на рис. 1. Він являє собою ємність з тепловою ізоляцією 5, в яку вміщується стакан для проведення  експерименту  4. Стакан  закривається кришкою 2 з отворами для термометра 1 та мішалки 3.
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	Рис.1. Схема калориметра
	        Рис. 2. Графічне визначення (Т


Проводячи в калориметрі процес, тепловий ефект якого треба визначити, вимірюють зміну температури в калориметрі. Тепловий ефект процесу розраховують за формулою:

–(Н = Ск. (Т,

де Ск – теплоємність калориметра; (Т – зміна температури; позитив-ному значенню (Т (збільшенню температури) відповідають екзотер-мічні процеси, тобто процеси, які супроводжуються зменшенням  ентальпії (Н.

Теплоємність калориметра Ск — це кількість теплоти, яка необхідна для нагрівання всіх частин калориметра на один градус.

Теплоємність калориметра розраховується як сума теплоємностей окремих його частин або визначається експериментально за зміною температури в процесі з відомим тепловим ефектом.

Точна величина зміни температури в калориметрі під час проведення процесу визначається графічним методом, що дозволяє враховувати можливий теплообмін калориметра з довколишнім середовищем.

Калориметричні вимірювання проводять таким чином.

Підготувавши калориметр до роботи, починають перемішувати рідину в стакані і через рівні проміжки часу (30 с або 1 хв) роблять заміри температури до встановлення постійної температури або рівномірної (лінійної) ходи температури в часі. Ця частина досліду називається попереднім періодом, він триває близько 5 хв. Потім починають головний період калориметричного досліду (всипають сіль у воду або вливають у кислоту луг і т.п.), продовжуючи перемішування і вимірювання температури через ті самі проміжки часу. В головному періоді досліду температура швидко змінюється. Вимірювання температури продовжують протягом 5–6 хв до встанов-лення лінійної ходи температури (заключний період).

Використовуючи експериментальні дані, будують графік у   координатах температура – час (рис. 2). Якщо дослід проведений правильно, то зміна температури у попередньому та заключному періодах зображується прямими лініями. Тривалість головного періоду визначається крайніми точками прямих (точка В і точка С). Зміна температури (Т визначається шляхом екстраполяції прямих АВ і СD на вертикаль, проведену через середину головного періоду.

Для визначення змін температури в калориметрії слугує метастатичний термометр Бекмана. Він дозволяє вимірювати невеликі зміни температури (до 5–6(С) з точністю до 0,002(С. Термометр складається з основного і додаткового резервуарів ртуті, які з’єднані між собою капіляром. Особливістю цього термометра є те, що за допомогою додаткового резервуару можна змінювати кількість ртуті в основному резервуарі і, завдяки цьому, використовувати термометр для вимірювань у широкому інтервалі температур. Шкала термометра поділена на 5(С (іноді на 6(С), а кожний градус – на десяті і соті долі. Тисячні долі можуть бути приблизно відраховані при використанні лупи.

Перед використанням необхідно перевірити настройку термометра Бекмана. Для цього термометр вміщують в посудину з водою, яка має температуру рідини в калориметрі. Термометр підготовлений правильно для ендотермічного процесу, якщо ртуть в термометрі знаходиться між позначками 4–5(С, оскільки буде спостерігатися зниження температури, і відповідно між позначками 0–2(С для екзотермічного процесу, оскільки буде спостерігатися підвищення температури. 

Якщо термометр встановлений невірно, його необхідно відрегулювати. Для цього потрібно з’єднати ртуть основного і додаткового резервуарів, нагріваючи основний резервуар (рукою або на водяній бані). Для того, щоб рівень ртуті знаходився у верхній частині шкали, слід додати ртуть з верхнього (додаткового резервуару). Для цього нижній (основний) резервуар охолоджують (наприклад, потоком водопровідної води) і ртуть з верхнього резервуару буде втягуватись у нижній. 

Якщо необхідно, щоб рівень ртуті встановився у нижній частині шкали, основний резервуар слід помістити вище додаткового і трохи підігрівати (рукою або на водяній бані) ртуть в основному резервуарі. При цьому ртуть буде перетікати з нижнього резервуару у верхній. 

Для припинення надходження ртуті з одного резервуару у другий слід розірвати стовпчик ртуті. Для цього термометр ставлять у вертикальне положення і різко вдаряють верхньою частиною термометра по великому пальцю лівої руки (обережно, щоб не розбити термометр). Після цього термометр знову вміщують у посудину з водою, що має температуру рідини у калориметрі, і перевіряють настройку.

Питання для домашньої підготовки

1. Основні поняття термохімії.

2. Основні закони термохімії.

3. Калориметричний метод визначення теплових ефектів.

4. Конструкція і принцип роботи калориметра.

5. Методи визначення теплоємності калориметра.

6. Графічний метод визначення (Т.

7. Термометр Бекмана, його устрій і установка.

Мета роботи. Знайомство з принципом калориметричних вимірювань, набуття навичок користування калориметром і термометром Бекмана, визначення теплоємності калориметра.

Прилади і реактиви. Калориметр, термометр Бекмана, термометр, мішалка, терези технічні, ступка, мірний циліндр місткістю 500 мл та 25 мл, хлорид калію, вода дистильована.

Методика виконання роботи

Теплоємність калориметра визначають одним із наступних методів.

1. Розрахунковий метод. На технічних вагах зважують стакан і мішалку (скляну паличку). За допомогою мірного циліндра місткістю 500 мл відміряють 400 мл води і виливають в стакан калориметра. За допомогою штатива підвішують термометр Бекмана, відмічають глибину його занурення і за допомогою мірного циліндра місткістю 25 мл визначають об’єм зануреної частини термометра. Для цього мірний циліндр заповнюють наполовину водою, занурюють термометр Бекмана на ту саму глибину, на яку він був занурений у калориметрі, і по збільшенню об’єму води в циліндрі визначають об’єм зануреної частини термометра.

Обробка експериментальних даних

Теплоємність калориметра визначають як суму теплоємностей окремих його частин за формулою: 

Ск = Сстак + Сміш + Стерм + Своди,

при цьому теплоємність частин калориметра Сстак, Сміш, Своди розраховують, помножуючи масу частин калориметра (в грамах) на питому теплоємність матеріалу (в Дж/г(К) (питома теплоємність скла дорівнює 0,79 Дж/г.К, води — 4,18 Дж/г(К), а теплоємність термометра Стерм розраховують, помножуючи об’єм зануреної частини термо-метра на середню об’ємну теплоємність скла і ртуті, яка дорівнює 1,9 Дж/см3(К.

2. Експериментальний метод (за відомим тепловим ефектом розчинення хлориду калію). Спочатку готують калориметр до роботи. В стакан калориметра наливають 400 мл води, відміряної за допомогою мірного циліндра місткістю 500 мл. Термометр Бекмана настроюють так, щоб ртуть у капілярі термометра на початку досліду знаходилась на відмітці 4–5(С. На технічних вагах зважують близько 10 г розтертого в ступці хлориду калію. 

Проводять калориметричне дослідження, як наведено вище, вимірюючи температуру у попередньому, головному і заключному періодах.

Обробка експериментальних даних

За експериментальними даними будують графік зміни температури з часом і визначають (Т. Теплоємність калориметра Ск, в Дж/К, розраховують за формулою:

Ск = 
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де (Н –інтегральна теплота розчинення калію хлориду при даних температурі і концентрації розчину, Дж/моль;  m – маса наважки хлориду калію, г; М – молекулярна маса хлориду калію, г/моль.

Лабораторна робота 2

Визначення теплового ефекту 

реакції нейтралізації

Загальні теоретичні відомості

Теплотою нейтралізації називається кількість теплоти, яка виділяється при реакції нейтралізації кислоти основою з утворенням   1 молю води.

Реакція нейтралізації одного молю будь-якої сильної кислоти будь-яким лугом в розбавлених розчинах супроводжується майже однаковим екзотермічним тепловим ефектом ((Н = –56 кДж/моль при 298 К). Тепловий ефект не залежить від природи кислоти і лугу, так як у всіх випадках відбувається одна і та сама реакція утворення молю води з іонів водню і гідроксилу:

Н+ + ОН– = Н2О + (Ннейтр
Нейтралізація слабких кислот сильними основами або сильних кислот слабкими основами супроводжується одночасною дисоціацією слабкого електроліту. При цьому виділяється або поглинається теплота дисоціації, яка залежить від теплоти, що поглинається при розпаді молекул на іони, та теплоти гідратоутворення іонів, тобто теплота дисоціації може бути як позитивною, так і негативною, і теплота нейтралізації, відповідно, може бути більше або менше величини  –56 кДж/моль. 

Крім того, при точних розрахунках теплоти нейтралізації потрібно враховувати, що при зливанні розчинів кислоти та основи відбувається зміна їх об’ємів, тобто необхідно враховувати ще дві теплоти розведення.

Теплотою розведення називається тепловий ефект, який супроводжує процес розведення розчину.

Таким чином, загальний тепловий ефект процесу нейтралізації сильної кислоти сильною основою ((Нзаг) визначається за формулою:

(Нзаг = (Ннейтр + (Нрозв.кисл + (Нрозв.осн
Питання для домашньої підготовки

1. Поняття теплоти нейтралізації.

2. Теплота нейтралізації сильних кислот лугами.

3. Теплота процесу нейтралізації за участю слабкого електроліту.

4. Теплота розведення. Сумарний тепловий ефект процесу нейтралізації.

Мета роботи. Визначення теплового ефекту реакції нейтралізації сильної кислоти лугом.

Прилади і реактиви. Калориметр, термометр Бекмана, мішал-ка, мірний циліндр місткістю 500 мл, 50 мл, 10 мл, 5 М розчин Н2SO4, 3 М розчин КОН, вода дистильована.

Методика виконання роботи

У даній роботі для нейтралізації кислоти береться значний надлишок лугу, причому концентрація розчину лугу порівняно невисока і процес розведення закінчується до початку контролю температури в калориметрі. Тому загальна теплота процесу нейтралізації буде складатися з теплоти нейтралізації та теплоти розведення кислоти:

(Нзаг = (Ннейтр + (Нрозв.кисл
Для визначення теплового ефекту процесу розведення кислоти в калориметричний стакан за допомогою мірного циліндра вливають 390 мл води. В окрему пробірку відміряють піпеткою 10 мл 5 М розчину Н2SO4 і через отвір в кришці опускають її в стакан калориметра. Починають перемішування і роблять заміри температури (попередній період) до встановлення лінійної зміни температури протягом часу (близько 5 хв). Потім вливають вміст пробірки в калоримет-ричний стакан і продовжують перемішування і вимірювання температури в головному і заключному періодах досліду.
Для визначення загального теплового ефекту процесу нейтралізації в калориметричний стакан вливають 350 мл води і 40 мл   3 М розчину КОН, а в пробірку — 10 мл 5 М розчину Н2SO4. Проводять калориметричний дослід, роблячи заміри температури в попередньому, головному і заключному періодах.

Обробка експериментальних даних

1. За експериментальними даними для обох калориметричних дослідів будують графіки зміни температури з часом і графічно визначають (Т.

2. Розраховують тепловий ефект процесу розведення кислоти та загальний тепловий ефект процесу нейтралізації (Дж/моль) за формулою:

(Н = 
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де M – молекулярна маса сірчаної кислоти, г/моль; m – маса сірчаної кислоти у 10 мл 5 М розчину сірчаної кислоти, m = 5 М/100, г.

 3. Тепловий ефект реакції нейтралізації (Дж/моль) розраховують за формулою:

(Ннейтр = (Нзаг – (Нрозв.кисл
Лабораторна робота 3

Вивчення хімічної рівноваги 

гомогенної реакції

Загальні теоретичні відомості

Більшість хімічних реакцій проходять не до повного зникнення вихідних речовин, а до певного стану хімічної рівноваги, при якому в реакційній суміші присутні як продукти реакції, так і вихідні речовини. В стані хімічної рівноваги концентрації всіх учасників реакції залишаються незмінними в часі при незмінних зовнішніх умовах. Склад рівноважної суміші характеризується тим, що в ній концентрації вихідних речовин і концентрації кінцевих продуктів знаходяться між собою в певному співвідношенні, яке визначається константою рівноваги.

Хімічні реакції, всі реагенти яких знаходяться в одній фазі, називаються гомогенними. Прикладом гомогенних хімічних реакцій можуть бути реакції в розчинах.

Для хімічної реакції, записаної в загальному вигляді рівнянням:

aA + bB = cC + dD, 

константа рівноваги задається рівнянням:

Kc = 
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де С – рівноважні концентрації учасників реакції.

Константа рівноваги для даної реакції залежить тільки від тем-ператури і не залежить від концентрації учасників реакції. Залежність константи рівноваги від температури виражається рівнянням ізохори хімічної реакції:
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де (U – зміна внутрішньої енергії внаслідок реакції (тепловий ефект реакції).

Інтегрування цього рівняння у невеликому інтервалі температур призводить до виразу:

ln
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де К1 та К2 – константи рівноваги реакції при температурі Т1 та Т2 відповідно.

За допомогою цього рівняння за величиною констант рівноваги для двох температур можна розрахувати тепловий ефект хімічної реакції. 

У роботі досліджується реакція окиснення йодиду калію хлорним залізом:

2FeCl3 + 2KІ = 2FeCl2 + І2 + 2KCl.

Оскільки реакція відбувається у розчині і реагуючі речовини є сильними електролітами, то в іонній формі рівняння реакції має вигляд:

2Fe3+ + 2І– = 2Fe2+ + І2.

Константа рівноваги цієї реакції виражається рівнянням:

Kc = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Поняття хімічної рівноваги.

2. Поняття гомогенної реакції.

3. Константа рівноваги, її математичний вираз.

4. Залежність константи рівноваги від температури.

5. Методика експериментального вивчення хімічної рівноваги гомогенної реакції.

6. Розрахунок величин Kc та (U.

Мета роботи. Дослідження рівноваги гомогенної реакції окис-нення йодиду калію хлоридом заліза(ІІІ), яка перебігає у водному розчині, при двох температурах, розрахунок константи рівноваги та теплового ефекту реакції.

Прилади і реактиви. Термостат, термометр, конічні колби з притертими пробками місткістю 100 мл – 2 од., місткістю 200 мл       5 од., піпетки на 50 мл, 10 мл, бюретка на 25 мл, 0,03 М розчин FeCl3, 0,03 М розчин KІ, 0,01 М розчин тіосульфату натрію Na2S2O3, розчин крохмалю, вода дистильована, лід.

Методика виконання роботи

В одну колбу з притертою пробкою місткістю 100 мл наливають за допомогою піпетки 50 мл 0,03 М розчину FeCl3, в другу –    50 мл 0,03 М розчину KІ. Колби ставлять в термостат з температурою за вказівкою викладача і витримують протягом 10–15 хв. Потім зливають розчини, колбу з реакційною сумішшю залишають в термостаті, занотовують час початку реакції (момент зливання розчинів).

Готують конічні колби місткістю 200 мл для титрування, вливають у кожну колбу 50 мл холодної води і ставлять їх охолоджуватися на лід. 

Періодично (через 10–20 хв) з колби з реакційною сумішшю, не виймаючи її з термостату, відбирають піпеткою 10 мл проби і вливають її в колбу для титрування. При вливанні в холодну воду проба розбавляється і охолоджується, реакція при цьому різко гальмується, тому часом відбору проби вважається момент вливання її в воду. Відразу після відбору проби йод, який виділився в результаті реакції, швидко титрують 0,01 М розчином тіосульфату натрію Na2S2O3 до блідо-жовтого забарвлення розчину, потім додають де-кілька краплин розчину крохмалю і продовжують титрування до зникнення синього забарвлення.

Проби для аналізу відбирають до тих пір, поки кількість розчину гіпосульфіту натрію, яка пішла на титрування двох – трьох послідовно взятих проб, не буде практично однакова, що свідчить про постійну концентрацію йоду, тобто про досягнення при перебігу реакції стану рівноваги.

Аналогічно проводять дослід при іншій температурі (за вказів-кою викладача).

Обробка експериментальних даних

1. Для розрахунку константи рівноваги при кожній температурі необхідно визначити концентрації всіх учасників реакції в стані рівноваги, моль/л:

1) концентрація йоду 
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 розраховується за результатами титрування: 
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де 
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– молярність розчину тіосульфату натрію Na2S2O3; V1 – об’єм розчину тіосульфату натрію, який пішов на титрування йоду у стані рівноваги, мл; V2 – об’єм проби, який відбирали для титрування, мл; 0,5 – коефіцієнт, який враховує, що згідно з рівнянням реакції:

І2 + 2Na2S2O3 = 2І– + Na2S4O6 + 2Na+
молярність йоду при титруванні вдвічі менша за молярність гіпосульфіту натрію; 

2) концентрація іонів заліза Fe2+  (
[image: image12.wmf]+
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) згідно з рівнянням реакції вдвічі більша за концентрацію йоду 
[image: image13.wmf]2

І

С

:


[image: image14.wmf]+

2

Fe

С

= 2
[image: image15.wmf]2

І

С

;

3) концентрація іонів заліза Fe3+  (
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) дорівнює різниці початкової концентрації FeCl3 (
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) і рівноважної концентрації Fe2+:
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де початкова концентрація FeCl3 розраховується, виходячи з концентрації вихідного розчину FeCl3 (
[image: image21.wmf]о

FeCl

С

3

) та ступеня його розведення при змішуванні з розчином KІ:
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де а і в – об’єми вихідних розчинів FeCl3 та KІ відповідно;

4) концентрація іонів І– (
[image: image25.wmf]-
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) дорівнює різниці початкової концентрації KІ (
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) та рівноважної концентрації І2 (
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де за аналогією з попереднім початкова концентрація KІ розраховується, виходячи з концентрації вихідного розчину KІ (
[image: image31.wmf]о
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) та ступеня його розведення при змішуванні з розчином FeCl3:
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2. При кожній температурі розраховують константу рівноваги.

3. Тепловий ефект реакції (Дж/моль) розраховують за значеннями константи рівноваги для двох температур, виходячи з рівняння ізохори хімічної реакції:

(U = 
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Лабораторна робота 4

Візуальний метод термічного аналізу
Загальні теоретичні відомості

Одним з найбільш поширених методів вивчення багатокомпонентних систем, які утворюють декілька фаз, є термічний аналіз. Метод базується на вивченні кривих охолодження, які дають можливість побудувати діаграму стану досліджуваної системи в координатах склад – температура.

Для отримання кривих охолодження індивідуальні речовини і їх суміші різного складу нагрівають вище за температуру плавлення, а потім охолоджують до повного затвердіння, фіксуючи температуру через постійні проміжки часу. 

Евтектичні системи — це такі двокомпонентні системи, компоненти яких необмежено розчинні один в одному у рідкому стані, але нерозчинні у твердому стані та не утворюють хімічних сполук.
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На рис. 3 зображені криві охолодження а і діаграма стану б двокомпонентної евтектичної системи.

                        а                                                б      

Рис. 3. Криві охолодження а і діаграма стану б 

двокомпонентної евтектичної системи
При охолодженні розплавленого чистого компонента А     (рис. 3, а, крива 1) температура спочатку знижується практично з постійною швидкістю (ділянка ав), поки не знизиться до значення, яке відповідає температурі кристалізації. Поява кристалів у розплаві супроводжується виділенням теплоти кристалізації, тому температура залишається постійною і дорівнює температурі плавлення, доки вся розплавлена речовина не закристалізується (ділянка вс). При подальшому охолодженні закристалізованої речовини крива знову круто йде донизу (ділянка сd).

При охолодженні розплаву суміші двох компонентів не евтектичного складу (рис. 3, а, крива 2) ділянка ав також відповідає охолодженню рідкої суміші. В точці в починається кристалізація розчинника, яка відбувається не при постійній температурі (ділянка вс), так як по мірі кристалізації розчинника збільшується концентрація розчиненої речовини в розчині і температура кристалізації, відпо-відно, знижується. У точці с розчин стає насиченим і обидва компоненти починають кристалізуватися одночасно, склад розчину при цьому не змінюється і кристалізація йде при постійній температурі (ділянка сd). Ділянка dе відповідає охолодженню твердої суміші.

Сплав, який має постійну температуру кристалізації, називається евтектичним. Крива 3 (рис. 3) охолодження розплаву евтек-тичного складу має одну горизонтальну ділянку, яка відповідає кристалізації евтектики при постійній температурі ТЕ (евтектична температура), і по формі схожа з кривою охолодження розплаву чистої речовини.

Аналогічний ряд кривих охолодження можна отримати, якщо як розчинник взяти речовину В (рис. 3, а, крива 6) та додавати до неї різні кількості речовини А (рис. 3, а, крива 4 та 5). Переносячи температури початку і закінчення кристалізації на діаграму склад – температура, отримують діаграму стану (плавкості) системи   (рис. 3, б).

На діаграмі плавкості лінія АЕВ — лінія ліквідусу, вище якої система знаходиться в рідкому стані; СЕF — лінія солідусу, нижче якої система знаходиться в твердому стані; Е — евтектична точка. Поле АСЕ відповідає розчинам різного складу в рівновазі з кристалами А, поле ВСЕ — розчинам в рівновазі з кристалами В.

Лінію АЕ можна роздивлятися як залежність від температури розчинності речовини А в В, а лінію ВЕ — як залежність від температури розчинності речовини В в А.

Термічний аналіз являє собою сукупність експериментальних методів визначення температури, при якій у рівноважній системі змінюється число фаз. Він має велике значення і досить широко застосовується для теорії і практики широкого кола технологічних процесів.

Простотою виконання відрізняється візуальний метод термічного аналізу, який застосовується для систем з прозорих компонентів з невисокими температурами плавлення.

Якщо твердий сплав, який вміщує, наприклад, 20% компонента В (рис. 3, б), нагрівати, то при температурі ТЕ почнеться плавлення і розплавиться вся евтектика, а останні кристали компонента А розплавляться при температурі, яка відповідає точці К. Підготувавши ряд сплавів і визначивши для них температуру закінчення плавлення, можна провести лінію ліквідусу і визначити температуру кристалізації евтектики та її склад.

Питання для домашньої підготовки

1. Основні поняття теорії фазових рівноваг (число фаз, компонентів, ступенів свободи).

2. Правило фаз.

3. Загальний вигляд діаграми стану бінарної евтектичної системи.

4. Залежність константи рівноваги від температури.

5. Криві охолодження та побудова діаграм стану за кривими охолодження.
6. Термічний аналіз і його сутність.

7. У чому проявляється і чим викликана різниця кривих охолодження сумішей та чистих речовин.

8.  Аналіз кривих охолодження сумішей та чистих компонентів на підставі правила фаз.

9.  Евтектика, її особливості.

10. Що можна визначити за діаграмою плавкості системи.

Мета роботи. Вивчення візуального методу термічного аналізу.

Прилади і реактиви. Ваги, електроплитка, термометр, стакан, скляні трубки, запаяні з одного кінця.

Методика виконання роботи

Беруть наважки для приготування 11 сумішей з ваговим складом одного з компонентів 100%, 90%, 80%, 70%, 60%, 50%, 40%, 30%, 20%, 10%, 0%. Компоненти беруться за вказівкою викладача. Маса наважки кожної суміші 0,5 г. Суміші вміщують у тонкі скляні трубки, запаяні з одного кінця. Всі суміші вставляють у штатив, штатив вміщують в стакан з водою і повільно нагрівають на елек-троплитці. У воду занурюють термометр так, щоб кулька термометра знаходилася на рівні сумішей в трубках. 

Спостерігаючи плавлення сумішей, фіксують найнижчу температуру, при якій в одній з пробірок починається плавлення (температура плавлення евтектики у всіх сумішах однакова, але її краще спостерігати для складу, найближчого до евтектичного). Для кожної суміші занотовують температуру, при якій зникає останній кристал.

Обробка експериментальних даних

На підставі отриманих експериментальних даних будують діаграму плавкості досліджуваної системи. 

Лабораторна робота 5

Визначення коефіцієнта розподілу речовини між рідинами, які не змішуються

Загальні теоретичні відомості

Рідини, взаємна розчинність яких дуже мала, називаються рідинами, які не змішуються.

Розчинена речовина у системі з двох рідин, які не змішуються, підкоряється закону розподілу: речовина, розчинена в двох рідинах, які не змішуються, розподіляється між ними так, що відношення концентрацій її в обох рідинах при даній температурі є величина постійна. Закон розподілу виражається формулою:

К = 
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де К – коефіцієнт розподілу; С1 і С2 – концентрація розчиненої речовини в першій і другій рідині відповідно.

Цей вираз закону розподілу справедливий у тому випадку, коли молекулярна маса речовини, що розподіляється, однакова в обох фазах, тобто коли відсутня дисоціація або асоціація часток. У загальному випадку закон розподілу має вигляд:

К = 
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де n – величина, стала для даної системи при даній температурі.

Із закону розподілу випливає, що коефіцієнт розподілу К не залежить від концентрації розчиненої речовини в обох рідинах, але залежить від температури і природи розчиненої речовини та розчинників.

Питання для домашньої підготовки

1. Закон розподілу розчиненої речовини між рідинами, які не змішуються.

2. Коефіцієнт розподілу.

3. Методика визначення коефіцієнта розподілу.

Мета роботи. Визначення коефіцієнту розподілу йоду між водою та бензолом.

Прилади і реактиви. Колби конічні з притертими корками місткістю 200 мл – 8 од., пробірки, ділильні лійки місткістю 200 мл – 4 од., мірний циліндр на 200 мл, на 25 мл – 2 од., піпетка на 50 мл –   4 од., на 5 мл – 4 од., бюретка місткістю 25 мл, 0,01 М та 0,05 М розчини тіосульфату натрію Na2S2O3, розчин крохмалю, вода дистильована, бензол.

Методика виконання роботи

У чотири конічні колби з притертими корками вливають за допомогою мірних циліндрів вказані викладачем кількості води дистильованої, розчину йоду у бензолі і чистого бензолу. Колби закривають корками і енергійно струшують протягом 15–20 хв. Потім вміст колб виливають у ділильні лійки і залишають відстоюватися на 10–15 хв до повного розділення шарів. Бензольний шар зливають у пробірки, а водний у колби. Потім визначають концентрацію йоду у кожному шарі титруванням.

Для визначення концентрації йоду у бензольному шарі відбирають піпеткою 5 мл проби, вміщують її у конічну колбу місткістю 100 мл, додають 30 мл води і титрують, енергійно струшуючи,     0,05 М розчином тіосульфату натрію Na2S2O3 до блідо-жовтого за-барвлення розчину. Потім додають розчин крохмалю і титрують до зникнення синього забарвлення розчину.

 Для визначення концентрації йоду у водному шарі відбирають піпеткою 50 мл проби, вміщують її в конічну колбу місткістю 100 мл і титрують 0,01 М розчином тіосульфату натрію Na2S2O3, додаючи у кінці титрування розчин крохмалю, до зникнення синього забарвлення розчину.

Для кожної проби проводять два паралельних визначення.

Обробка експериментальних даних

1. За даними титрування (середнє двох паралельних визначень) для кожної проби розраховують концентрацію йоду у водному і бензольному шарах.

2. Розраховують коефіцієнт розподілу йоду між водою і бензолом.

Лабораторна робота 6

Визначення електропровідності 

розчинів електролітів

Загальні теоретичні відомості

Електрична провідність розчинів електролітів – це їх здатність проводити електричний струм. 

Електропровідність – величина, зворотна опору, одиницею її вимірювання є Сіменс (См = Ом–1). Величина, зворотна питомому опору, називається питомою електропровідністю. 

Питома електропровідність розчину електроліту ( – це електропровідність розчину, який поміщений між двома паралельними електродами, площа яких дорівнює одиниці, і розташованими на відстані, що дорівнює одиниці. Питома електропровідність вимірюється в См/см або См/м.

Другою важливою характеристикою електричної провідності розчину є еквівалентна (або молярна) електропровідність (, яка являє собою електропровідність розчину, який містить 1 еквівалент (або 1 моль) електроліту і поміщений між паралельними електродами, відстань між якими дорівнює одиниці.

Питома та еквівалентна електропровідність зв’язані між собою співвідношенням: 

( = ( ( V,

де V – об’єм розчину, що вміщує 1 еквівалент (або 1 моль) електроліту, м3. 

Об’єм V називають розведенням розчину, це величина, зворот-на концентрації. Якщо концентрація (с) виражена в моль/л, то: 


[image: image36.wmf]с

1000

×

c

=

l
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Еквівалентна електропровідність при розведенні розчину (тобто при зменшенні концентрації) збільшується і при с ( 0 наближається до деякого граничного максимального значення ((, яке називається електропровідністю при нескінченному розведенні. Для неї характерна адитивність, тобто еквівалентна електропровідність при безкінечному розведенні дорівнює сумі іонних електропровідностей (рухливостей іонів):

(( = (+ + (- ,

де (+ і (– – іонні електропровідності катіону і аніону, сталі для даних іонів величини при даній температурі.

Відношення еквівалентної електропровідності ( до її граничного значення (( називається коефіцієнтом електропровідності f(:

f( = 
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Оскільки електропровідність – величина, зворотна опору, для її визначення вимірюють електричний опір досліджуваного розчину за допомогою мосту перемінного струму, принципова схема якого наведена на рис. 4.
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Рис. 4. Принципова схема мосту перемінного струму

для вимірювання електропровідності

 На схемі R1, R2, R3 – магазини опорів, Rх – опір досліджуваного розчину, який необхідно виміряти, G – індикатор нуля (наприк-лад, осцилограф). Джерелом живлення служить генератор перемінного струму високої (звукової) частоти.
Якщо опори R1, R2 та R3 підібрані так, що індикатор показує “0”, то Rх визначається із співвідношення:
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Щоб визначити питому електропровідність розчину, треба було б помістити його в посудину з електродами площею 1 см2 (або     1 м2) при відстані між ними в 1 см (або 1 м). На практиці користуються посудинами з електродами будь-якого розміру, але спочатку визначають так звану константу посудини (С), яка дорівнює відношенню відстані між електродами (L) до площі електроду (S). Константу посудини можна визначити, вимірявши в ній опір розчину з відомою питомою електропровідністю (. Як стандартний розчин застосовують 0,02 М розчин КСl, питома електропровідність якого при різних температурах наведена у таблиці:

	Т,(С
	18
	19
	20
	21
	22
	23

	(..103, См/см
	2,40
	2,45
	2,50
	2,55
	2,61
	2,66


Виміряний опір цього розчину дорівнює 

Rx = 
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звідки константа посудини становить 

С = 
[image: image41.wmf]S
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Питання для домашньої підготовки

1. Питома електропровідність розчинів електролітів.

2. Еквівалентна (молярна) електропровідність.

3.Електропровідність при безкінечному розведенні, коефіцієнт електропровідності.

4. Визначення електропровідності розчинів.

5. Константа посудини і її визначення.

Мета роботи. Визначення константи посудини та електропровідності розчинів сильних і слабких електролітів.

Прилади і реактиви. Міст перемінного струму, термостат, посудина для вимірювання електропровідності, 0,02 М розчин КСl, розчини сильних і слабких електролітів (за вказівкою викладача).

Методика виконання роботи

Для визначення константи посудини наливають в посудину для вимірювання електропровідності 0,02 М розчин КСl так, щоб рівень його був на 2–3 см вищий за електроди. Посудину вміщують у термостат і витримують протягом 5–10 хв. Потім за допомогою мосту перемінного струму вимірюють опір розчину.

Для визначення електропровідності розчинів сильних і слабких електролітів (за вказівкою викладача) досліджуваний розчин наливають у посудину для вимірювання електропровідності і вимірюють його опір. Перед кожним новим виміром посудину і електроди промивають спочатку дистильованою водою, а потім досліджуваним розчином. Температура посудини і досліджуваних розчинів повинна бути однаковою.

Обробка експериментальних даних

1. Константу посудини розраховують за формулою:

С = Rx ( ( ,

де Rx – виміряний опір 0,02 М розчину КСl; ( – табличне значення питомої електропровідності 0,02 М розчину КСl при даній температурі.

2. Питому електропровідність досліджуваних розчинів електролітів (См/см) розраховують за формулою:

( = 
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де С – константа посудини; Rx – виміряний опір досліджуваного розчину.

3. Еквівалентну електропровідність досліджуваних розчинів електролітів (См.см2/моль), розраховують за формулою:

( = (.
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де с – концентрація розчину, моль/л.

4.  Електропровідність при нескінченному розведенні (( для досліджуваних розчинів електролітів розраховують за формулою:

(( = (+ + (– ,

де (+ і (– – табличні значення іонних електропровідностей катіону і аніону.

5. Коефіцієнти електропровідності розраховують за формулою: 

f( = 
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та роблять висновок щодо порівняльної сили досліджених електролітів.

Лабораторна робота 7

Визначення константи дисоціації 

слабкої кислоти

Загальні теоретичні відомості

Електропровідність при нескінченному розведенні (( відповідає повній дисоціації електроліту і відсутності міжіонних взаємодій. У розчинах слабких електролітів міжіонні взаємодії малі, тому відхилення еквівалентної електропровідності ( від граничного значення обумовлене тільки неповною дисоціацією. Визначивши для розчину слабкого електроліту електропровідність при даній концентрації ( і знаючи ((, яке відповідає повній дисоціації, можна розрахувати ступінь дисоціації електроліту: 

( = 
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Процес дисоціації на іони є зворотним і характеризується константою дисоціації. За законом розведення Оствальда константа дисоціації бінарного електроліту виражається формулою:

К = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Ступінь дисоціації слабкого електроліту, зв’язок з еквіва-лентною електропровідністю.

2. Константа дисоціації.

3. Закон розведення Оствальда.

Мета роботи. Дослідження зміни опору розчину, питомої та еквівалентної електропровідності та ступеня дисоціації слабкої кислоти при розведенні розчину, визначення константи дисоціації при різних концентраціях та перевірка можливості застосування закону Оствальда.

Прилади і реактиви. Міст перемінного струму, термостат, посудина для вимірювання електропровідності, піпетка на 10 мл, розчин слабкої кислоти (за вказівкою викладача).

Методика виконання роботи

У посудину для вимірювання електропровідності наливають піпеткою 10 мл вихідного розчину слабкої кислоти (за вказівкою викладача), ставлять посудину у термостат, витримують її 5–10 хв і вимірюють опір розчину. 

Після чого розбавляють розчин вдвічі, доливаючи у посудину піпеткою 10 мл води, обережно перемішують розчин і вимірюють опір отриманого розчину.

При подальшому розведенні кожний раз відбирають піпеткою з посудини 10 мл розчину і доливають 10 мл води. Послідовне розведення проводять декілька разів. 

Обробка експериментальних даних

1.  Розраховують концентрації розчинів, отриманих при розведенні, і для розчину кожної концентрації розраховують питому та еквівалентну електропровідність, ступінь та константу дисоціації досліджуваного слабкого електроліту.

2. Будують графіки залежності питомої електропровідності від концентрації, еквівалентної електропровідності від розведення, ступеня дисоціації від концентрації.
Лабораторна робота 8

Визначення ЕРС гальванічного елемента  

і електродних потенціалів

Загальні теоретичні відомості
Якщо метал занурити в розчин, який вміщує іони цього металу, то між металом та іонами встановлюється рівновага:

Мz+ + ze = M,

внаслідок якої між металом та розчином виникає різниця потенціалів.

Система з двох електродів, занурених у розчини електролітів, яка дозволяє перетворювати хімічну енергію в електричну, називається гальванічним елементом.

Порядок запису схем гальванічних ланцюгів полягає у наступному: всі фази записуються послідовно, вертикальною рискою відмічаються поверхні розділу між ними; негативний електрод записується зліва, позитивний справа. Так, наприклад, елемент Даніеля-Якобі, який складається з мідного і цинкового електродів в розчинах сульфату міді і цинку, записується таким чином:

(–) Zn(ZnSO4(CuSO4(Cu (+).

При роботі такого елемента на електродах відбуваються реакції:

Zn – 2e = Zn2+ 

Cu2+ + 2e = Cu.

За рахунок сумарної хімічної реакції: 

Zn + Cu2+ = Zn2+ + Cu 

або 

Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu

виникає електрорушійна сила (ЕРС) елемента Якобі.

ЕРС гальванічного елемента називається різниця потенціалів між електродами елемента.

Виміряти потенціал електрода (() по відношенню до розчину неможливо, можна лише виміряти різницю потенціалів двох елек-тродів, тобто ЕРС гальванічного елемента Е = (2 – (1. Тому під електродним потенціалом розуміють ЕРС елемента, що складається з даного електрода і стандартного водневого електрода, потенціал якого умовно прийнятий рівним нулю.

Стандартний водневий електрод являє собою платинову пластину, занурену в розчин з активністю водневих іонів, яка дорівнює одиниці; пластина омивається струменем газоподібного водню під тиском 1 атм. Робота його основана на реакції:

Н+ + е = 1/2 Н2.

   За рівнянням Нернста електродний потенціал металу у розчині:

( = (о + 
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де R – універсальна газова стала; z – число електронів у рівнянні електродної реакції; F – число Фарадея; а+ – активність іонів металу;  (о – стандартний електродний потенціал (потенціал при а+ = 1).

Активність іонів металу зв’язана з їх моляльною концентрацією співвідношенням:

а = с ( .(( ,

де (( – середній коефіцієнт активності електроліту, який залежить від концентрації розчину і для дуже розбавлених розчинів дорівнює одиниці.

Для стандартної температури 298 К рівняння Нернста приймає вигляд:

( = (о + 
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У лабораторній практиці при вимірюванні електродних потенціалів замість водневого користуються більш зручним каломельним електродом порівняння. Він складається із ртуті, вкритої пастою із каломелі, у розчині хлориду калію: КСl(Hg2Cl2, Hg. Потенціал нормального каломельного електроду (при концентрації КСl 1 моль/л) при 20(С дорівнює 0,284 В, при 25(С – 0,283 В.

Для вимірювання потенціалу будь-якого електроду його з’єднують з каломельним електродом, вимірюють ЕРС утвореного елемента і, знаючи потенціал каломельного електрода, розраховують потенціал досліджуваного електрода.

При вимірюваннях ЕРС як еталон застосовують нормальний елемент Вестона: 

Cd(Hg)(CdSO4(насич) (Hg2SO4, Hg.

ЕРС елемента Вестона характеризується сталістю у часі і малим температурним коефіцієнтом: при 20(С Е = 1,0183 В, при 25(С Е = 1,0181 В.

Для вимірювання ЕРС застосовується компенсаційний метод, принцип якого полягає у тому, що ЕРС досліджуваного елемента врівноважується відомою різницею потенціалів. Компенсаційна схема зображена на рис.5.
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Рис. 5. Принципова схема потенціометра

Обидва елементи (Ен – нормальний елемент Вестона і Ех – досліджуваний елемент) та акумулятор (ЕА) підключені до кінця А опору АВ однаковими полюсами. Перемикачем К вмикають спочатку в боковий ланцюг нормальний елемент і знаходять таке положення рухомого контакту С, при якому струм через елемент не проходить (стрілка гальванометра G стоїть на “0”). 

Після чого вмикають досліджуваний елемент і аналогічно знаходять точку компенсації С1. Тоді: 
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звідки, знаючи опори і ЕРС нормального елемента (ЕН), можна визначити ЕРС досліджуваного елемента (ЕХ).

Прилади для вимірювання ЕРС компенсаційним методом називаються потенціометрами. До клем на панелі потенціометра підключаються: акумулятор, елемент Вестона, досліджуваний елемент і гальванометр; показання потенціометра безпосередньо визначають значення вимірюваної ЕРС.

Питання для домашньої підготовки

1. Гальванічний елемент.

2. Форма запису гальванічних ланцюгів.

3. ЕРС гальванічного елемента.

4. Електродні потенціали, їх вимірювання.

5. Рівняння Нернста.

6. Стандартний водневий електрод, каломельний електрод.

7. Нормальний елемент Вестона.

8. Вимірювання ЕРС елемента компенсаційним методом.

Мета роботи. Виміряти за допомогою компенсаційної схеми ЕРС гальванічного елемента та електродні потенціали.

Прилади і реактиви. Потенціометр, акумулятор, гальванометр, елемент Вестона, досліджувані елементи (за вказівкою викладача), каломельний електрод, штатив, пробірки, електролітичний ключ.

Методика виконання роботи

Збирають гальванічний елемент (за вказівкою викладача): в дві пробірки наливають приблизно однакові об’єми розчинів солі металу і вставляють відповідний електрод, попередньо зачищений наждачним папером і промитий водою. 

Пробірки з’єднують електролітичним ключем (П-подібна скляна трубка, заповнена желатином, просоченим насиченим розчином хлориду калію КСl). Елемент підключають до потенціометра і вимірюють ЕРС.

Для вимірювання потенціалів окремих електродів їх з’єднують з каломельним електродом порівняння (рис. 6) і вимірюють ЕРС отриманих елементів.
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Рис. 6. Каломельний електрод

Обробка експериментальних даних

1. Записують схеми досліджених елементів.

2. Для кожного елемента розраховують електродний потен-ціал, записують електродні і сумарну реакції.

3. За рівнянням Нернста розраховують теоретичне значення електродних потенціалів та порівнюють зі значеннями, визначеними експериментально.

Лабораторна робота 9

Визначення термодинамічних 

характеристик реакцій 

в гальванічних елементах

Загальні теоретичні відомості

Якщо гальванічний елемент працює за рахунок перебігу хімічної реакції

аА + вВ + ze = dD + fF ,

то вільна енергія цієї реакції (–(G) перетворюється в елементі в   електричну енергію. У наведеному рівнянні ze – заряд, що переноситься; у перерахунку на моль він дорівнює zF, де F – число Фарадея.

Електрична робота елемента дорівнює: 

–(G = zFE.

Зміна ентропії у хімічній реакції становить 

(S = –(
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Для реакції, яка відбувається у гальванічному елементі, маємо: 

(S = zF(
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Похідна (
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)p називається температурним коефіцієнтом ЕРС; він дорівнює зміні ЕРС при збільшенні температури на 1 К і може бути розрахований за значеннями ЕРС, які визначені експериментально при двох температурах.

Тепловий ефект реакції розраховується за рівнянням:

(Н = (G + Т(S

або за рівнянням Гіббса-Гельмгольца: 
(Н = (G – Т(
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Якщо в елементі активності всіх іонів дорівнюють одиниці, то за значенням стандартної ЕРС (Е() можна розрахувати константу рівноваги реакції (Кр):

(G( = –zFE( = –RTlnKр, 

звідки: 

lnKр = 
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Питання для домашньої підготовки

1. Вільна енергія реакції в гальванічному елементі.

2. Температурний коефіцієнт ЕРС.

3. Ентропія та тепловий ефект реакції у гальванічному елементі.

Мета роботи. Визначення ЕРС гальванічного елемента при декількох температурах та обчислення температурного коефіцієнта, (S, (G і (Н реакції, яка відбувається при роботі гальванічного елемента.
Прилади і реактиви. Потенціометр, акумулятор, гальванометр, елемент Вестона, досліджувані елементи (за вказівкою викладача), термостат, штатив, пробірки, електролітичний ключ.

Методика виконання роботи

Збирають гальванічний елемент (за вказівкою викладача). Елемент вміщують у термостат, підключають до потенціометра і вимірюють ЕРС при 3–5 значеннях температури в інтервалі           20–40(С. При кожній температурі елемент перед вимірюванням ЕРС витримують протягом 15–20 хв.

Обробка експериментальних даних

1. За експериментальними значеннями ЕРС будують графік залежності ЕРС від температури (у невеликому інтервалі температур ця залежність близька до лінійної) і графічно визначають температурний коефіцієнт ЕРС як тангенс кута нахилу прямої.

2. Для однієї з температур розраховують (S, (G і (Н реакції, яка відбувається при роботі гальванічного елемента. 

Лабораторна робота 10

Вивчення кінетики гетерогенного процесу

Загальні теоретичні відомості

Хімічна кінетика вивчає швидкість хімічних процесів та за-лежність її від різних факторів. 

Швидкістю хімічної реакції називається зміна концентрації будь-якої речовини, що бере участь у реакції, за одиницю часу. Швидкість реакції на даний момент дорівнює 

( = (
[image: image58.wmf]dt
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Ця похідна береться зі знаком "–" , якщо с – концентрація вихідної речовини, і зі знаком "+", якщо с – концентрація продукту реакції.

За законом діючих мас швидкість реакції пропорційна добутку концентрацій реагуючих речовин.

Для реакції:

аА + вВ = eE + fF

 швидкість реакції дорівнює:

( = К
[image: image59.wmf]в

а

В

А

с

с

×

.

У більш загальному випадку:

                                     ( = К
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тобто показники ступеня при концентраціях не обов’язково дорівнюють стехіометричним коефіцієнтам. 

Рівняння для швидкості реакції називається кінетичним рівнянням реакції. Стала К називається константою швидкості реакції. Вона дорівнює швидкості реакції при концентраціях реагуючих речовин, що дорівнюють одиниці.

Розрізняють молекулярність і порядок реакції. Молекулярність реакції визначається числом часток, які беруть участь у кожному елементарному акті реакції. Існують моно-, бі-, тримолекулярні реакції. 

Порядком реакції називають суму показників степенів при концентраціях у кінетичному рівнянні реакції. Для наведеної вище реакції порядок дорівнює m + n. Порядок реакції може бути цілим, дрібним, нульовим. 

На підставі закону діючих мас для реакцій різних порядків виводяться рівняння для розрахунку константи швидкості реакції.

Для реакції першого порядку:

( = –
[image: image61.wmf]dt
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 звідки константа швидкості реакції:

К = 
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де со і с – початкова концентрація і концентрація на момент часу t відповідно.

Гетерогенними називаються процеси за участю речовин, які знаходяться у різних фазах. До гетерогенних належать процеси розчинення, кристалізації, випаровування, хімічні реакції між речовинами, які знаходяться у різних агрегатних станах тощо.

Гетерогенні процеси, як правило, складаються з декількох послідовних стадій. Швидкість всього процесу визначається швидкістю найповільнішої (лімітуючої) стадії. Такою стадією зазвичай є підведення реагентів (або відведення продуктів) до поверхні розділу фаз дифузією.

Дифузією називається процес самовільного вирівнювання концентрацій. Згідно з першим законом Фіка: 

dm = –D.S.
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де dm – кількість молей речовини, яка переноситься дифузією через перетин площею S за час dt при градієнті концентрацій 
[image: image64.wmf]dx
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.

Коефіцієнт D називається коефіцієнтом дифузії; він чисельно дорівнює кількості речовини, що дифундує за одиницю часу через одиницю поверхні при градієнті концентрацій, який дорівнює одиниці. Розмірність коефіцієнта дифузії – см2/с або м2/с. При підвищенні температури коефіцієнт дифузії збільшується. Знак "–" у рівнянні означає, що дифузія має напрям від більшої концентрації до меншої (похідна 
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 негативна).

Розглянемо процес розчинення твердої речовини у розчині з концентрацією "с". Швидкість його можна виразити збільшенням концентрації за одиницю часу:

( = 
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де V – об’єм розчину.

Якщо процес лімітує дифузія, то безпосередньо біля поверхні твердої речовини розчин буде практично насиченим. Дифузія буде відбуватися у нерухомому, так званому дифузійному шарі біля поверхні. При товщині дифузійного шару (, градієнт концентрації 
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дорівнює:
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і за законом Фіка: 

dm = –D.S.
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Тоді швидкість процесу розчинення виразиться рівнянням:
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 – константа швидкості розчинення.

Поділяючи перемінні і інтегруючи, маємо рівняння для розрахунку константи швидкості процесу розчинення:
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Питання для домашньої підготовки

1. Гетерогенні процеси.

2. Дифузія.

3. Перший закон Фіка.

4. Константа швидкості процесу розчинення.

Мета роботи. Дослідження кінетики розчинення твердої кислоти у воді.

Прилади і реактиви. Електроплитка, магнітна мішалка, штатив, стакан місткістю 500 мл, пробірка, конічні колби місткістю    100 мл для титрування, бюретка на 25 мл, піпетка на 10 мл – 5 од., мірний циліндр місткістю 500 мл, кислота бензойна, 0,01 М розчин гідроксиду натрію NaOH, розчин фенолфталеїну, вода дистильована.

Методика виконання роботи

Широку пробірку заповнюють кислотою бензойною на висоту 5–6 см, нагрівають пробірку до повного розплавлення кислоти і опускають в розплав майже до дна пробірки скляну паличку. Після затвердіння кислоти пробірку обережно розбивають і разом з паличкою виймають циліндр твердої бензойної кислоти.

На столик магнітної мішалки ставлять стакан місткістю       500 мл, вливають у нього за допомогою мірного циліндра 400 мл дистильованої води, кладуть якір магнітної мішалки і встановлюють таку швидкість обертання, щоб вода у стакані добре перемішувалася. 

Скляну паличку разом з наплавленим циліндром кислоти укріплюють в штативі над поверхнею води в центрі стакана. Опускають циліндр кислоти у воду і відмічають час початку досліду. Періодично (наприклад, через 10, 20, 30, 40 хв) обережно за допомогою піпетки відбирають із стакана 10 мл розчину, вміщують його в ко-нічну колбу місткістю 100 мл, додають декілька краплин розчину фенолфталеїну і титрують 0,01 М розчином гідроксиду натрію NaOH до появлення рожевого забарвлення розчину.

Для приготування насиченого розчину бензойної кислоти наважку близько 1 г розчиняють при нагріванні до 50–60(С у 50 мл дистильованої води, охолоджують до температури досліду, відбирають 10 мл розчину, вміщують його у конічну колбу місткістю   100 мл, додають декілька краплин розчину фенолфталеїну і титрують 0,01 М розчином гідроксиду натрію NaOH до появлення рожевого забарвлення розчину. Виконують 2–3 паралельних визначення.

Обробка експериментальних даних

1. За результатами титрування насиченого розчину бензойної кислоти як середнє 2–3 паралельних визначень знаходять V( – об’єм натрію гідроксиду NaOH, в мілілітрах, який йде на титрування насиченого розчину.

2. Будують графік залежності V – t (V – об’єм гідроксиду натрію NaOH, в мілілітрах, який йде на титрування проби).

3. Для точок, які на графіку лягають на плавну криву, розраховують константу швидкості процесу розчинення за формулою: 

К = 
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і знаходять середнє значення Ксер, с–1.

ІV. ПИТАННЯ ДЛЯ САМОПЕРЕВІРКИ

Основи хімічної термодинаміки

1. Предмет фізичної хімії. Основні методи дослідження.

2. Основні розділи фізичної хімії.

3. Предмет термодинаміки, хімічної термодинаміки.

4. Основні поняття хімічної термодинаміки: система, гомогенна система, гетерогенна система, ізольована система, відкрита і закрита система, стан системи, термодинамічні параметри, функції стану, процеси ізотермічні, ізохорні, ізобарні, адіабатичні, оборотні, необоротні.

5. Внутрішня енергія системи.

6. Перший закон термодинаміки, формулювання, математичний вираз.

7. Ентальпія. Тепловий ефект процесів при постійному об’ємі та при постійному тиску.

8. Зв’язок теплових ефектів процесів при V = const  і p = const для конденсованих систем, для систем за участю газів.

9. Термохімія, правила написання термохімічних рівнянь реакцій. Знак теплового ефекту для екзо- і ендотермічних реакцій.

10. Закон Гесса, формулювання, застосування для обчислення теплових ефектів фізично-хімічних процесів та хімічних реакцій.

11. Тепловий ефект хімічної реакції, визначення, одиниці вимірювання та їх співвідношення.

12. Теплота утворення хімічної сполуки, визначення.

13. Теплота згорання, визначення.

14. Застосування закону Гесса до розрахунку теплового ефекту хімічної реакції за теплотами утворення та теплотами згорання хімічних сполук. 

15. Чому дорівнюють теплоти утворення простих речовин?

16. Чому дорівнюють теплоти згорання H2O, CO2,  N2, SO2, HCl?

17. Експериментальне визначення теплових ефектів фізико-хімічних процесів та хімічних реакцій.

18. Інтегральна теплота розчинення, від чого залежить, який знак вона може мати і чому? Перша, повна, проміжна інтегральні теплоти розчинення.

19. Інтегральна теплота розведення.

20. Теплота нейтралізації.

21. Пояснити різницю між теплотою нейтралізації для реакції між сильними кислотами та лугами та реакції за участю слабких електролітів.

22. Теплота гідратоутворення,  її  розрахунок на підставі закону Гесса.

23. Теплоємність питома і молярна, істинна і середня. Теплоємність при постійному тиску і об’ємі.

24. Зв’язок між теплоємністю при постійному тиску і об’ємі для газів.

25. Залежність теплоємності від температури. Інтерполяційні рівняння.

26. Зв’язок між істинною і середньою теплоємністю. 

27. Залежність теплового ефекту від температури. Диференційна форма рівнянь Кірхгофа. Інтегральна форма.

28. Розрахунок зміни теплоємності в хімічній реакції.

29. Розрахунок теплового ефекту при заданій температурі (хід розрахунку при різних наближеннях і точного).

30. Самочинні і не самочинні процеси.

31. Другий закон термодинаміки, формулювання, математичний вираз. На які питання за його допомогою можна дати відповідь?

32. Поняття ентропії. Зміна ентропії для оборотних і необоротних процесів, для ізольованих (адіабатичних) систем.

33. Об’єднане рівняння першого і другого закону термодинаміки.

34. Ентропія як критерій можливості і направлення процесів в ізольованих системах. Умови рівноваги в ізольованій системі. Чи може самочинно зменшуватися ентропія в ізольованих системах?

35. Ентропія як критерій імовірності стану. Рівняння Больцмана.

36. Ентропія індивідуальної кристалічної речовини при абсолютному нулі. 

37. Розрахунок зміни ентропії при нагріванні речовини від Т1 до Т2 при V=const,  p=const, зміни ентропії в процесах при Т= const.

38. Ізохорно-ізотермічний потенціал.

39. Ізобарно-ізотермічний потенціал.

40. Що називається вільною енергією, зв’язаною енергією?

41. Енергія Гіббса і енергія Гельмгольця як критерії направлення самочинних процесів.

42. Ізобарний потенціал утворення сполуки.

43. Методи розрахунку зміни ізобарного потенціалу в хімічній реакції.

44. Залежність ізобарного потенціалу від температури: хід розрахунку при різних наближеннях.

45. Рівняння Гіббса-Гельмгольця.

46. Умова рівноваги та самочинного перебігу процесу у відкритих багатокомпонентних системах.

47. Хімічний потенціал.

48. Залежність хімічного потенціалу ідеального газу від тиску.

49. Хімічний потенціал реальних газів. Фугітивність, активність.

Література: [1] стор. 186 – 265;  [3] стор. 59 – 107; 
                        [4]  стор. 11 – 74;  [5] стор. 6 – 71.

Хімічна рівновага

50. Хімічна рівновага. Закон діючих мас.

51. Вивід закону діючих мас кінетичним шляхом.

52. Термодинамічний вивід закону діючих мас.

53. Через які величини може бути виражена константа рівноваги? Чи має константа рівноваги розмірність? Приклади.

54. Зв’язок між константами Кр і Кс.

55. Рівняння ізотерми хімічної реакції.

56. Для яких розрахунків можна застосовувати рівняння ізотерми хімічної реакції.

57. Рівняння стандартного ізобарного (ізохорного) потенціалу хімічної реакції, для яких розрахунків його можна застосовувати.

58. Вплив тиску і температури на стан рівноваги і константу рівноваги. Принцип Ле-Шательє.

59. Рівняння ізобари, ізохори хімічної реакції. 

60. Для яких розрахунків можна застосовувати рівняння ізобари, ізохори хімічної реакції.

61. Методи розрахунків константи рівноваги хімічної реакції при різних температурах за допомогою стандартних термодинамічних функцій.

Література: [1] стор. 265 – 320;  [3] стор. 108 – 128; 
                        [4]  стор. 74 – 96;  [5] стор. 125 – 142.

Фазові рівноваги. Однокомпонентні та багатокомпонентні системи
62. Фазові рівноваги, фаза, визначення. Як поділяються системи за кількістю фаз?

63. Складова частина системи. 

64. Компонент. Як поділяються системи за числом компонентів?

65. Чому дорівнює число компонентів системи?

66. Число ступенів свободи системи. Як поділяються системи за числом ступенів свободи? Як графічно зображується система з різною варіантністю? 

67. Правило фаз Гіббса, формулювання, математичний вираз.

68. Рівняння Клапейрона-Клаузіуса. Для яких розрахунків його можна застосовувати?

69. Діаграма стану (фазова діаграма) системи.

70. Застосування правила фаз Гіббса до розрахунку максимальної кількості фаз та максимального числа ступенів свободи однокомпонентної системи.

71. Що таке потрійна точка на діаграмі стану однокомпонентної системи?

72. Зобразити і пояснити фазову діаграму води.

73. Які перетворення модифікацій називаються енантіотропними і монотропними, в яких системах вони можуть відбуватися? 

74. Які ділянки можуть мати криві охолодження розплаву, яким процесам ці ділянки відповідають?

75. Застосування правила фаз Гіббса до розрахунку максимальної кількості фаз та максимального числа ступенів свободи двокомпонентної конденсованої системи.

76. Які двокомпонентні системи дають діаграми плавкості з евтектикою?

77. Який вигляд має діаграма плавкості з евтектикою?

78. Що таке евтектика (евтектичний сплав, евтектична температура)?

79. Що таке лінії солідусу, ліквідусу?

80. Як за діаграмою стану визначити число і склад рівноважних фаз та співвідношення між масами фаз (правило важіля)?

81. Який вигляд має діаграма плавкості системи з хімічною сполукою, яка плавиться конгруентно? Що називається конгруентним плавленням?

82.  Що називається дистектикою?

83. Який вигляд має діаграма плавкості системи з хімічною сполукою, яка плавиться інконгруентно? Що називається інконгруентним плавленням?

84. Що називається перитектикою?

85. Що називається твердим розчином? Як поділяються тверді розчини за механізмом утворення?

86. Який вигляд має діаграма плавкості системи з обмеженою розчинністю компонентів в твердому стані?

87. Який вигляд має діаграма плавкості системи з необмеженою розчинністю компонентів в твердому стані?

88. Який вигляд має діаграма стану системи з обмеженою розчинністю компонентів в рідкій фазі? Яка температура називається критичною?

89. Застосування правила фаз Гіббса до розрахунку максимальної кількості фаз та максимального числа ступенів свободи трьохкомпонентної конденсованої системи.

90. Графічне відображення складу трьохкомпонентної системи: метод Гіббса, метод Розебума.

91. Який вигляд можуть мати ізотермічні проекції діаграм стану трьохкомпонентних систем в залежності від взаємної розчинності компонентів?

Література: [1] стор. 415 – 491;  [3] стор. 152 – 181; 
                        [4]  стор. 97 – 106; 187 – 195;  [5] стор. 143 – 166.

Розчини
92. Що називається розчином, розчинником?

93. Способи вираження концентрації розчинів: мольна доля, молярність, моляльність, ваговий процент.

94. Ідеальні, гранично розбавлені та реальні розчини.

95. Які властивості називаються адитивними? Як їх можна розрахувати?

96. Що називається парціальною мольною величиною (ПМВ)? Як, використовуючи ПМВ, можна розрахувати екстенсивну властивість системи?

97. Рівняння Гіббса-Дюгема.

98. Закон Рауля. Графічне зображення закону Рауля для ідеальних та реальних розчинів. Чим можуть бути викликані відхилення від закону Рауля?

99. Розчинність газів в рідинах. Закон Генрі.

100. Підвищення температури кипіння розчинів. Ебуліоскопія.

101. Тиск пари над сумішшю летких рідин. Закони Коновалова.

102. Вигляд діаграм температура кипіння  - склад розчину. Азеотропні суміші.

103. Фракційна перегонка. Ректифікація. Перегонка з водяною парою.

104. Закон розподілення. Екстракція.

105. Зниження температури замерзання розчинів. Кріоскопія.

Література: [1] стор. 365 – 414;  [3] стор. 182 – 224; 
                        [4]  стор. 152 – 187;  200 – 204;  [5] стор. 86 –124.

Розчини електролітів
106.    Предмет і зміст електрохімії. Електроліти та їх класифікація. 

107. Основні положення теорії електролітичної дисоціації Арреніуса, її обмеження та недоліки.

108. Константа дисоціації і ступінь дисоціації. Закон розведення Оствальда.

109. Від яких факторів і як залежить ступінь електролітичної дисоціації.

110. Причини і механізм електролітичної дисоціації.

111. Схеми рівноваг в розчинах електролітів для речовин іонофорів та неіонофорів.

112. Електролітична дисоціація води, іонний добуток води, рН розчинів.

113. Гідроліз, константа гідролізу, ступінь гідролізу.

114. Від яких факторів і як залежить ступінь гідролізу.

115. Активність і коефіцієнт активності електролітів.

116. Іонна сила розчину. Правило іонної сили.

117. Основні положення теорії сильних електролітів Дебая-Гюккеля, її обмеження та недоліки.

118. Граничний закон Дебая-Гюккеля.

119. Іон-іонна взаємодія в концентрованих розчинах. Асоціація іонів.

120. Провідники першого і другого роду.

121. Питома, еквівалентна, молярна електропровідність розчинів електролітів, залежність від природи речовин, концентрації і температури.

122. Електропровідність при нескінченному розведенні. Закон незалежності руху іонів Кольрауша.

123. Числа переносу іонів і методи їх визначення. Аномальні числа переносу.

124. Естафетний і електронний механізм переносу струму в розчинах.

125. Теорія електропровідності сильних електролітів Дебая-Гюккеля-Онзагера.

126. Електрофоретичний і релаксаційний ефекти, їх вплив на електропровідність.

127. Кондуктометрія. Визначення ступеню дисоціації і константи дисоціації слабких електролітів, розчинності важкорозчинних сполук. Кондуктометричне титрування.

Література: [2] стор. 4 – 49;   [3] стор. 225 – 247; 
                        [4]  стор. 207 – 227;  [5] стор. 265 – 290.

Електрорушійні сили. Електродні потенціали

128. Визначення електроду, гальванічного елемента, електрохімічного ланцюга, електрорушійної сили.

129. Контактна різниця потенціалу, дифузійний потенціал, електродний потенціал.

130. Механізм виникнення електродних потенціалів.

131. Подвійний електричний шар, його будова, під дією яких сил він утворюється.

132. Вплив електростатичних сил, сил теплового руху іонів та специфічної адсорбції на утворення і будову подвійного електричного шару.

133. Правила запису електродів, гальванічних елементів, електродних реакцій.

134. Електродні потенціали. Рівняння Нернста.

135. Водневий електрод, його устрій, потенціал, електродна реакція.

136. Стандартні електродні потенціали. Електрохімічний ряд напруг.

137. Класифікація електродів. Електроди першого роду оборотні відносно катіонів і аніонів.

138. Амальгамні електроди, газові електроди: приклади, устрій, потенціал, електродні реакції.

139. Електроди другого роду. Каломельний електрод. Хлорсрібний електрод.

140. Окисно-відновлювальні електроди: електродна реакція, формула для розрахунку потенціала.

141. Основні типи гальванічних елементів. Хімічні і концентраційні ланцюги.

142. Дифузійний потенціал. Ланцюги з переносом іонів і без переносу.

143. Механізм виникнення дифузійного потенціалу.

144. Зменшення або усунення дифузійного потенціалу за допомогою сольового містка.

145. Методи вимірювання ЕРС гальванічних елементів і електродних потенціалів.

146. Потенціометрія. Приклади застосування.

147. Потенціометричне визначення рН. Потенціометричне титрування.

148. Електроліз, його сутність, приклади.

149. Перший і другий закони Фарадея.

150. Хімічна і концентраційна поляризація. Деполяризація.

151. Потенціал розкладу і перенапруга. Роль перенапруги в процесах електролізу.

Література: [2] стор. 30 – 92; 196 – 222; [3] стор. 247 – 283; 
                        [4]  стор. 227 – 244;  [5] стор. 291 – 354.

Кінетика хімічних реакцій

152. Предмет хімічної кінетики і основні поняття: реакції гомогенні, гетерогенні, топохімічні, лімітуюча стадія реакції, кінетична, дифузійна, перехідна ділянки перебігу реакції.

153. Швидкість хімічної реакції. Кінетичні рівняння реакцій. Константа швидкості. Закон діючих мас.

154. Молекулярність і порядок реакції, час напівперетворення.

155. Кінетичні рівняння для реакцій першого, другого, третього порядку.

156. Методи визначення порядку реакції і константи швидкості реакції.

157. Складні реакції: послідовні, паралельні, оборотні, сполучені. Хімічна індукція.

158. Залежність швидкості хімічної реакції від температури: температурний коефіцієнт швидкості реакції, правило Вант-Гоффа.

159. Рівняння Арреніуса. Енергія активації і методи її визначення.

160. Основні теоретичні уявлення хімічної кінетики: теорія активних зіткнень, теорія активованого комплексу.

161. Енергетичні діаграми хімічних реакцій.

162. Ланцюгові реакції, їх стадії, механізм зародження, розвитку і обриву ланцюга, довжина ланцюга, розгалужені і нерозгалужені ланцюги.

163. Загальні ознаки ланцюгового механізму хімічної реакції.

164. Фотохімічні реакції, їх стадії і механізм, шляхи скидання збудження.

165. Закони фотохімії. Квантовий вихід.

166. Радіаційно-хімічні реакції, їх стадії і механізм. Радіаційно-хімічний вихід.

167. Гетерогенні хімічні реакції і їх стадії.

168. Конвекція, дифузія, швидкість дифузії.

169. Рівняння Фіка, коефіцієнт дифузії, його фізичний зміст, залежність від температури.

170. Експериментальне визначення лімітуючої стадії гетерогенної хімічної реакції.

171. Топохімічні реакції, їх механізм, ступінь перетворення.

Література: [2] стор. 93 – 196;  [3] стор. 284 – 408; 
                        [4]  стор. 246 – 290;  [5] стор. 198 – 246.

Гомогенний та гетерогенний каталіз
172. Каталіз, основні поняття і визначення: каталіз, каталізатор, інгібітор, промотор, каталітична отрута.

173. Поняття гомогенних каталітичних реакцій, гетерогенних, автокаталітичних.

174. Каталітична активність і селективність.

175. Теорії гомогенного каталізу: теорія проміжних сполук, теорія активованого комплексу.

176. Загальний і специфічний кислотно-основний каталіз.

177. Ферментативний каталіз.

178. Гетерогенний каталіз і його стадії.

179. Роль адсорбції в гетерогенних каталітичних реакціях.

180. Особливості гетерогенних каталітичних реакцій і гетерогенних каталізаторів.

181. Теорії гетерогенного каталізу: мультиплетна теорія Баландіна, теорія активних ансамблів Кобозева, електронна теорія, ланцюгова теорія Семенова.

Література: [1] стор. 228 – 302;  [3] стор. 431 – 488; 
                        [4]  стор. 290 – 306;  [5] стор. 247– 264.

V. КОНТРОЛЬНІ РОБОТИ

Студент-заочник повинен виконати дві контрольні роботи з фізичної хімії. Метою їх виконання є поглиблення теоретичних знань і застосування їх до вирішення практичних задач і розрахунків, а також   формування у студента навичок користування довідковою літературою.

До виконання контрольної роботи потрібно приступати лише після старанного вивчення відповідної теми за підручником. 

Кожен студент має власний варіант контрольного завдання, який вказує викладач. Завдання складається з декількох теоретичних питань і задач і передбачає короткі і обґрунтовані відповіді на питання і не лише виконання розрахунків, але й аналіз отриманих результатів, їх порівняння, побудову графічних залежностей тощо.

Необхідні для розрахунків вихідні дані щодо термодинамічних властивостей речовин містяться у дод. 5 та у довіднику [10].
Домашні завдання виконуються в окремому зошиті. При оформленні домашнього завдання необхідно:

1) навести умови кожного завдання (задачі);

2) виписати з довідників необхідні вихідні табличні дані;

3) дати пояснення, які закони, правила і формули використовуються при  виконанні розрахунків і навести всі розрахунки;

4) побудувати необхідні графіки.  

Завдання для виконання контрольної роботи № 1
Для реакції, наведеної в дод. 4:

1) обчислити  тепловий  ефект  (( і  (U  при   температурі      T = 298 К;

2) розрахувати наближене значення ((323, вважаючи, що (CP не залежить від температури; 

3) вивести рівняння залежності теплового ефекту заданої реакції від температури, враховуючи залежність теплоємності від температури; вказати інтервал температур, в якому дійсне рівняння;

4)  розрахувати за виведеним рівнянням теплові ефекти при температурах 400, 500 і 600 К і побудувати графік залежності теплового ефекту від температури (за п’ятьма точками);

5) розрахувати стандартні зміни: ентропії (
[image: image79.wmf]o
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), ізохорного потенціалу (
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) та ізобарного потенціалу (
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);

6) розрахувати зміну ізобарного потенціалу 
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 наближено та точно;

7) розрахувати значення 
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  за методом Тьомкіна-Шварцмана.

Завдання для виконання контрольної роботи № 2
Для реакції, наведеної в дод. 4:

1) розрахувати для 298 К константи КР (в атм і Па) і КC (в моль/л і моль/м3); 

2) вивести рівняння залежності константи рівноваги від температури [lgKP = f(T)]; вказати інтервал температур, в якому рівняння є справедливим;

3) розрахувати за виведеним рівнянням КР при температурах 400, 500 і 600 К (в атм); 

4) перевірити достовірність виведеного рівняння: розрахувати lgKP при температурі 500 К  за формулою:

lgK500 = – 
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і порівняти із значенням, розрахованим за виведеним рівнянням;

5) розрахувати КР при температурах 700 і 800 К за методом Тьомкіна-Шварцмана;

6) побудувати графіки lgKP – Т  і  lgKP – 1/Т (за шістьома точками);

7) визначити напрямок реакції при температурі 500 К, якщо в реакційній суміші парціальні тиски всіх газів дорівнюють 1(104 Па.

VІ. КУРСОВА РОБОТА

Курсова робота з дисципліни “Фізична хімія” є завершальним етапом у лабораторному практикумі з фізичної хімії. Мета цієї роботи – познайомити студента з навичками дослідницької роботи, починаючи від роботи з літературою та планування експерименту і закінчуючи оформленням та захистом цієї роботи. Виконання курсової роботи має сприяти поглибленню, закріпленню та узагальненню теоретичних знань, розвитку навичок їх практичного застосування у вирішенні фахових задач. 
 Організація виконання курсової роботи

       Виконання студентом курсової роботи передбачає такі етапи:

· отримання теми курсової роботи; 

· літературний пошук;

· розробка методики проведення експерименту;

· виконання експериментальної частини курсової роботи;

· оформлення пояснювальної записки;

· захист курсової роботи. 
Теми курсових робіт повністю охоплюють тематику теоре-тичного курсу фізичної хімії, передбаченого навчальною програмою, а саме: термодинаміку, хімічну і фазові рівноваги, розчини, електрохімію, кінетику хімічних реакцій та каталіз.

Нижче наводиться приблизний перелік тем курсових робіт з відповідних розділів фізичної хімії.

Термодинаміка

1. Визначення теплот розчинення для концентрованих та насичених розчинів.

2. Визначення інтегральних  і диференційних теплот розчинення і розведення.

3. Побудова ізотерми інтегральної теплоти розчинення.

4. Визначення теплоти утворення твердого розчину.

5. Термометричне титрування.

6. Визначення теплоти реакції окиснення.

7. Визначення теплот змішування органічних і неорганічних рідин.

Хімічна рівновага

1. Вивчення хімічної рівноваги в розчинах при утворенні комплексних сполук методом розподілення.

2. Вивчення хімічної рівноваги в розчинах спектрофотометричним методом.

3. Вивчення хімічної рівноваги процесів гідролізу методом рН-метрії.

Фазові рівноваги

1. Побудова діаграм плавкості подвійних легкоплавких систем.

2. Визначення теплоти плавлення за діаграмою плавкості.

3. Побудова діаграм плавкості систем з хімічною взаємодією.

4. Побудова діаграм плавкості систем, які утворюють тверді розчини.

Розчини
1. Визначення межі підпорядкування розчинів закону Рауля.

2. Визначення ебуліоскопічної константи неполярної рідини.

3. Ебуліоскопічний метод визначення молекулярної маси речовини.

4. Визначення молекулярної маси високомолекулярної сполуки методом віскозиметрії.

5. Вивчення залежності молекулярної рефракції від температури.

6. Дослідження процесу екстрагування.

7. Дослідження залежності коефіцієнта розподілу від рН водної фази.

8. Побудова діаграм температура кипіння – склад для рідин, які необмежено змішуються.

9. Побудова діаграм тиск пари – склад для рідин, які необмежено змішуються.
10. Визначення взаємної розчинності в трикомпонентній системі.

11. Вивчення рівноваги рідина – пара в подвійних рідких системах.

12. Вивчення залежності розчинності від температури в трикомпонентних системах.

13. Побудова діаграм ізотермічної рівноваги в трикомпонентних системах.

14. Вивчення рівноваг в потрійних системах з обмеженою взаємною розчинністю двох або трьох пар компонентів.

15. Визначення молекулярної маси методом кріоскопії.

16. Визначення кріоскопічної постійної розчинника.

17. Визначення ступеня дисоціації та асоціації речовини в розчині методом кріоскопії.

Розчини електролітів

1. Визначення температурного коефіцієнта електропровідності.

2. Визначення розчинності методом електропровідності.

3. Кондуктометричне титрування.

Електрохімія

1. Визначення окисно-відновних потенціалів. 

2. Визначення коефіцієнтів активності електролітів. 

3.  Потенціометричне титрування.

4. Визначення складу і констант стійкості комплексних сполук в розчині.

5. Визначення термодинамічних функцій окисно-відновних реакцій методом потенціометричного титрування. 
Кінетика і каталіз

1. Вивчення кінетики гомогенних процесів.

2. Вивчення кінетики гетерогенних процесів.

3. Вивчення кінетики хімічних реакцій за участю твердих фаз.

4. Визначення коефіцієнтів дифузії.

5. Вивчення кінетики гетерогенних процесів методом елек-тропровідності.

 Тему курсової роботи студент обирає разом з керівником, при цьому враховується ступінь підготовленості студента, його здібності  до виконання даного завдання. Студент має можливість запропонувати власну тему, обґрунтувавши доцільність її розробки. 

Керівник надає рекомендації про необхідну літературу, уз-годжує  план-графік виконання курсової роботи і консультує щодо порядку виконання  роботи, розробки методики експериментальної частини роботи, обробки отриманих результатів і оформлення теоретичної і експериментальної частин роботи.

        У терміни, передбачені планом-графіком курсової роботи, студент зобов'язаний інформувати керівника про виконану роботу. Керівник контролює планомірність виконання завдання та відпо-відність його ходу встановленому графіку, перевіряє всі розрахунки, обговорює їх зі студентом. Студент переходить до виконання наступного етапу тільки після перевірки викладачем попереднього етапу. 

Виконання курсової роботи необхідно починати з літературного пошуку за заданою темою та опанування теоретичного матеріалу, законів та закономірностей, які лежать в основі вирішення поставленої задачі. На підставі роботи з літературою студент повинен скласти план експерименту та розробити детальну методику його виконання, визначитися з необхідним обладнанням,  приладами та реактивами, з методиками обробки експериментальних даних. 

Після того, як методика проведення експерименту узгоджена з керівником, студент приступає до виконання експериментальної частини роботи та обробки отриманих результатів, обрахунку необхідних величин, побудови графіків, діаграм тощо. Заключним етапом роботи є  оформлення пояснювальної записки та захист   курсової роботи. 
 Структура пояснювальної записки 

курсової роботи 

Пояснювальна записка повинна розкривати зміст курсової роботи, містити обґрунтування вибору методів рішення поставленого завдання, описання проведення експериментів, необхідні розрахунки, аналіз отриманих результатів тощо. 

Матеріал пояснювальної записки повинен бути викладений грамотно, чітко та стисло. У тексті записки обов'язково мають бути посилання на використані літературні джерела.

Пояснювальна записка повинна мати таку структуру:
· титульний аркуш;

· завдання до виконання курсової роботи;

· реферат;

· зміст;

· вступ;

· основна частина;

· висновки;

· список літератури;

· додатки.

Титульний аркуш повинен вміщувати назву навчального закладу, тему курсової роботи, прізвище виконавця і керівника. Зразок оформлення титульного аркуша пояснювальної записки наведено в дод. 1.

Завдання до виконання курсової роботи має вміщувати тему курсової роботи, термін  виконання роботи, вихідні дані до роботи. Зразок оформлення аркуша завдання на виконання курсової роботи наведено в дод. 2.

Реферат пояснювальної записки призначений для ознайомлення зі змістом курсової роботи. Він має бути стислим, але інформативним, містити відомості, що дозволяють отримати повну уяву про роботу, що розглядається.

Реферат повинен займати не більше однієї сторінки пояснювальної записки і містити:

– відомості про обсяг пояснювальної записки, кількість ілюстрацій, таблиць, додатків, літературних джерел;

– основний текст, в якому повинні бути відображені об'єкт дослідження, мета роботи, методи дослідження, результати та висновки;

– перелік ключових слів (словосполучень), які є визначальними для розкриття суті курсової роботи (від 5 до 15 слів  або словосполучень). 

Зразок оформлення реферату наведено в дод. 3.

Зміст пояснювальної записки розміщується на аркуші після  реферату, починаючи  з нової сторінки.

 До змісту включають заголовки структурних елементів пояснювальної записки: вступ; послідовно назви (заголовки) всіх розділів, підрозділів, пунктів і підпунктів пояснювальної записки; висновки; список використаної літератури; назви додатків (якщо вони є). Справа наводяться номери сторінок, з яких починається зазначений матеріал.
Вступ є важливою складовою пояснювальної записки, незважаючи на його невеликий обсяг (1–2 сторінки). Він  розміщується на новій сторінці після змісту. У вступі повинні відображатися актуальність, наукове та практичне значення обраної теми, формулюватися мета і завдання курсової роботи.

Основна частина курсової роботи складається з наступних підрозділів:

· огляд літератури;

· методика виконання експерименту;

· обробка експериментальних даних.

В огляді літератури наводяться основні поняття, принципи, закони та закономірності, які лежать в основі вирішення поставленої задачі, та методи, які можуть бути застосовані для її вирішення.

Методика виконання експерименту розробляється на підставі роботи з літературою. Методика повинна бути послідовною, включати перелік необхідних приладів і реактивів, схеми установок і детальний порядок проведення експерименту, таблиці для запису експериментальних даних.

Обробка експериментальних даних полягає в обчисленні отриманих результатів дослідів, побудові графіків, діаграм тощо. При цьому наводяться всі формули, які застосовуються для розрахунків, і пояснюються всі величини, що містяться в формулах. Результати розрахунків можуть бути зведені в таблицю.
У висновках підводяться  підсумки виконання курсової роботи. В стислій формі у цьому розділі аналізується, що досліджувалось у процесі даної роботи, які результати були при цьому отримані, як ці результати узгоджуються з відомими даними, де вони можуть бути використані. 

У списку літератури наводяться всі використані під час курсової роботи літературні джерела. Бібліографічні видання наводяться у порядку їх згадування в тексті згідно з вимогами чинних стандартів, наприклад: 

1. Стромберг А.Г., Семченко Д.П. Физическая химия. – М.: Высш. шк., 2001. – 526 с.
Розділ “Додатки” включається у пояснювальну записку за бажанням студента. У цей розділ можуть бути винесені таблиці, графіки, діаграми тощо, побудовані на підставі отриманих експериментальних даних. Якщо розділ “Додатки” у пояснювальній записці відсутній, то необхідний графічний матеріал розміщується безпосередньо в основній частині курсової роботи у підрозділі “Обробка експериментальних даних”.

 Правила оформлення пояснювальної записки 

курсової роботи 

Оформлення курсової роботи повинно відповідати вимогам ДСТУ 3008–95. “Державний стандарт України. Документація. Звіти в сфері науки і техніки. Структура і правила оформлення”, які детально наведені в “Положенні про курсове проектування”, затвердженому наказом ректора від 3 жовтня 2002 року №152 /од.

Нижче наводяться основні правила оформлення курсової роботи.
Пояснювальна записка оформлюється в одному примірнику. Вона має бути зброшурованою таким чином, щоб аркуші були щільно стиснутими. Не допускається їх зшивання скріпкою або швидкозшивачем.
Обсяг пояснювальної записки курсової роботи повинен складати від 20 до 30 аркушів формату А4. Текстовий матеріал записки друкується комп`ютерним способом на одному боці аркушів через 1,5 міжрядкового інтервалу, текст вирівнюється по ширині аркуша. Текстовий редактор – Word for Windows, шрифт – Times New Roman, кегль 14 пт.     

Заголовки структурних елементів та розділів друкуються великими  напівжирними літерами без крапки в кінці і вирівнюються посередині рядка.   

 Заголовки підрозділів, пунктів та підпунктів друкуються з абзацу (5 знаків) нормальними літерами, починаючи з першої великої літери. Відстань між заголовками та наступним чи попереднім текстом повинна бути не менше двох рядків.

          Розміщення заголовка в нижній частині аркушу, якщо після нього залишається менше двох рядків тексту, забороняється. Перенесення слів та їх підкреслювання в заголовку не допускаються.

Розділи, підрозділи, пункти та підпункти нумеруються арабськими цифрами. У кінці номера має бути крапка. 

          Номер підрозділу складається з номера розділу та порядкового номера підрозділу, розділених крапкою, наприклад:                  

1.6. Методи визначення сталої калориметра.

          Номер пункту складається з номера підрозділу та порядкового номера пункту, розділених крапкою, наприклад: 

1.6.1. Розрахунковий метод.

Заголовки структурних елементів пояснювальної записки: РЕФЕРАТ, ЗМІСТ, ВСТУП, ОСНОВНА ЧАСТИНА, ВИСНОВКИ, СПИСОК ЛІТЕРАТУРИ, ДОДАТКИ не нумеруються.

Ілюстрації (схеми, графіки, креслення, таблиці) мають бути розташовані таким чином, щоб їх можна було розглядати без повороту або з поворотом по ходу годинникової стрілки.
         Ілюстрації позначаються словом “Рисунок” ( крім таблиць) і нумеруються арабськими цифрами в межах розділу (за винятком ілюстрацій, наведених у додатках). Позначення ілюстрації з номером, що складається з номеру розділу та її порядкового номера, розділених крапкою, та пояснювальною назвою без крапки в кінці розташовується нижче під ілюстрацією, наприклад: “Рисунок 1.2. Принципова схема калориметра”.

         Ілюстрації розташовуються безпосередньо після тексту, в якому вони згадуються вперше, або на наступній сторінці з обов'язковим посиланням на них у тексті, наприклад: “... на рис. 1.2 ...”, “... (див. рис. 1.2)”. 

Таблиці нумеруються арабськими цифрами в межах розділу (за винятком ілюстрацій, наведених у додатках). Надпис “Таблиця” з вказівкою номера, що складається з номера розділу та її порядкового номера, розділених крапкою, без знака №, розташовується праворуч над її заголовком, наприклад: Таблиця 2.3.

        Таблиці розташовуються безпосередньо після тексту, в якому вони згадуються вперше, або на наступній сторінці з обов`язковим посиланням на них у тексті, наприклад: “...в табл. 2.3...”.

Формули розташовуються безпосередньо після тексту, в якому вони згадуються вперше, причому, вище та нижче кожної формули має бути по одному вільному рядку. Номер формули складається з номера розділу та її порядкового номера, розділених крапкою. Номер вказується в круглих дужках на рівні формули в крайній  правій позиції по рядку, наприклад: (3.1).

        Пояснення символів та числових коефіцієнтів формул приводиться безпосередньо під формулою в тій послідовності, в якій вони наведені в формулі. Причому, перший рядок пояснення починається з абзацу словом “де” без двокрапок, а пояснення нового символу надається з нового рядка.

         Посилання на формули зазначають їх порядковим номером в дужках, наприклад: “...в формулі (3.1) ...”.

Посилання в тексті на використані літературні джерела треба зазначати порядковим номером зі списку використаної літератури, виділеним квадратними дужками, наприклад: ”... до вимог, наведених у праці [7] ...”.

Сторінки пояснювальної записки нумеруються арабськими цифрами в їх правому нижньому куті, з наскрізною нумерацією по всій записці. Нумерація сторінок починається з цифри 3 на аркуші реферату.

Додатки оформлюються як продовження основної частини пояснювальної записки і розташовуються в порядку згадування в основному тексті.

        Кожний додаток має починатися з нової сторінки з вказівкою в її правому верхньому куті слова “Додаток” з номером (якщо кількість додатків більше одного), наприклад: “Додаток 2”, і мати змістовний заголовок, що розташовується нижче. Заголовки додатків друкуються великими напівжирними літерами без крапки в кінці і вирівнюються посередині рядка.

Захист курсової роботи

 Захист курсової роботи є особливою формою перевірки її виконання. Він повинен привчати студента до всебічного обґрунтування запропонованих ним рішень поставленого завдання та до глибокого розуміння виконаної роботи.  

Захист курсової роботи здійснюється у присутності комісії, яка складається з двох або трьох викладачів, призначених завідувачем кафедри. Одним із членів комісії є керівник курсової роботи. Голову комісії призначає завідувач кафедри. 
 

Комісія працює прилюдно за присутності студентів даної академічної групи та інших осіб у термін, визначений графіком виконання курсових робіт.


Захист складається зі стислої, але змістовної доповіді студента тривалістю сім – вісім хвилин та з його відповідей на запитання членів комісії. З дозволу голови комісії запитання можуть бути задані також присутніми на захисті студентами або іншими особами.        

   Студент під час захисту повинен дати відповіді та пояснення на всі запитання  стосовно своєї роботи.

Студент, який не подав до захисту курсову роботу у встановлений графіком термін, або не захистив її з позитивною оцінкою, вважається таким, що має академічну заборгованість. Порядок її ліквідації регламентується відповідними нормативними документами.  

Курсові роботи, що мають практичну та теоретичну цінність, можуть бути представлені до участі в конкурсі, а також рекомендовані до впровадження в навчальному процесі або на виробництві.

VІІ. ДОДАТКИ

                                                                               Додаток 1

Зразок оформлення титульного аркуша пояснювальної записки
НАЦІОНАЛЬНИЙ АВІАЦІЙНИЙ УНІВЕРСИТЕТ
Кафедра хімії і хімічної технології

КУРСОВА  РОБОТА

(ПОЯСНЮВАЛЬНА  ЗАПИСКА)
з дисципліни “Фізична хімія”

  Тема: Діаграма стану системи з хімічною сполукою, яка плавиться конгруентно

 Виконав: студент  групи ХП-305 ФЕБ

               Денисенко Андрій Іванович

Керівник: канд.хім.наук, доцент  Косенко О.І.

Київ  2006
 Додаток 2

Зразок оформлення завдання до курсової роботи

НАЦІОНАЛЬНИЙ АВІАЦІЙНИЙ УНІВЕРСИТЕТ
Кафедра хімії і хімічної технології

ЗАВДАННЯ

на  виконання курсової роботи

студента Денисенка Андрія Івановича

Тема курсової роботи: Діаграма стану системи з хімічною

 сполукою, яка плавиться конгруентно

 Термін  виконання роботи: з 15.03.2006 р. до 01.05.2006 р.

 Вихідні дані до роботи: система СаСl2 – CsCl.

 Етапи курсової роботи:

· літературний пошук;

· розробка методики виконання експерименту;

· виконання експериментальної частини роботи;

· оформлення пояснювальної записки.
 Завдання видав __________________________________

                                            ( підпис керівника)   ( П.І. Б. керівника )  

                   “_____“ _______________2006 р.
Завдання прийняв до виконання  ________________________

                                      (підпис студента)

Курсова робота захищена з оцінкою ___________________

Голова комісії: _______________________________________

Члени комісії: ________________________________________



________________________________________


Додаток 3

Зразок оформлення реферату
РЕФЕРАТ

 Пояснювальна записка до курсової роботи “Діаграма стану системи з хімічною сполукою, яка плавиться конгруентно”: 21 с., 

2 рис., 5 табл.,1 додаток, 4 літературних джерела.

          Об`єкт дослідження – система СаСl2 – CsCl з хімічною сполукою, яка плавиться конгруентно.

Мета роботи – дослідження сумішей речовин різного  складу, побудова кривих охолодження та діаграми плавкості.

Метод дослідження – термічний аналіз.

Для системи з хімічною сполукою, яка плавиться конгруентно, досліджено процес охолодження сумішей різного  складу, побудовані криві охолодження та діаграма плавкості системи.


ТЕРМІЧНИЙ АНАЛІЗ, КРИВА ОХОЛОДЖЕННЯ, ДІАГРАМА ПЛАВКОСТІ, КОНГРУЕНТНЕ ПЛАВЛЕННЯ, ДИСТЕКТИКА, ФАЗА, СТУПІНЬ СВОБОДИ.
Додаток 4

Варіанти завдання до контрольної роботи № 1 і № 2

	Номер варіанта
	Реакція

	1
	2H2 + CO = CH3OH(г)

	2
	4HCl + O2 = 2H2O(г) + 2Cl2

	3
	MgO + CO2 = MgCO3

	4
	S2 (г) + 2H2 = 2H2S

	5
	C2H5Cl = C2H4 + HCl

	6
	2NO2 = 2NO + O2

	7
	N2O4 = 2NO2

	8
	CaCO3 = CaO + CO2

	9
	SO2 + ½ O2 = SO3

	10
	CO + 3H2 = CH4 + H2O(г)

	11
	SO2 + Cl2 = SO2Cl2 (г)

	12
	COCl2 (г) = CO + Cl2

	13
	CO2 + H2 = CO + H2O(г)

	14
	CO2 + 4H2 = CH4 + 2H2O(г)

	15
	CH4 + I2 (г) = CH3I(г) + HI

	16
	2CO + 2H2 = CH4 + CO2

	17
	C2H6 = C2H4 + H2

	18
	C6H6 (г) + 3H2 = C6H12 (г)

	19
	CO + ½ O2 = CO2

	20
	PCl3 + Cl2 = PCl5

	21
	Mg(OH)2 = MgO + H2O(г)

	22
	NO + ½ O2 = NO2

	23
	Ca(OH)2 = CaO + H2O(г)

	24
	H2 + C2H4 = C2H6

	25
	CO + H2O(г) = CH2O2(г)


Додаток 5

Термодинамічні властивості простих речовин

і хімічних сполук
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	Прості речовини

	С (графіт)
	0
	5,74
	0
	8,54

	Cl2(г)
	0
	222,98
	0
	33,93

	H2(г)
	0
	130,52
	0
	28,83

	I2(г)
	62,43
	260,60 
	19,39
	36,90

	N2(г)
	0
	191,50
	0
	29,12

	O2(г)
	0
	205,04 
	0
	29,37

	S2(г)
	128,37
	228,03
	79,42
	32,51

	S(т)
	0
	31,92
	0
	22,68

	Неорганічні сполуки

	CO(г)
	–110,53
	197,55
	–137,15
	29,14

	CO2(г)
	–393,51
	213,66
	–394,37
	37,11

	COCl2(г)
	–219,50
	283,64
	–205,31
	57,76

	CS2(г)
	116,7
	237,77
	66,55
	45,48

	CaCO3(т)
	–1206,83
	91,71
	–1128,35
	83,47

	CaO(т)
	–653,09
	38,07
	–603,46
	42,05

	Ca(OH)2(т)
	–985,12
	83,39
	–897,52
	87,49

	HCl(г)
	–92,31
	186,79
	–95,3
	29,14

	HF(г)
	–273,3
	173,67
	–275,41
	29,14

	HI(г)
	26,36
	206,48
	1,58
	29,16

	H2O(г)
	–241,81
	188,72
	–228,61
	33,61

	H2O(p)
	–285,83
	69,95
	–237,23
	75,30

	H2S(г)
	–20,6
	205,7
	–33,5
	33,44

	MgCO3(т)
	–1095,85
	65,10
	–1012,15
	76,11

	MgO(т)
	–601,49
	27,07
	–569,27
	37,20

	Mg(OH)2(т)
	–924,66
	63,18
	–833,75
	76,99

	NH3(г)
	–45,94
	192,66
	–16,48
	35,16

	NH4Cl(т)
	–314,22
	95,81
	–203,22
	84,10


Закінчення дод. 5
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	NO(г)
	91,26
	210,64
	87,58
	29,86

	NO2(г)
	34,19
	240,06
	52,29
	36,66

	N2O4 (г)
	11,11
	304,35
	99,68
	79,16

	SO2(г)
	–296,9
	248,07
	–300,21
	39,87

	SO2Cl2(г)
	–363,17
	311,29
	–318,85
	77,40

	SO3(г)
	–395,85
	256,69
	–371,17
	50,09

	PCl3(р)
	–320,91
	213,49
	–274,08
	131,38

	PCl3(г)
	–287,02
	311,71
	–267,98
	71,84

	PCl5(т)
	–445,87
	170,80
	–318,36
	(138)

	PCl5(г)
	–374,89
	364,47
	–305,10
	112,97

	Органічні сполуки

	CH4(г)
	–74,85
	186,3
	–50,85
	35,79

	C2H4(г)
	52,3
	219,45
	68,14
	43,56

	C2H6(г)
	–84,67
	229,49
	–32,93
	52,64

	C6H6(г)
	82,93
	269,20
	129,68
	81,67

	C6H6(р)
	49,03
	173,26
	124,38
	135,14

	C6H12(г)
	–123,14
	298,24
	31,70
	106,27

	C6H12(р)
	–156,2
	204,35
	26,6
	156,48

	CH2O2(г)
	–378,80
	248,77
	–351,51
	45,80

	CH2O2(р)
	–424,76
	128,95
	–361,74
	99,04

	CH3OH(г)
	–201,00
	239,78
	–162,38
	44,13

	CH3OH(р)
	–238,57
	126,78
	–166,27
	81,60

	C2H5OH(г)
	–234,80
	281,38
	–167,96
	65,75

	C2H5OH(р)
	–276,98
	160,67
	–174,15
	111,96

	CH3CHO(г)
	–166,0
	264,2
	–132,95
	54,64

	CH3I(г)
	13,97
	254,01
	15,63
	44,14

	C2H5Cl(г)
	–111,72
	275,85
	–60,04
	62,72


Додаток 6

Значення коефіцієнтів в рівняннях залежності теплоємності від

температури: С
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	Речовина
	а
	b.103
	c΄.10-5
	c.106
	Температурний інтервал, К

	Прості речовини

	С (графіт)
	16,86
	4,77
	–8,54
	–
	298 –2500

	Cl2(г)
	37,03
	0,67
	–2,85
	–
	298 – 3000

	H2(г)
	27,28
	3,26
	0,50
	–
	298 – 3000

	I2(г)
	37,40
	0,59
	–0,71
	–
	298 –3000

	N2(г)
	27,88
	4,27
	–
	–
	298 –2500

	O2(г)
	31,46
	3,39
	–3,77
	–
	298 – 3000

	S(т)
	22,68
	–
	–
	–
	273 – 368

	S2(г)
	36,11
	1,09
	–3,51
	–
	298 – 2000

	Неорганічні сполуки

	CO(г)
	28,41
	4,10
	–0,46
	–
	298 – 2500

	CO2(г)
	44,14
	9,04
	–8,54
	–
	298 – 2500

	COCl2(г)
	67,15
	12,03
	–9,04
	–
	298 –1000

	CS2(г)
	52,09
	6,69
	–7,53
	–
	298 – 1800

	CaCO3(т)
	104,52
	21,92
	–25,94
	–
	298 – 1200

	CaO(т)
	49,62
	4,52
	–6,95
	–
	298 – 1800

	Ca(OH)2(т)
	105,19
	12,01
	–19,0
	–
	298 – 600

	HCl(г)
	26,53
	4,60
	1,09
	–
	298 – 2000

	HF(г)
	26,9
	3,43
	1,09
	–
	298 – 2500

	HI(г)
	26,32
	5,94
	0,92
	–
	298 – 2000

	H2O(г)
	30,00
	10,71
	0,33
	–
	298 – 2500

	H2O(p)
	39,02
	76,64
	11,96
	–
	273 – 380

	H2S(г)
	29,37
	15,40
	–
	–
	298 – 1800

	MgCO3(т)
	77,91
	57,74
	–17,41
	–
	298 – 750

	MgO(т)
	48,98
	3,14
	–11,44
	–
	298 – 3000

	Mg(OH)2(т)
	46,99
	102,85
	–
	–
	298 – 541

	NH3(г)
	29,80
	25,48
	–1,67
	–
	298 – 1800


Закінчення дод. 6

	Речовина
	а
	b.103
	c΄.10-5
	c.106
	Температурний інтервал, К

	NH4Cl(т)
	–
	–
	–
	–
	298 – 458

	NO(г)
	29,58
	3,85
	–0,59
	–
	298 – 2500

	NO2(г)
	41,16
	11,33
	–7,02
	–
	298 – 1500

	N2O4 (г)
	83,89
	39,75
	–14,90
	–
	298 – 1000

	SO2(г)
	46,19
	7,87
	–7,70
	–
	298 – 2000

	SO2Cl2(г)
	87,91
	16,15
	–14,23
	–
	298 – 1000

	SO3(г)
	64,98
	11,75
	–16,37
	–
	298 – 1300

	PCl3(р)
	131,38
	–
	–
	–
	298 – 340

	PCl3(г)
	80,11
	3,10
	7,99
	–
	298 – 1000

	PCl5(т)
	(138)
	–
	–
	–
	298 – 432

	PCl5(г)
	129,5
	2,93
	–16,40
	–
	298 – 1500

	Органічні сполуки

	CH4(г)
	14,32
	74,66
	–
	–16,4
	298 – 1500

	C2H4(г)
	11,32
	122,01
	–
	–37,9
	298 – 1500

	C2H6(г)
	5,75
	175,11
	–
	–57,9
	298 – 1500

	C6H6(г)
	–21,09
	400,12
	–
	–169,9
	298 – 1000

	C6H6(р)
	59,50
	255,01
	–
	–
	281 – 353

	C6H12(г)
	-51,71
	598,77
	–
	–230,0
	298 – 1000

	C6H12(р)
	–
	–
	–
	–
	–

	CH2O2(г)
	19,40
	112,80
	–
	–47,5
	298 – 1000

	CH2O2(р)
	–
	–
	–
	–
	–

	CH3OH(г)
	15,28
	105,20
	–
	–31,04
	298 – 1000

	CH3OH(р)
	–
	–
	–
	–
	–

	C2H5OH(г)
	10,99
	204,70
	–
	–74,20
	298 – 1000

	C2H5OH(р)
	–
	–
	–
	–
	–

	CH3CHO(г)
	13,00
	153,50
	–
	–53,70 
	298 – 1000

	CH3I(г)
	19,67
	92,67
	–
	–32,28
	298 – 1000

	C2H5Cl(г)
	11,63
	193,00
	–
	–72,92
	298 – 1000
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