Контрольная работа по физической химии № 1
Вариант 1

1. Термодинамическая система. Состояние системы. Экстенсивные и интенсивные свойства. Термодинамические параметры.

2. Внутренняя энергия. Энтальпия. Работа и теплота. Выражения первого  закона  термодинамики  для изотермического, изохорного  и  изобарного процессов.

3. Энтальпия реакции взаимодействия гидроксида  алюминия с соляной кислотой равна – 244 кДж/моль. Сколько выделиться теплоты, если для реакции взято 7 г AI(OH)3. 
4. Может ли реакция I2(к)+H2S(г)↔2HI(г)+S(к)протекать при 298 К: если: ΔGобр HI=1,8кДж/моль;  ΔGобрH2S=- 33,8 кДж/моль.
5. В какой из следующих случаев реакция не осуществима при любых температурах: а) ΔН>0, ΔS>0   б) ΔН>0, ΔS<0

  в) ΔН<0, ΔS<0.   

6. Зависит ли теплота нейтрализации от природы реагирующих веществ.
7. Дать понятие теплоты, когда она является функцией состояния.
8. Дать понятие термодинамического потенциала, что выполняет эту роль в различных процессах.
9. Тепловые эффекты. Закон Гесса – теоретический фундамент термохимии.

10.  Энтальпия растворения. Перечислить основные стадии процесса растворения.

Вариант № 2

1. Дать понятие термодинамического потенциала, что выполняет эту роль в различных процессах.

2. Человек в теплой комнате съедает 200 г сыра (энергетическая ценность его 15,52 кДж/г). Если предположить, что в организме не происходит накопления энергии, то какую массу воды он испарит с поверхности кожи,  чтобы установилась первоначальная температура? (Мольная энтальпия парообразования воды – 44КДЖ/моль).
3. Как используя закон Гесса рассчитать тепловой эффект реакции по теплотам образования?
4. Вычислить количество теплоты, которое выделиться при окислении 180 г глюкозы при с.у., если ΔНобрСО2=-186 кДж/моль; если ΔНобрН2О=-393кДж/моль; если ΔНобр.гл=

-1273кДж/моль; 

5. Дать определение молярной теплоемкости.
6. Дать определение теплотам образования, нейтрализации, растворения.
7. Сформулируйте первое начало термодинамики, дайте характеристику каждой составляющей величины.

8. Энергия Гиббса Гельмгольца в стандартных условиях. Способы расчета этих величин.

9. Энтальпия сгорания,  каких величин равна нулю?

10. Энтропия. Второй закон термодинамики.

Вариант № 3
1. Определить значение энтальпии реакции гидролиза мочевины, одного из важнейших продуктов жизнедеятельности организма, при 298 К, если  ΔНобрСО2(водн)=-413,6 кДж/моль; если ΔНобрН2О (ж)=-285,8кДж/моль; если ΔНобр.CO(NH2)2 =

2. -319,2 кДж/моль;  ΔНобрNH3(водн)=-79,9 кДж/моль.
На испарение 1 моль воды требуется 40,7 кДж. Сколько  теплоты будет потеряно за день при выделении через кожу 800 г воды?

3.  Не производя вычислений, установить в каком из следующих процессов ΔS<0:  а) 2NH3(г)→N2(г);  б) СО2(т)→ СО2(г); 

в) 2NO(г)+O2(г) → NО2(г);
4. Вычислить теплоту гидратации безводной соли Na2SO4 в кДж/моль, если теплота растворения Na2SO4·10Н2О = - 78,6 кДж/моль, а теплота растворения Na2SO4 = 3 кДж/моль.
5. Как экспериментально определить тепловой эффект реакции?

6. Дать понятие – термодинамическая система, назвать типы систем, привести примеры.

7. Дать несколько формулировок второго начала термодинамики.
8. Записать в дифференциальной форме термодинамические условия равновесия процессов, выразив их через энтропию, энергию Гиббса, энергию Гельмгольца, внутреннюю энергию системы, энтальпию.
9. Сформулируйте закон Гесса и следствия из него.

10. В чем суть и практическая значимость первого закона термодинамики?
Вариант № 4

1. Определить тепловой эффект реакции синтеза диэтилового эфира, применяемого в медицине для наркоза, при 298 К.

2 С2Н5ОН(ж)→С2Н5О С2Н5(ж)+Н2О(ж), если известны стандартные энтальпии сгорания веществ, участвующих в реакции: ΔН0сгор. С2Н5О С2Н5(ж)=-2727 кДж/моль;
ΔН0сгор. С2Н5О Н(ж)=-1371 кДж/моль;

ΔН0сгор. Н2О  (ж)=0 кДж/моль;

2. Вычислить количество теплоты, которые выделятся при окислении 270 г. Глюкозы при ст. усл.

 Если  ΔНобрН2О=-286 кДж/моль; ΔНобрСО2 =-393 кДж/моль; 

ΔНобрО2 =0 кДж/моль; ΔНобр  С6Н12О6 =-1273 кДж/моль; 
   3.  Определить знак ΔS, ΔН,ΔG для реакции АВ(к)+В2(г)→АВ3 (к) протекающий при 298 К в прямом направлении

 а) ΔН>0, ΔS>0   ΔG>0        б) ΔН<0, ΔS<0, ΔG<0       
в) ΔН<0, ΔS<0. ΔG>0        г) ΔН>0, ΔS<0, ΔG<0 
4.Интегральная теплота растворения NH4CI ΔНраств.=15,11 кДж/моль.    При растворении 1,473 г соли в 528,5 г воды температура понизилась на 0,1740. Удельная теплоемкость раствора 4,11 (Дж/г·град). Определить тепловую константу калориметра.
       5. Рассчитать ΔS0 реакции в дж/моль·к

           4NH3(p)+ 3 O2(г )→2N2(г)+6 H2O( ж)+ 1267 кДж, если 

          Sобр. NH3(p)= 192,68 дж/моль·К
          Sобр. H2О(p)= 188,87 дж/моль·К

          Sобр. О2(г)= 205,86 дж/моль·К

          Sобр. N2(г)= 191,54 дж/моль·К
       6. Сформулируйте закон Гесса и следствия, вытекающие из него.

       7. Запишите уравнения Гиббса-Гельмгольца и перечислите возможные пути его использования в растворах.

       8. Объясните физический смысл химического потенциала и его использование при термодинамическом описании систем.
       9. Приведите формулировку второго закона термодинамики. Изменение энтропии при фазовых превращениях.

       10. Зависит ли ΔН нейтрализации от природы реагирующих веществ?

Вариант № 5
1. Вычислить тепловой эффект реакции при с.у.

С6Н12О6(р)→2 С2Н5О Н(ж)+2СО2(г) если

 ΔН0сгор. С6Н12О6 (ж)=-2802 кДж/моль;

ΔН0сгор. С2Н5О Н(ж)=-1371 кДж/моль;

ΔНобрСО2 =-393 кДж/моль; 
2. Как определить экспериментально тепловой эффект реакции?
3. При какой температуре наступит равновесие реакции: TiO2(к)+2C(т)↔Ti(к) + 2 CO(г) – 723 кДж, если

S0 TiO2(к)=50,3 дж/моль·К;     S0С=5,7 дж/мольК;

S0 Ti (к)=30,6 дж/моль·К;     S0 СO(г)=197,5 дж/моль·К.    
4. Если  ΔН<0 и  ΔS<0, то в каком из случаев реакция может протекать самопроизвольно?  

а) /ΔН/>/T ΔS/      б) /ΔН/</T ΔS/ 
5. Теплота реакции гашения извести равна 66,9 кДж/моль. Сколько теплоты выделится при гашении 1 кг 85% извести?
6. Вычислить энтальпию реакции при стандартных условиях в кДж: С6Н6(г) + 7/2 О2(г) →2 CO(г)+ 3H2О(г), если 

ΔНобрН2О=-241,8  кДж/моль; ΔНобрСО2 =-393,5 кДж/моль; ΔНобр С6Н6(г)= -89,7 кДж/моль;
7. В чем суть и практическая значимость второго закона термодинамики?
8. Энтальпия сгорания глюкозы ΔН0298. С6Н12О6 (ж)=-2802 кДж/моль, а при комнатной температуре 
ΔG0=-2862. кДж/моль; Будет ли эта реакция термодинамически более предпочтительной при повышении температуры  до температуры крови (730)?
9. Почему энтальпия растворения веществ может иметь разные знаки?

10. Перечислить основные детали калориметрической системы, действие и назначение.
Вариант № 6

1. При растворении 715 г Na2CO3·10 Н2О было поглощено 167,36 кДж  тепла. Какова теплота растворения кристаллогидрата?
2. Поясните следствия из закона Гесса.
3. Рассчитать ΔSреакции в Дж/моль·К:

          4NH3(p)+ 3 O2(г )→2N2(г)+6 H2O( ж)+ 1267 кДж, если 

          Sобр. NH3(p)= 192,68 дж/моль·К

          Sобр. H2О(p)= 188,87 дж/моль·К

          Sобр. О2(г)= 205,86 дж/моль·К
          Sобр. N2(г)= 191,54 дж/моль·К

      4.Определить знак ΔS, ΔН,ΔG для реакции АВ(к)+В2(г)→АВ3 (к)    протекающий при 298 К в прямом направлении

 а) ΔН>0, ΔS>0   ΔG>0        б) ΔН<0, ΔS<0, ΔG<0       

           в) ΔН<0, ΔS<0. ΔG>0        г) ΔН>0, ΔS<0, ΔG<0 

5. При каких условиях, тепловой эффект химической реакции численно равен изменению энтальпии?
6. Сожжены, с образованием воды (газ) равные объемы водорода и ацетилена, взятые при одинаковых условиях. В каком случае выделится больше теплоты и во сколько раз? ΔНобрН2О=-241,8  кДж/моль; ΔНобрСО2 =-393,5 кДж/моль; ΔНобр С2Н2(г)= 226 кДж/моль;

7. Дать понятие термодинамического потенциала при условиях проведения процесса.

8. Дать понятие энергии Гиббса. От каких параметров зависит.

9. Зависимость энтропии от температуры.  Третий закон термодинамики. Абсолютная и стандартная энтропия вещества.

10. Рассчитать энтальпию образования тетрахлорида титана в кДж/моль по данным двух других термодинамических уравнений:

Ti( т)+ 3/2 CI2( г)→TiCI3(г ) +720 кДж

TiCI3(г )+ 1/2 CI2(г )→TiCI4( т) +80кДж.

Вариант № 7

1. При растворении 10 г хлорида аммония в 233 г воды температура  понизилась на 2,80С. Определить тепловой эффект растворения соли, если удельная теплоемкость раствора 4,18 Дж/г·град.

2. Определить энтальпию образования закиси азота из элементов, исходя из реакций:
С + 2N2O→CO2+2N2       ΔHреакции =-556 кДж
С + О2 →CO2                   ΔHреакции =-394кДж
3. Определить температуру, при которой возможно равновесие  реакции:  СаСО3(т)↔ СаО(т)+ СО2(г) – 178 кДж, если Sобр. СаО= 39,8 дж/моль·К

               Sобр. СО2(г)= 213 дж/моль·К

               SобрСаСО3= 92,8 дж/моль·К

4. Определить знак изменения энтропии реакции: 

2А2(г) + В2(г)→2А2В(ж)
5. Какие термодинамические факторы определяют направление химической реакции.

6. Постулат Планка (третий закон термодинамики).

7. Дать понятия изотермического, изобарного, изохорного, адиабатического процессов.

8. Работа и теплота как форма передачи энергии.

9. Могут  ли самопроизвольно происходить процессы, в которых энтропия не увеличивается, а понижается.

10. Дать понятие интегральной теплоты растворения – ΔНраствор.
Вариант № 8

1. Может ли самопроизвольно протекать процесс с увеличением энтальпии?
2. Дать понятие химического потенциала.

3. Вычислить ΔН0реакции:2NaBr + CI2→2NaCI + Br2, если 
ΔНобр NaBr =-361кДж/моль;
ΔНобр NaСI=-411кДж/моль.

4. Вычислить изменение энтропии 1 моля идеального газа, расширяющегося обратимо от объема 10,0 л до объема
 20,0 л при постоянной температуре.

5. Вычислить теплоту образования кристаллогидрата СаCI2·6H2O кДж/моль. Из безводной соли и воды по следующим данным: теплота растворения безводной соли равна 73 кДж/моль, теплота растворения кристаллогидрата равна – 18 кДж/моль.
6. Для какого из перечисленных веществ  стандартная теплота образования не равна нулю? 

 а) Н2О     б) Н2       в) О2   г) N2
7. Первый закон термодинамики, внутренняя энергия, энтальпия – как функция состояния системы.

8. Вычислить изменение энтропии при диссоциации NaСI в   воде и дать заключение о направлении самопроизвольного протекания процесса, при стандартных условиях: 

      NaCI(т )→Na+( ж) + CI-(ж ),   если: 

      S0NaCI= 50 Дж/моль·К;

        S0Na+= 60 Дж/моль·К;

      S0CI- = 55 Дж/моль·К;

9.Что собой представляет живой организм с позиций термодинамики.

10.Критерии направленности процессов: ΔН, ΔS, ΔG.
Вариант № 9

1. Объяснить, почему при растворении одних солей температура раствора снижается, при растворении других наоборот повышается.
2. Чему равна энтальпия образования простого вещества.
3. При растворении 520 г кристаллической соды Na2CO3·10 Н2О было поглощено 250 кДж  тепла.  Какова теплота растворения кристаллогидрата?
4. В каком из следующих случаев реакция возможна при любых температурах?
а) ΔН>0, ΔS>0              б) ΔН>0, ΔS<0

      в) ΔН<0, ΔS<0.   

5. При сгорании 1 кг бензола выделится 1990 кДж тепла. Определить энтальпию сгорания бензола.

6. Вычислить энтальпию реакции:
 С2Н4(г)+ 2 Н2О(г)→4Н2(г)+2СО(г), если  

ΔНобр Н2О = -242  кДж/моль;  
ΔНобр СО = -110 кДж/моль;  

ΔНобр С2Н4= 62 кДж/моль;  

7. Нулевой закон термодинамики.

8. Вычислить температуру, при которой  возможно равновесие следующей реакции:I2(т )+H2( г)↔ 2HI( г)-52кДж, если S0I2=117 Дж/моль·К;  S0H2= 130 Дж/моль·К; 

S0HI= 206 Дж/моль·К;
9. Как экспериментально определить ΔНреакции нейтрализации. Зависит ли  последняя от природы реагирующих веществ.

10. Энтропия и ее свойства, в каких единицах измеряется. Доказать невозможность достижения 100 % К.П.Д.
Билет № 10
1. Указать уравнение реакции ΔН0 которой является энтальпией образования вещества: а) СаО(к) + СО2(г)→ СаСО3(кр); 
б) С(к) + CI2(г)→CCI4(г);   в) СаО(кр)+SiO2( кр)→CaSiO3(кр )
г) CF4(г )→ C( к)+ 2F2( г)
2. Вычислить тепловой эффект реакции, протекающий в организме: если

 ΔН0сгор. С6Н12О6 (ж)=-2802 кДж/моль;

ΔН0сгор. С2Н5О Н(ж)=-1371 кДж/моль;

ΔНобрСО2 =-393 кДж/моль; 

3. Вычислить энергию Гиббса для реакции гликолиза  при с.у. С6Н12О6(р)→ 2 С3Н6О3(р) (молочная кислота), если
ΔGобр   C3H6O3=-539 кДж/моль;

 ΔGобр   C6H12O6(р-р)=-539 кДж/моль; 

4. Определить калорийность 400 г пищевого продукта, содержащего 30% белка, 15% жиров и 35% углеводов. Калорийность белков и углеводов составляет 17,1 кДж/г, жиров – 38 кДж/г.

5. В какой из следующих случаев реакция не осуществима при любых температурах: а) ΔН>0, ΔS>0   б) ΔН>0, ΔS<0

  в) ΔН<0, ΔS<0.   

6. Сформулируйте нулевой закон термодинамики.
7. Объясните физический смысл химического потенциала и его использование при термодинамическом описании систем.
8. Запишите фундаментальное уравнение термодинамики, которое объединяет первый и второй закон термодинамики.
9. Приведите формулы расчета изменения энтропии при фазовых превращениях и в ходе химических реакций.
10. Предположим, что ваше тело работает как тепловая машина. Сколько полезной работы может быть получено при сжигании 1 моля глюкозы?
