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1. Основные понятия химической термодинамики (система (виды систем), параметры состояния (экстенсивные и интенсивные), процессы (обратимые и необратимые), функции состояния и функции процесса).
2. Первый закон термодинамики (интегральная и дифференциальная формы записи, формулировка). Внутренняя энергия, теплота, работа.

3. Тепловые эффекты процессов, протекающих при постоянном объеме и постоянном давлении, связь между ними. Закон Гесса, следствия из него, их использование для расчетов тепловых эффектов химических реакций.

4. Стандартная теплота образования химического соединения из простых веществ. Стандартная теплота сгорания химического соединения. Понятие о стандартном состоянии и стандартных условиях. 

5. Теплоты растворения и разбавления, их использование при расчете тепловых эффектов реакций в растворах, а также некоторых гетерогенных реакций.

6. Понятие о теплоемкости. Средняя и истинная, удельная и молярная, изохорная и изобарная теплоемкости, связь между ними. Уравнение Майера. Уравнение Майера–Келли.

7. Расчет количества теплоты, необходимого для нагрева вещества до определенной температуры (3 способа).

8. Зависимость теплового эффекта химической реакции от температуры. Уравнение Кирхгоффа. Расчет тепловых эффектов химической реакции, протекающей при произвольной температуре (4 способа).

9. Второй закон термодинамики (интегральная и дифференциальная формы записи, формулировки). Физический смысл энтропии. Уравнение Больцмана. Понятие о термодинамической вероятности.

10. Энтропия как критерий равновесия и возможности протекания процессов в изолированных системах.

11. Расчет изменения энтропии в ходе различных (обратимых и необратимых) процессов (изохорный и изобарный нагрев вещества, изотермическое расширение–сжатие идеального газа, смешение идеальных газов). 

12. Третий закон термодинамики (тепловая теорема Нернста, постулат Планка). Абсолютная энтропия. Абсолютная стандартная молярная энтропия вещества. Расчет изменения энтропии в ходе химической реакции, протекающей при стандартных условиях и произвольной температуре.
13. Объединенное выражение для первого и второго законов термодинамики. Понятие о термодинамическом потенциале. Энергия Гельмгольца (изохорно-изотермический потенциал), ее зависимость от температуры и объема. Энергия Гиббса (изобарно-изотермический потенциал), ее зависимость от температуры и давления. 

14. Энергия Гиббса и энергия Гельмгольца как критерии равновесия и направления протекания процессов в неизолированных системах (в изобарно-изотермических и, соответственно, в изохорно-изотермических условиях).

15. Понятие о характеристических функциях. Понятие о химическом потенциале. Химический потенциал идеального и реального газа. Уравнение Гиббса–Дюгема.

16. Уравнение Гиббса–Гельмгольца. Расчет стандартного изменения энергии Гиббса химической реакции при стандартных условиях и произвольной температуре (5 способов расчета). 

17. Понятие о химическом равновесии, его признаки. Константа равновесия химической реакции, способы ее выражения для гомогенных и гетерогенных реакций. Kp, KC и Kx, связь между ними.
18. Расчет состава равновесной смеси, равновесной степени превращения исходных реагентов и равновесного выхода продуктов реакции.

19. Уравнение изотермы химической реакции. Термодинамические критерии химического равновесия и направления протекания химической реакции (при стандартных условиях, при произвольных начальных условиях).

20. Зависимость константы равновесия химической реакции от температуры. Уравнение изобары Вант-Гоффа, его вывод, формы записи (дифференциальная и интегральная) и анализ. Уравнение изохоры Вант-Гоффа.

21. Зависимость константы равновесия Kx химической реакции от давления. Уравнение Планка–Ван Лаара, его вывод и анализ.

22. Влияние различных факторов (температуры, давления, концентраций (парциальных давлений) участников химической реакции, введения в систему газообразных инертных примесей (или разбавления раствора растворителем)) на положение равновесия химической реакции. Принцип Ле Шателье, его формулировки и практическое использование (на примерах)
23. Понятия «фаза», «компонент», «число независимых компонентов», «число степеней свободы» («вариантность»), «диаграмма состояния», «фазовая точка», «фигуративная точка», «нода (конода)». 

24. Условия равновесия в гетерогенных системах.

25. Правило фаз Гиббса, его термодинамическое обоснование и применение для анализа одно- и многокомпонентных систем.

26. Диаграммы состояния однокомпонентных систем (воды, серы и т.д.). 

27. Фазовые равновесия в однокомпонентных системах. Уравнение Клапейрона–Клаузиуса, его вывод (2 способа), анализ и практическое использование при расчетах.
28. Растворы, их виды. Способы выражения состава растворов.

29. Идеальные растворы. Законы Рауля и Дальтона.

30. Реальные растворы. Положительные и отрицательные отклонения от идеальности (закона Рауля). Закон Генри.

31. Коллигативные свойства растворов (повышение температуры кипения растворителя, понижение температуры замерзания растворителя, осмотическое давление растворов).

32. Диаграммы состояния двухкомпонентных систем типа «жидкость–пар» с неограниченной взаимной растворимостью компонентов друг в друге в жидком состоянии.

33. Правило рычага, его использование для расчета количеств (масс) фаз, находящихся в равновесии в гетерогенных системах (на примере двухкомпонентных систем)

34. Законы Коновалова. Азеотропные смеси. Законы Вревского.

35. Физико-химические основы перегонки растворов. Виды перегонки (простая и фракционная).

36. Диаграммы состояния двухкомпонентных систем типа «жидкость–жидкость» с ограниченной взаимной растворимостью компонентов друг в друге в жидком состоянии. Правило Алексеева.

37. Экстракция. Закон Нернста–Шилова. Физико-химические основы экстракции.

38. Диаграммы состояния двухкомпонентных систем типа «твердое тело–жидкость» (диаграммы плавкости) с неограниченной взаимной растворимостью компонентов друг в друге в жидком состоянии и ограниченной – в твердом состоянии (диаграммы плавкости эвтектического и перитектического типов, с образованием химических соединений, плавящихся конгруэнтно (без разложения в твердом состоянии) и инконгруэнтно (с разложением в твердом состоянии), с нулевой и ненулевой шириной области гомогенности химического соединений по компонентам).

39. Графический способ изображения состояния трехкомпонентных систем (треугольник Гиббса–Розебома, диаграммы Шрейнемакерса и Йенеке).

40. Диаграмма состояния тройной системы с кристаллизацией чистых компонентов (тройная система с тройной эвтектикой).

41. Субсолидусные диаграммы состояния трехкомпонентных систем (диаграммы состояния трехкомпонентных систем типа «твердое тело–твердое тело»).

42. Диаграмма растворимости двух солей с общим ионом.
Типовые задачи
1. Рассчитать количество теплоты, необходимое для перевода (при постоянном давлении, p = 1 атм) 4 моль H2O из жидкого состояния при 40оС в газообразное при 140оС. Температурной зависимостью теплоты испарения пренебречь. Теплоемкости жидкой и парообразной воды считать не зависящими от температуры и равными по величине 
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2. С использованием 1-го и 2-го следствия из закона Гесса рассчитать тепловой эффект реакции
C2H4(г) + H2(г) ( C2H6(г)
при комнатной температуре (
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), считая, что: а) теплоемкости веществ не зависят от температуры и равны по величине 
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 с использованием средних теплоемкостей.

3. Рассчитать изменение энтропии в ходе реакции
2 (CO2) ( 2 (CO) + (O2)
при стандартной температуре (
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). При расчетах принять, что теплоемкости веществ не зависят от температуры и равны по величине стандартным теплоемкостям 
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4. Рассчитать изменение энтропии при переходе 2 моль CCl4 из жидкого состояния при 270 К и стандартном давлении в газообразное при температуре 450 К и давлении 550 Па. Давление, при котором осуществляется переход вещества из одного агрегатного состояния в другое постоянно и равно стандартному. При расчетах принять, что тепловой эффект процесса испарения не зависит от температуры. Теплоемкости жидкого и газообразного CCl4 считать не зависящими от температуры и равными по величине стандартным теплоемкостям 
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5. Рассчитать абсолютную энтропию 1 моль газа CCl4 при температуре 450 К и давлении 550 Па.

6. Рассчитать равновесный выход продукта реакции (xSO2Cl2), а также равновесную степень превращения исходного реагенте ((Cl2), если реакция
(SO2) + (Cl2) = (SO2Cl2)
протекает при 500 К, а начальные давления исходных реагентов (SO2 и Cl2) составляют 0.9 атм и 0.7 атм соответственно, а начальное давление продукта реакции равно 0. Как повлияет на равновесный выход продукта: а) повышение температуры, б) повышение давления, в) введение в систему инертных примесей (при постоянном давлении)?
7. Для реакции
(N2)+3 (H2) = 2 (NH3)

константа равновесия (Kр) при 400 К составляет 41.3 (атм​2). Рассчитать значение Kр, выраженное в паскалях, а также значения KС и Kx, если общее давление реакционной смеси составляет 3 атм.
8. Для реакции
(CO) + 2 (H2) = (CH3OH)
константа равновесия (выраженная через атмосферы) составляет 2.1 (400 К), 5.1·10​6 (700 К). По уравнению изобары Вант-Гоффа определить значение теплового эффекта химической реакции в интервале температур 400–700 К.
9. Используя табличные данные (значения температур возгонки или кипения веществ при давлении ниже атмосферного или равном ему), провести следующие расчеты: определить значения теплот сублимации и испарения брома (Br2), вычислить температуру кипения брома при давлении, равном 500 мм.рт.ст., рассчитать давление насыщенного пара брома над его кристаллами при 250 К, при помощи закона Гесса найти теплоту плавления кристаллического брома.
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