Тема занятия.

ТЕРМОДИНАМИКА ХИМИЧЕСКИХ ПРОЦЕССОВ. ТЕРМОХИМИЯ.

I. Цель занятия:
Изучить и усвоить содержание основных понятий и сущности законов термодинамики, научиться на их основе выполнять различные термодинамические расчеты. Приобрести системные знания об энергетике химических реакций. Научиться применять на практических занятиях теоретический материал по термохимии при решении задач и для объяснения основных биохимических и химических процессов в организме с позиций термодинамики.

II. Исходный уровень знаний:
1. Умение составлять химические уравнения реакций со стехиометрическими коэффициентами.

2. Умение рассчитывать теплоты переходов веществ в различные агрегативные состояния.

3. Знание понятий потенциала ионизации атома и сродства к электрону.

4. Знание процессов растворения веществ и диссоциации электролитов в растворах.

III. После изучения темы студент должен 

знать:
– общие понятия термохимии (тепловой эффект реакции, термохимические уравнения, законы термохимии);

– основные типы термохимических циклов и принципы их составления;

уметь:
–  написать термохимическое уравнение реакции;

– рассчитывать тепловой эффект химической реакции, используя справочные данные (теплоты образования и теплоты сгорания веществ);

IV. Основные вопросы темы

1. Химическая термодинамика как теоретическая основа биоэнергетики.

2. Основные понятия термодинамики:

-  интенсивные и экстенсивные параметры

-  функция состояния. 

-  внутренняя энергия.

-  работа и теплота 

3. Типы термодинамических систем:

- изолированные

- закрытые

- открытые 

4. Типы термодинамических процессов: 

- изотермические

- изобарные

- изохорные

5. Стандартное состояние. 

6. Первое начало термодинамики. Энтальпия. Стандартная энтальпия образования вещества, стандартная энтальпия сгорания вещества. Стандартная энтальпия реакции. 

7. Тепловой эффект химической реакции, знак теплового эффекта. Причины возникновения теплового эффекта реакции. Тепловой эффект химической реакции, протекающей при постоянном объеме или давлении.

8. Закон Гесса

9.  Расчет тепловых эффектов химических реакций по теплотам образования и теплотам сгорания веществ.

10.  Применение первого начала термодинамики к биосистемам.

11. Второе начало термодинамики. Обратимые и необратимые, в термодинамическом смысле, процессы. Энтропия. Энергия Гиббса. Прогнозирование направления самопроизвольно протекающих процессов в изолированной и закрытой системах. Роль энтальпийного и энтропийного факторов. Принцип энергетического сопряжения.

12. Третье начало термодинамики

13. Термодинамические условия равновесия. Стандартная энергия Гиббса образования вещества. Стандартная энергия Гиббса реакции. Примеры экзэргонических и эндэргонических процессов, протекающих в организме. Принцип энергетического сопряжения в живых организмах.

14. Неравновесные процессы. Принцип Пригожина.

15. Биоэнергетика.

V. Вопросы и задания для самоподготовки 

(обязательное домашнее задание, выполняемое в отдельной тетради)

1. Тепловой эффект химической реакций.

2. Тепловой эффект изобарного и изохорного процесса.

3. Законы термохимии.

4. Теплоты образования и сгорания веществ. Стандартные условия.

5. Термохимические циклы.

6. Знак теплового эффекта эндо- и экзотермических реакций.

7. В чем отличие энтальпии от теплоты реакции?

8. Можно ли определить тепловой эффект реакции, которая в реальных условиях не протекает?

9. Как определить теплоту образования сложного органического вещества?

10. Почему теплота растворения соли может быть как больше, так и меньше нуля?

11. Какие соли: безводные или кристаллогидраты – лучше использовать для получения охлаждающих смесей и почему?

12. Изменение энергии Гиббса (при Т и Р const) равно Δ G = ΔН — Т∙Δ S . Условие самопроизвольного протекания процесса при любых условиях:

1) ΔН < 0; Δ S < 0;

2) ΔН > 0; Δ S > 0;
3) ΔН < 0; Δ S > 0;
 4) ΔН > 0; Δ S < 0.

13. Если энтальпия образования SO2 равна - 297 кДж/моль, то количество теплоты, выделяемое при сгорании 16 г серы, равно____кДж.

1) 148,5;

2) 297;

3) 74,25;

4) 594.

14. Если система находится в состоянии равновесия, то какое из следующих утверждений является верным:

1) ΔG = 0;

2) K = 1;

3) K > 1;

4) K < 1.

15. В каком из следующих случаев реакция неосуществима при любых температурах?

1) ΔH>0; ΔS>0;
2) ΔH>0; ΔS< 0;
3) ΔH<0; ΔS< 0;
4) ΔH=0; ΔS= 0.

16. В каком из следующих случаев реакция возможна при любых температурах?

1) ΔH<0; ΔS>0;
2) ΔH>0; ΔS< 0;
3) ΔH<0; ΔS< 0;
4) ΔH=0; ΔS= 0.

17. Если ΔH<0 и ΔS< 0, то реакция может протекать самопроизвольно при:

1) [ΔH]>[T∙ΔS]; 

2) любых соотношениях ΔH и T∙ΔS;

3) [ΔH]<[T∙ΔS]; 

4) ΔH=0; ΔS= 0

18. При каких значениях по знаку ΔH и ΔS и системе возможны только экзотермические процессы?

1) ΔH>0; ΔS>0;
2) ΔH<0; ΔS> 0;
3) ΔH<0; ΔS< 0;
4) ΔH=0; ΔS=0.

19. Рассчитать, какое количество энергии выделится при сгорании 1 моль метилового спирта, если теплоты образования СН3ОН, СО2 и Н2О равны соответственно 238.9; 394.9 и 286.6 кДж/моль. Вычислить теплоту образования сахарозы, если теплоты сгорания сахарозы, углерода и водорода равны соответственно 5648.4; 394.9 и 286.6 кДж/моль.

Ответы:

	12
	13
	14
	15
	16
	17
	18
	19
	20

	3
	1
	1
	2
	1
	1
	2
	729,2 кДж.
	– 2243 кДж/моль.


VI. Вопросы для самоконтроля (включены в коллоквиум и зачетное занятие)

1. Какие процессы называют экзэргоническими?

1) ΔH< 0;

2) ΔG < 0;

3) ΔH> 0;

4) ΔG > 0.

2. Какими одновременно действующими факторами определяется направленность химического процесса?

1) энтальпийным и температурным;

2) энтальпийным и энтропийным;

3) энтропийным и температурным;

4) энтропийным и давлением.

3. Какой функции состояния соответствует максимальная беспорядочность распределения частиц?

1) энтальпия;
2) энтропия;

3) энергия Гиббса;

4) внутренняя энергия.

4. В каком соотношении находится энтропии трех агрегатных состояний одного вещества: газа, жидкости, твердого тела:

1) S(г) > S(ж) >S(тв) ;
2) S(тв) > S(ж) > S(г);
3) S(ж) > S(тв) > S(г) ;

4) S(г) > S(тв) > S(ж).
5. Энтропия системы возрастает при переходе вещества:

1) из кристаллического состояния в жидкое;

2) из газообразного в жидкое;

3) из жидкого в твердое;




4) при конденсации.

6. Тепловой эффект реакции, протекающей при постоянном давлении, называется изменением:

1) внутренней энергии;
2) энергии Гиббса;
3) энтальпии;
4) энтропии.

7. Первый закон термодинамики отражает связь между:

1) работой, теплотой и внутренней энергией; 2) свободной энергией Гиббса и энталь-пией системы; 3) работой и тепловой энергией; 4) работой и внутренней энергией.

8. Какое уравнение является математическим выражением первого закона термодинамика для закрытых систем?

1) ΔU = 0              2) ΔU = Q — p ∙ΔV             3) ΔG = ΔH — T∙ΔS                   4) ΔS>0

9. Внутренняя энергия изолированной системы является: 
1) постоянной; 2) переменной;
3) равна нулю; 4) уменьшается с ростом температуры?

10. Процессы, протекающие при постоянном объеме, называются: 1) изобарическими; 2) изотермическими;
3) изохорическими;
4) изотермо-изобарическими

11. К какому типу термодинамических систем принадлежит раствор, находящийся в запаянной ампуле, помещенной в термостат?

1) изолированной     2) открытой               3) закрытой              4) замкнутой

12. К какому типу термодинамических систем принадлежит раствор, находящийся в запаянной ампуле?

1) изолированной         2) открытой           3) закрытой              4) замкнутой

13. К какому типу термодинамических систем принадлежит живая клетка?

1) открытой               2) закрытой             3) изолированной       4) замкнутой

14. При каких соотношениях ΔH и ΔS химический процесс находится в состоянии равновесия:

1) ΔH=T∙ΔS        2) ΔH>T∙ΔS              3) ΔH<T∙ΔS           4) ΔH=0; ΔS= 0

15. Какие процессы называют эндэргоническими?

1) ΔH< 0         2) ΔG < 0             3) ΔH> 0               4) ΔG > 0

16. Уравнения реакций, протекание которых возможно в стандартных условиях, имеют вид:
1) C6H12O6(т)=2C2H5OH(ж) +2СО2(г)


  ∆298Н0=-68 кДж, ∆298S0=538 Дж/К
2) C2H5OH(ж)+CH3COOH(ж)=CH3COOC2H5(ж)+H2O(ж)  ∆298Н0=68 кДж, ∆298S0= -4 Дж/К 

3) C2H4(г)+2О2(г)=CO2(г)+H2O(г) 


  
  ∆298Н0=-803 кДж, ∆298S0= -4 Дж/К
4) 4NО2(г)+2Н2О(ж)+О2(г)=4HNО3(ж)+Q


  ∆Н2980=803 кДж, ∆S2980=-538Дж/К

17.  Процесс перехода системы из одного состояния в другое при постоянном давлении называется 

1) изобарным         2) изохорным        3) изотермическим         4) адиабатическим

18. Уравнения реакций, для которых в изобарно-изотермических условиях ∆Н =∆U   имеют вид: 

1) CO(г) + 2H2(г) = CH3OH(г); 


2) 2CO(г) + О2(г)= 2СО2(г)
3) CO(г) + H2O(г) = CO2(г) +H2 (г); 

4) Fe2O3(т)  + 3CO(г)= 2Fe(т)  +3СО2(г)

19. Если для реакции NH4NO3(т) = N2O(г) + 2H2O(г) ∆Н2980 = 124.2 кДж, 
∆S2980   = -186.7 Дж/К, то температура, при которой возможно ее протекание в прямом и обратном направлении, равна ____0С (зависимостью термодинамических функций от температуры пренебречь): 1) 0.665   2)  665        3) 392        4) 272.3

20. Уравнение реакции, в которой для смещения равновесие в сторону продуктов необходимо увеличить температуру, имеет вид:

1) N2(г) + 3H2(г) ↔ 2NH3(г)



∆Н2980 <0

2) N2(г) + O2(г) ↔ 2NO(г)



∆Н2980 >0

3) 4NO2(г) + O2(г) + 2H2O(г)  ↔ 4HNO3(г)

∆Н2980 <0
4) 2NO(г) + O2 (г) ↔ 2NO2(г)



∆Н2980 <0
Ответы:

	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10

	2
	2
	2
	1
	1
	3
	1
	2
	1
	3

	11
	12
	13
	14
	15
	16
	17
	18
	19
	20

	1
	3
	1
	1
	4
	1,3
	1
	3,4
	2
	2


VII. Задания для самостоятельной работы на занятии

1. Закон Гесса является следствием из:

1) из 1-го закона термодинамики;

2) 2-го закона термодинамики;

3) 3-го закона термодинамики;


4) 0-го закона термодинамики.

2. Определить, возможна ли биохимическая реакция гликолиза: C6H 12О6 (ж) ↔ 2С3Н 6О3 (ж) при стандартных условиях если:
∆G0 (C6H12O6(ж)) = - 917кДж/моль, 
∆G0(CН3СH(OH)СОOH(ж))  = - 539 кДж/моль.
(Ответ: возможна, ∆G = -161 кДж/моль)             

Сравните изменение стандартной энергии Гиббса для биохимических реак​ций окисления глюкозы при 25°С:

1) С6Н12О6 (ж) = 2С2Н5ОН (ж) + 2СО2 (г);  2)  C6H12О6 (ж) = 6СО2 (г) + 6Н2О (ж). 

если:
∆G0 C6H12O6(ж) = - 917 кДж/моль, 

∆G0 C2H5OН(ж) = - 175 кДж/моль, 

∆G0 CО2(г) = - 394,4 кДж/моль, 


∆G0 Н2О(ж) = - 237 кДж/моль, 


Какой процесс является более эффективным с точки зрения использования глюкозы?

1) ∆G(1) = -221.8,    ∆G(2) = -2871.4 ─ первый процесс более эффективен
2) ∆G(1) = -221.8,    ∆G(2) = -2871.4 ─ второй процесс более эффективен
3) ∆G(1) = -2871.4,  ∆G(2) = -221.8 ─ первый процесс более эффективен
4) ∆G(1) = -2871.4,  ∆G(2) = -221.8 ─ второй процесс более эффективен
3. Вычислите тепловой эффект реакции С6Н12О6(к) → 2С2Н5ОН(ж)+2СО2(г) при стандартных условиях, если:
∆H °сгор (С6Н12О6) = -2810 кДж/моль,
∆H °сгор (С2Н5ОН) = -1371кДж/моль
1) -68 кДж
2) +68 кДж
3) -76 кДж
4) +76 кДж
4. Стандартная теплота растворения сульфата меди равна -66,5 кДж/моль стандартная теплота гидратации до пентагидрата равна 78,22 кДж/моль. Вычислите стандартную теплоту растворения пентагидрата.
1) -11.72 кДж/моль; 
2) -144.22 кДж/моль

3) +11.72 кДж/моль;
4) 144.22 кДж/моль
5. Вычислите стандартную энергию Гиббса реакции гликолиза C6H12O6(ж) → 2CН3СH(OH)СОOH(ж),  если:

∆G0 (C6H12O6(ж)) = - 917кДж/моль, 
∆G0(CН3СH(OH)СОOH(ж)) = - 539 кДж/моль.
1) -161 кДж/моль
2) +161 кДж/моль


3) +378 кДж/моль  4) -378 кДж/моль
6. Вычислите стандартную энтропию образования дипептида глицил-глицина, если: 
∆S0 глицина(ж) = 158.6 Дж/моль∙К; ∆S0 глицил-глицина(ж)  = 231,4 Дж/моль∙К;

∆S0 Н2О(ж)  = 231,4 Дж/моль∙К;

Благоприятствует ли энтропийный фактор протеканию этой реакции?

1) ∆S0 = -16, не благоприятствует, т.к. ∆S < 0;
 2) ∆S° = +16, благоприятствует, т.к. ∆S > 0
3) ∆S° = -87, не благоприятствует, т.к.∆S< 0; 
4) ∆S° = +87, благоприятствует, т.к. ∆S > 0
7. Выделением или поглощением тепла сопровождается реакция каталитиче​ского окисления этанола в присутствии каталазы   С2Н5ОН(ж) + Н2О2(ж) ↔ СН3СНО (г) + 2Н2О(ж), если:

∆H°обр. С2Н5ОН(ж) = - 278 кДж/моль;


∆H°обр. Н2О2(ж) = - 188 кДж/моль;

∆H°обр. СН3СНО (г) = - 166 кДж/моль;


∆H°обр. Н2О(ж) = - 286 кДж/моль;

1) ∆H°(p-ции)= +272, реакция эндотермическая;
2) ∆H °(р-ции)= -272, реакция экзотермическая
3) ∆H °(р-ции)= -12, реакция эндотермическая;
4) ∆H °(р-ции) = +12, реакция экзотермическая
8. Энтальпии образования кристаллогидратов CuSO4·5H2O и Na2CO3·10Н2О из безводных солей и воды составляют –77.8 и –92кДж/моль, а при растворении безводных солей в воде выделяется 66.1 и 25 кДж/моль соответственно. Рассчитать теплоты растворения кристаллогидратов, указать экзо- или эндотермическими являются процессы. (Ответ: 11.7 и 67 кДж/моль, процесс эндотермический.)

9. Если энтальпия образования CO2 равна - 393 кДж/ моль, тогда количество теплоты, выделяемое при сгорании 24 г углерода, равно:

1) 186.5 кДж     2) 393 кДж     3) 786 кДж    4) 98 .2 кДж

Ответы:

	1
	2
	3
	4
	5
	6
	7
	8
	9
	10

	2
	1
	2
	1
	3
	1
	1
	2
	4
	3


VIII. Лабораторные работы

1. Определение теплового эффекта процесса растворения безводной соли.

2. Определение стандартной энтальпии (теплоты) реакции  нейтрализации.

IX. Темы докладов УИРС:
1. Живой организм и термодинамика.

2. Биоэнергетика процессов организма.

3. Гликолиз: основные стадии с термохимической точки зрения.

4. Калорийность пищевых продуктов, принципы составления диет и рационов.

5. Практическое использование тепловых эффектов химических реакций: охлаждающие смеси и химическая грелка.

6. АТФ - источник энергии в организме.
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4. Практикум по общей химии. Биофизическая химия. Химия  биогенных элементов.  Учебное пособие для студентов медицинских вузов (Ред. В.А.Попков).- М., 4 изд., 2013 г., с.55-61.

5. Ленский А.С. Введение в бионеорганическую и биофизическую химию. М.1989, с.6-54.

Тема занятия.

СКОРОСТЬ ХИМИЧЕСКИХ РЕАКЦИЙ

I. Цель занятия:
      Приобрести системные знания о скорости химических реакций, научиться применять на практических занятиях теоретический материал из области химической кинетики, термодинамики, учения о растворах при решении задач и при объяснении протекания ряда химических процессов в организме. Получить представление об обратимых и необратимых процессах, о химическом равновесии – для изучения вопросов биофизической и биологической химии, физиологии и фармакологии.

II. Исходный уровень знаний:
1. Знание влияния агрегатного состояния вещества на протекание химического процесса.

2. Знание понятия «концентрация вещества» и способов ее выражения.

3. Умение переходить от одних концентраций к другим.

III.После изучения темы студент должен 

знать:
– понятие скорости химических реакций и факторы, влияющие на ее величину;

– общие представления о порядке реакции и молекулярности реакции;

– закон действующих масс, правило Вант-Гоффа; 

уметь:
– применять закон действующих масс к гомогенным и гетерогенным реакциям;

– прогнозировать влияние различных факторов на величину скорости реакции;

– проводить расчеты скорости процесса;

– связывать скорость реакции с энергией активации, температурным коэффициентом, с температурой.

IV. Основные вопросы темы

1. Понятие о скорости химической реакции.

2. Факторы, влияющие на скорость химической реакции:

– природа вещества и агрегатное состояние;

– концентрация реагирующих веществ;

– давление;

– температура;

– катализатор.

3. Закон действия масс (Н.Н. Бекетов – 1865 г.; К. Гульдберг и П. Вааге – 1867 г.). Константа скорости реакции и факторы, влияющие на ее величину.

4. Влияние температуры. Правило Я.Г. Вант–Гоффа (1879 г.), температурный коэффициент. Уравнение С. Аррениуса (1889 г.).

5. Энергия активации, барьер активации, кривая распределения молекул по энергиям. Энергетические схемы химических реакций.

6. Типы катализа (гомогенный, гетерогенный, ферментативный). Механизм катализа. Примеры.

7. Понятия – порядок реакции и молекулярность реакции.

V. Вопросы и задания для самоподготовки 

(обязательное домашнее задание, выполняемое в отдельной тетради)

1. Понятие скорости химической реакции.

2. Влияние концентрации реагирующих веществ на скорость реакции. ЗДМ.

3. Влияние температуры. Правило Вант-Гоффа. Уравнение Аррениуса.

4. Зависимость скорости реакции от катализатора.

5. Энергия активации, активированные молекулы.

6. Молекулярность и порядок реакции.

7. Типы катализа и механизм действия катализаторов.

8. Какие реакции называются необратимыми? Сформулируйте условия практической необратимости реакции.

9. Размерность величины скорости химической реакции.

10. Перечислить факторы, влияющие на скорость химической реакции. Примеры.

11. Сформулируйте закон действия масс.

12. Какой физический смысл имеет константа скорости химической реакции?

13. Что такое температурный коэффициент реакции?

14. Скорость реакции между растворами хлорида калия и нитрата серебра, концентрации которых составляют 0,2 и 0,3 моль/л соответственно, (k= 1.5·10-3 л·моль-1· с-1) равна ________ моль·л–1·с–1.
1) 9·10–3       2) 9·10–4       3)  9·10–5      4) 9·10–6
15. Значение концентрации исходных веществ, при которых скорость элементарной гомогенной реакции  2А+В=С  численно равна константе скорости, составляет _____ моль/л. 
1)1           2)2            3)3             4)4

16. При высокой температуре (более 40 °С) активность ферментов: 1) снижается;
2) не изменяется;

3) повышается; 
4) сначала снижается, потом повышается.

17. При повышении давления в 2 раза скорость гомогенной элементарной химической реакции 2NO+CI2=2NOCl увеличивается в ___ раз(–а).
1) 2


2) 4


3) 8


4) 16

18. Если образец карбоната магния растворяется в серной кислоте при 25оС за 16 секунд, а при 55оС за 2 секунды, то температурный коэффициент скорости реакции равен: 1) 2.67

2) 0.5


3) 8


4) 2

19. Константа скорости реакции омыления этилового эфира ук​сусной кислоты гидроксидом натрия при 10°С равна 2.38 (время выражено в минутах). Найти скорость реакции, если смешали 1 л 0.5 М раствора эфира и 1 л 0,5 М раствора гидроксида натрия. СН3СООС2Н5 + NaOH → CH3COONa + С2Н5ОН  (Ответ: 0.1487 моль/л·мин.)
20. Скорость химической реакции 2NO + O2 → 2NO2 при кон​центрациях реагирующих веществ оксида азота (II) 0.3 моль/л и кислорода 0.15 моль/л составила 1.2·10–3 моль/л·с. Найти значение константы скорости реакции. (Ответ: 8.88·10–2.)

VI. Вопросы для самоконтроля (включены в коллоквиум и зачетное занятие)

1. При уменьшении концентрации вещества A2 в 3 раза скорость одностадийной реакции: 





2A2 (г) + B2 (г) = 2A2B(г)  
1) увеличивается в 3 раза   

2) уменьшается в 3 раза   

3) увеличивается в 9 раз    

4) уменьшается в 9 раз

2. Во сколько раз нужно увеличить внешнее давление, чтобы скорость одностадийной реакции: 


А(г) + 2В = 2AB   возросла в 125 раз?

1) 5    


2) 25   


3) 100   

4) 125

3. Если температурный коэффициент химической реакции  равен 2, то при повышении температуры от 20°С до 50°С скорость реакции:
1) увеличивается в 6 раз  


2) уменьшается в 4 раза   

3) уменьшается в 2 раза   


4) увеличивается в 8 раз

4. Если температурный коэффициент химической реакции равен 3, то при повышении температуры от 10 до 40оС скорость реакции: 1) увеличивается в 27 раз    
2)  уменьшается в 8 раз;
3) увеличивается в 7 раз; 
4)  увеличивается в 3 раза.

5. Чему равен температурный коэффициент реакции, если при увеличении температуры с 20 до 30°С скорость ее увеличилась в 3 раза: 1) 9;   2) 3;   3) 2;   4) 6.

6. Закон, выражающий влияние концентраций реагирующих веществ на скорость химической реакции, называется законом:

1) Гесса    2) Аррениуса   3) Вант-Гоффа   4) действующих масс

7. При повышении температуры от 50°С до 70°С и значении температурного коэффициента 3 скорость химической реакции увеличится в:

1) 2 раза    2) 3 раза    3) 6 раз    4)  9 раз

8. Как формулируется правило Вант–Гоффа?

1) при повышении температуры на 10 градусов скорость химической реакции увеличивается в 2 – 4 раза

2) для большинства химических реакций скорость реакции увеличивается с ростом температуры

3) скорость реакции пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степени, равные стехиометрическим коэффициентам реакции

4) для большинства химических реакций скорость реакции уменьшается с ростом температуры

9. Укажите уравнение Аррениуса о температурной зависимости скорости реакции:

1) 
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    2) k = A∙e-Ea/RT     3) ν = k∙Ca∙Cb     4) ν2 = ν1∙γΔt/10

10. Укажите правило Вант–Гоффа о температурной зависимости скорости реакции:

1) ν2 = ν1∙γΔt/10    2) k = A∙e-Ea/RT   3) ν = k∙Ca∙Cb     4) 
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11.  Численное значение константы скорости и скорости реакции совпадают, если:

1) концентрации реагирующих веществ постоянны и равны единице;

2) концентрации реагирующих веществ постоянны и не равны единице;

3) реагирующие вещества и продукты реакции находятся в одной фазе;

4)  концентрации реагирующих веществ постоянны и равны.

12. Какая стадия называется лимитирующей стадией сложной химической реакции?

1) самая быстрая   2) имеющая низкую энергию активации  3) самая медленная   4) первая 

13. Скорость химической реакции зависит от:

1) времени, температуры, концентрации

2) природы реагирующих веществ, температуры, концентрации

3) времени, температуры, концентрации, природы реагирующих веществ

4) времени, температуры, давления
14. Сформулируйте основной закон химической кинетики:

1) скорость сложной реакции, состоящей из ряда последовательных стадий, определяется скоростью самой медленной стадии

2) скорость реакции пропорциональна произведению концентраций реагирующих веществ, возведенных в степени, равные стехиометрическим коэффициентам в уравнении реакции

3) скорость реакции определяется изменением числа реагирующих молекул в единицу времени в единице объема

4) скорость реакции определяется суммой стехиометрических коэффициентов исходных веществ

15. Константа равновесия реакции зависти от:

1)  температуры и концентрации;                                 2) температуры и давления; 

3) температуры и природы реагирующих веществ.   4) давления;

16. Как изменится скорость реакции 2NO(r) + О2(г) ↔ 2NО2(r), если объем ре​акционного сосуда увеличится в 2 раза?

1) уменьшится в 4 раза      2) увеличится в 4 раза
      3) уменьшится в 8 раза          4) увеличится в 8 раз
17. Константа равновесия реакции N2О4(г) ↔ 2NО2(r) при 25°С равна 0,1. В каком направлении будет идти реакция при следующих концентрациях  веществ: С(NО2) = С(N2О4) = 0.02 моль/л?

1) ∆G = -3.98 кДж (в прямом)
  2) ∆G = 0  (равновесие)


3) ∆G = -3.98 кДж (в обратном)                4) ∆G = +3.98 кДж (в прямом)
18. Константа скорости реакции Н2(г) + I2(г) ↔ 2HI(г) при 7140 К равна 0.111 л/моль∙с. В сосуд

объемом 2 л ввели по 2 моль водорода и иода. Чему будет равна скорость реакции в тот момент, когда в реакционной   смеси образуется 0.2 моль иодоводорода?

1) 0.1     2) 0.111
3) 0.00111
4) 0.0111

19. Константа скорости разложения оксида азота(V) при 35°С равна 8.76∙10-3 мин-1, а при 45°С 2.99∙10-2 мин-1. Вычислите энергию активации в  указанном интервале температур.

1) 100кДж/моль   2) 1,3кДж/моль 3) 10кДж/моль   4) 200 кДж/моль

25. При 590°С константа скорости прямой реакции Н2+12 ↔ 2HI равна 0.16, а обратной 0,0047. Вычислите константу равновесия.

1) 34
2) 0.0294
3) 64
4) 96

20. Чему равна константа равновесия обратимой реакции (25°С), для кото​рой ∆G°298 =5.714 кДж/моль?

1) 0.1
2) 1.0
3) 10
4) 100

VII. Задания для самостоятельной работы на занятии
21. При 20°С константа скорости некоторой реакции равна 10-4 мин-1, а при 50°С  равна  8∙10-4 мин-1. Чему равен температурный коэффициент скорости реак​ции?

1) 2
2) 3
3) 4
4) 5
22. Чему равна скорость химической реакции, если концентрация одного из реа​гирующих веществ в начальный момент была равна 1.2 моль/л, а через 50 минут стала равна 0.3 моль/л?

1) 0.024 моль/л∙мин    2) 0.018 моль/л∙мин
3) 0.006 моль/л∙мин     4) 0.012 моль/л∙мин
23. Определите температурный коэффициент скорости реакции, если при понижении температуры на 30°С реакция замедлилась в 8 раз?
1) 3.00
2) 2.67
3) 2.00
4)4.50
24. Чему равна скорость реакции гидролиза дипептида, если его концентрация в начальный момент была равна 0.1 моль/л, а через 30 сек стала равна 0.05 моль/л?

1) 0.2 моль/л∙мин
2) 0.1 моль/л∙мин
3) 0.00167 моль/л∙мин   4) 0.167 моль/л∙мин
25. Константа равновесия реакции N2О4(r) ↔ 2NО2(r) при 25°С равна 0.1. В каком направлении будет идти реакция при следующих концентрациях веществ: С(NО2) = С(N2О4) = 0.1 моль/л?

1) ∆G = 0, равновесие   2) ∆G = -24.6, в прямом      3)∆ G =-24.6, в обратном       4) ∆G = +24.6, в прямом
26. Как изменится скорость прямой реакции N2 + 3H2 ↔ 2NH3, если объем газовой смеси уменьшить в 2 раза? (Ответ: увеличится в 16 раз).

27. Температурный коэффициент скорости некоторой реакции равен 3. Как изменится скорость этой реакции при повышении температуры от 80° до 130°С? (Ответ: увеличится в 243 раза).

28. Найти температурный коэффициент скорости реакции, если константа скорости при 120°С составляет 5.88∙10–4, а при 170°С она равна 6.7∙10–2 (л2∙моль-2·с-1). (Ответ: 2.58)

29. Какие из ионов: меди (II) или кальция (II) – могут ка​тализировать реакцию окисления бромид-ионов в кислой среде бихромат-ионами?

30. Как изменяются скорости прямой и обратной реакций в газовой фазе для равновесной системы 2A+B2↔2AB, если уменьшить объем, занимаемый газами,  в 3 раза? (Ответ: скорость прямой реакции увеличится в 27 раз, обратной – в 9 раз).

VIII. Лабораторные  работы

1. Взаимодействие тиосульфата натрия с кислотой.

2. Взаимодействие цинка с кислотой.

3. Взаимодействие перманганата калия со щавелевой кислотой.

4. Определение кинетических характеристик реакции окисления ионов иода I-  пероксидом водорода.

5. Определение порядка и константы скорости реакции разложения пероксида водорода в присутствии комплексоната железа (III).

IX. Темы докладов УИРС:
1. Молекулярность и порядок реакции.

2. Энергия активации.

3. Изучение кинетики модельных систем металлоферментов.

Х. Литература
1. Лекции.

2. Ершов Ю.А., Попков В.А. и другие. Общая химия. М. 2010, с. 391-423.

3. В.А.Попков, С.А.Пузаков Общая химия. Учебник для медицинских вузов, - М, ГЭОТАР Медиа, 2010 г.,  с.200-239.

4. Практикум по общей химии. Биофизическая химия. Химия  биогенных элементов.  Учебное пособие для студентов медицинских вузов (Ред. В.А.Попков).- М., 4 изд.,  239 с., 2013 г., с.68-79.
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Тема занятия.

ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ

I. Цель занятия:
Получить представление об обратимых и необратимых процессах, о химическом равновесии – для изучения вопросов биофизической и биологической химии, физиологии и фармакологии.

II. Исходный уровень знаний:
1. Знание закона действия масс применительно к гомогенным и гетерогенным системам.

2. Знание зависимости скорости реакции от различных факторов.

3. Умение рассчитать изменение скорости химической реакции при заданных концентрациях и температуре.

III.После изучения темы студент должен 

знать:
– термодинамическое и кинетическое условия химического динамического равновесия;

– сущность химического равновесия и принципы смещения равновесия;

уметь:
– рассчитывать константу равновесия в гомогенных и гетерогенных системах по величинам равновесных концентраций;

– прогнозировать направление смещения равновесия под влиянием различных факторов;

– рассчитывать равновесные концентрации веществ.

IV. Основные вопросы темы

1. Реакции необратимые и обратимые, относительность такого деления;

2. Некоторые термодинамические функции системы и критерий направления процесса;

3. Химическое динамическое равновесие:

– определение кинетического условия химического равновесия;

– вывод константы равновесия, ее физический смысл;

– классификация реакций по величине константы равновесия;

– динамический характер химического равновесия;

– смещение равновесия, принцип Ле Шателье (1884 г.);

4. Термодинамические условия необратимости реакции и химического равновесия.

– факторы, влияющие на химическое равновесие – концентрация, давление, температура, катализатор.

5. Значение химического равновесия в биологических системах.

V. Вопросы и задания для самоподготовки 

(обязательное домашнее задание, выполняемое в отдельной тетради)

1. Реакции необратимые и обратимые, относительный характер такого деления.

2. Понятие о химическом равновесии и кинетическое условие химического равновесия.

3. Термодинамическое условие химического равновесия.

4. Константа равновесия.

5. Смещение химического равновесия. Принцип Ле Шателье.

6. Равновесие в гетерогенных системах.

7. Применение ЗДМ к растворам слабых электролитов.

8. Приведите примеры внешних признаков обратимой реакции? 

9. Почему химическое равновесие называется динамическим?

10. Выведите константу равновесия для реакции взаимодействия оксида серы (IV) и кислорода.

11. Какой физический смысл имеет константа равновесия? От каких факторов она зависит?

12. Найти константу равновесия реакции горения угля (серы).

13. В каком направлении сместится равновесие при повышении давления?

14. Вычислить константу равновесия в равновесной системе: водород, йод, йодоводород, если начальные концентрации водорода и йода по 0,02 моль/л, а равновесная концентрация йодоводорода – 0,03 моль/л. (Ответ: К= 36).

15. Состояние химического равновесия характеризуется

1) прекращением протекания прямой и обратной химической реакций

2) равенством скоростей прямой и обратной реакций

3) равенством суммарной массы продуктов суммарной массе реагентов

4) равенства суммарного количества вещества продуктов суммарному количеству вещества реагентов

16. Равновесие в реакции А+Б ↔ В ─ Q при повышении температуры смещается 

1) вправо, так как это эндотермическая реакция

2) влево, так как это экзотермическая реакция

3) вправо, так как это экзотермическая реакция

4) влево, так как это эндотермическая реакция

17. При изменении давления химическое равновесие не смещается в реакции

1) СО(г) + Сl2 (г) ↔ СОСl2 (г)    2) СО2(г) + С↔2СО(г)

3) 2СО(г) + О2(г) ↔2СО2(г)        4) С + О2 (г) ↔СО2(г)

18. При понижении давления химическое  равновесие смещается в сторону

1) эндотермической реакции                            2) экзотермической реакции

3) уменьшения объема реакционной смеси    4) увеличения объема реакционной смеси

19. Химическое равновесие сместится в одну сторону при повышении давления и понижении температуры в системе:

1) N2 + ЗН2 ↔2NH3 + Q     2) N2 + О2↔ 2NO - Q     3) Н2 + Cl2↔ 2HC1 + Q    4) С2H2(г)↔ 2С + Н2 – Q
20. При понижении давления химическое равновесие смещается в сторону исходных веществ в системе

1) 2CO(г) +O2(г) ↔2CO2(г) + Q                 2) N2(г) + O2(г) ↔2NO(г) – Q
3) SO2Сl2(г) ↔ SO2(г) +  Cl2(г) – Q            4) H2(г) + Cl2(г) (↔2HCl(г) + Q
VI. Вопросы для самоконтроля (включены в коллоквиум и зачетное занятие)

1. В наибольшей степени сместить в сторону образования продукта равновесие в системе:                  2SO2 (г) + O2(г) ↔ 2SO3(г) + Q 
можно, если одновременно:
1) повысить и давление, и температуру

2) понизить и давление, и температуру

3) понизить давление, повысить температуру

4) повысить давление, понизить температуру

2. Для смещения химического равновесия процесса N2 (г) +O2 ↔ 2NO(г)  - Q сторону образования монооксида азота необходимо:

1) повысить давление                     2) повысить температуру

3) понизить температуру                4) уменьшить концентрацию азота

3. Для смещения равновесия в системе 
      CaCO3(тв) ↔ CaO(тв) + CO2(г); ∆H° > 0 в сторону продуктов реакции необходимо:

1) увеличить давление             2) уменьшить температуру

3) ввести катализатор              4) увеличить температуру

4. Для смещения равновесия в сторону продуктов реакции N2 + H2 ↔ NH3;  ∆H < 0 необходимо:

1) уменьшить температуру                     2) увеличить температуру

3) увеличить концентрацию NH3              4) уменьшить концентрацию N2 и H2
5. Для смещения равновесия в системе MgO(тв) + CO2(г) ↔ MgCO3 (тв); 

 ∆H° < 0   в сторону продуктов реакции необходимо:

1) понизить давление                2) ввести ингибитор

3) ввести катализатор               4) понизить температуру

6. Для увеличения выхода аммиака по уравнению реакции N2(г) + 3H2(г) ↔NH3(г),  ∆Н < 0, необходимо:

1) понизить температуру                     2) повысить концентрацию аммиака

3) понизить концентрацию азота        4) понизить давление

7. Дана равновесная система CO (г) + Cl2 (г) ↔ COCl2 (г) . При Т = const давление увеличили. Куда сместится равновесие:

1) влево   2) вправо   3) не сместится    4) сначала вправо, затем влево 

8. При обратимой химической реакции катализаторы оказывают следующее влияние:

1) одинаково ускоряют и прямую и обратную реакции       

2) ускоряют только прямую реакцию

3) ускоряют только обратную реакцию     

4) не влияют на скорость протекания химической реакции

9. Условие необратимости химического превращения:
1) выделение большого количества теплоты              2) появление запаха
3) протекание реакции в растворе                                4) растворение твердого вещества

10. Уравнение равновесных процессов, в которых изменение давления не вызывает смещения равновесия, имеет вид:
1) СО(г) + Сl2 (г) ↔ СОСl2 (г)          2) СО2(г) + С↔2СО(г)
3) 2СО(г) + О2(г) ↔2СО2(г)              4) С + О2 (г) ↔СО2(г)

11. Обратимая химическая реакция

1) гидролиз сложного эфира                2) горение дров

3) варка мяса                                          4) затвердевание цемента

12. В реакции гидрирования этилена нередко в роли катализатора используют платиновую чернь (мелкодисперсный порошок платины). При изучении данной реакции было показано, что она является реакцией нулевого порядка. От какого фактора зависит скорость реакции гидрирования этилена? 

1) парциального давления этилена               2) парциального давления водорода

3) парциального давления  этана                  4) площади поверхности катализатора

13. Для увеличения выхода сложного эфира в химическом процессе

C2H5OH + CH3COOH ↔ CH3COOC2H5 +H2O-Q    необходимо:

1) добавить воды                                2) уменьшить концентрацию уксусной кислоты

3) увеличить концентрацию эфира          4) увеличить температуру

14. Химическое равновесие в системе   2NO(г) + O2 (г)  = 2NO2 (г) + Q
смещается в сторону образования продукта реакции при

1) повышении давления                          2) повышении температуры

3) понижении давления                           4) применении катализатора

15. Смещению равновесия в сторону образования исходных веществ в системе

4NО2 (г) + 2Н2О(ж) + О2(г) ↔ 4HNО3(р-p) + Q
способствует

1) повышение температуры и повышение давления

2) понижение температуры и повышение давления

3) понижение температуры и понижение давления

4) повышение температуры и понижение давления

16. Химическое равновесие в системе               2СО(г) ↔СО2 (г) + С(т)+ 173 кДж   

 можно сместить в сторону продуктов реакции при:

1) повышении давления          2) повышении температуры   

3) понижении давления          4) использовании катализатора

17. Химическое равновесие в системе     FeO (т) + Н2(г) ↔ Fe(т) + Н2О (г) – Q 

сместится в сторону продукта реакции при 

1) повышении давления                      2) понижении давления

3) повышении температуры            4) использовании катализатора

18. Равновесие сместится в сторону продуктов реакции при повышении температуры и понижении давления в системе

1) Fe2О3(тв) + СО(г) ↔ 3FeO(тв) + CО2(г) + Q           2) С(тв)+ СО2(г) ↔ 2СО(г) - Q
3) 2SО2(г) + О2(г) ↔2SО3(г) + Q                                   4) H2(г)+I2(г) ↔2HI(г) - Q
19. При одновременном повышении температуры и пони​жении давления химическое равновесие сместится вправо в сис​теме

1) Н2(г) + S(тв) ↔ H2S(г) + Q                       2) 2NH3(г) ↔ N2(г) + 3Н2(г) - Q
3) 2SО2(г) + О2(г) ↔2SО3(г) + Q                 4) 2HC1(г) ↔H2(г) + Cl2(г) - Q
20. На смешение химического равновесия в системе  N2 + 3Н2  ↔  2NH3 + Q
не оказывает влияния:

1) понижение температуры                            2) повышение давления

3) удаление аммиака из зоны реакции          4) применение катализатора

VII. Задания для самостоятельной работы на занятии
1. В какую сторону сместится равновесие реакций разложения сероводорода ΔН = 20 кДж/моль, димеризации оксида азота (IV) ΔН = –33 кДж/моль, горения оксида углерода (II) ΔН = –283 кДж/моль а) при повышении температуры б) при повышении давления?

2. Рассмотрите систему взаимодействия водорода и серы с образованием сероводорода. Как сместится равновесие при изменении (увеличении, уменьшении) концентрации исходных и конечных веществ? Влияет ли давление на смещение равновесия? Вывести константу равновесия этого процесса.

3. Найти константу равновесия и исходные концентрации веществ в равновесной системе: оксид серы (IV), кислород, оксид серы (VI), если равновесные концентрации всех компонентов системы соответственно равны: 0,04, 0,06 и 0,02 моль/л.

Ответ: константа 16,67; Сисх. оксида серы (IV) = 0,06 моль/л; Сисх. кислорода = 0,07 моль/л.

4. Если в колонне синтеза оксида серы (VI) при 6000С установилось равновесие [image: image3.png]250,(r) +0,(r) & 250,(r)



, [image: image4.png]AH



<0, то при увеличении температуры давление в системе … 

1) увеличивается  2) становится равным атмосферному   3) не изменяется   4) уменьшается

5. Равновесие в системе [image: image5.png]2CO(r) + 0,(r) <> 2C0O,(r). A,H<0



 сместится вправо при … 
1) уменьшении температуры              2) уменьшении давления
3)  увеличении температуры                 4) повышении давления
6. При повышении давления в системе 
[image: image6.png]CO,(r) + H,(r) & CO(r) + H,0(r)



, [image: image7.png]AH>0



 
1) состояние равновесия не изменяется               

2) увеличивается содержание продуктов

3) увеличивается содержание исходных веществ   

4) увеличивается содержание исходных веществ и продуктов

7. В какой системе увеличение давления и понижение температуры смещает химическое равновесие в сторону продуктов реакции?

1) 2SO2(г) + O2(г) ↔2SО3(г) + Q                2) N2(г) + О2(г) ↔  2NO(г) – Q
3) CO2(г) + 2C(тв.)  ↔2CO(г) – Q               4) 2NH3(г) ↔N2(г) + 3H2(г) – Q
8. При повышении давления равновесие смешается впра​во в системе

1) 2СО2(г) ↔2СО(г) + О2(г)                     2) C2H4(г) ↔ С2Н2(г) + Н2(г)

3) РС13(г) +  С12(г)  ↔     РС15(г)           4) Н2(г) + С12(г) ↔2 НС1(г)

9. Изменение давления оказывает влияние на смешение равновесия в системе

1) 2SO2(г) + О2(г) ↔2SO3 (г)                   2) СО(г) + Н2О(г) ↔ СО2(г) + Н2(г)

3) 2НI(г) ↔ Н2(г) + I2(г)                            4) N2(г) + О2(г) ↔2NO(г)

10. Обратимой реакции соответствует уравнение

1) КОН + НСl = KCl + Н2О                                 2) N2 + 3Н2 = 2NH3
3) FeCl3 + 3NaOH = Fe(OH)3 + 3NaCl                  4) Na2О + 2HCl = 2NaCl + H2О
VIII. Лабораторные  работы

1. Влияние смещения химического равновесия.

IX. Темы докладов УИРС:
1. Термодинамический аспект химического равновесия.

2. Направление протекания химических реакций.
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