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1. ЦЕЛИ И ЗАДАЧИ
Целью дисциплины «Химическая кинетика» является овладение основами физической химии как теоретического фундамента современной химии и химической технологии, обучение основам химической кинетики и катализа, овладение представлениями о механизмах и скоростях химических реакций.

Задачами данного курса являются:
· освоении аспирантами представлений о роли химической кинетики в природных и промышленных процессах, основных задачах теории химической кинетики, установление области применения химической кинетики, ее структурных элементах и понятиях;

· изучение основных экспериментальных методов химической кинетики, принципов построения теории химической кинетики на их основе, структуры и математических форм основных уравнений химической кинетики, особенностей их использования при описании основных законов химических реакций;

· изучение основ теоретического исследования в химической кинетике, использования законов химической кинетики в современных технологиях; 

· освоение основных принципов моделирования химических процессов с использованием теорий химической кинетики, ознакомление с областью применения этих моделей, изучение способов вычисления кинетических параметров, характеризующих химические процессы.
2. Место дисциплины в структуре ООП АСПИРАНТУРЫ 
Дисциплина «Химическая кинетика» относится к вариативной части цикла Б1.В.ДВ.1 кода УЦ ООП и принадлежит к типу «b» по характеру освоения, т.е. должна быть освоена аспирантом обязательно но не обязательно в период обучения, отмеченный в базовом учебном плане.
3. УРОВЕНЬ ВЫСШЕГО ОБРАЗОВАНИЯ
Подготовка научно-педагогических кадров в аспирантуре.
4. ГОД И СЕМЕСТР ОБУЧЕНИЯ
Второй год, третий семестр обучения.
5. ОБЪЁМ УЧЕБНОЙ НАГРУЗКИ И ВИДЫ ОТЧЁТНОСТИ.
	Вариативная часть, в т.ч. :
	  4     зач. ед.



	Лекции 
	  28    часа


	Практические занятия
	  44   часа



	Лабораторные работы
	  нет   часов



	Индивидуальные занятия с преподавателем
	  нет   часов



	Самостоятельные занятия
	  72   часа



	Итоговая аттестация
	диф. зачет  2 курс

	ВСЕГО
	4 зач. ед., 144 часа


6. Компетенции обучающегося, формируемые в результате освоения  дисциплины
Освоение дисциплины «Химическая кинетика»  направлено на формирование следующих  универсальных, общепрофессиональных и профессиональных компетенций аспиранта:

а) универсальные (УК):

· способность к критическому анализу и оценке современных научных достижений, генерированию новых идей при решении исследовательских и практических задач, в том числе в междисциплинарных областях (УК-1).

б) профессиональные (ПК)

· способность создавать и исследовать математические модели явлений, процессов систем, в области физической химии (ПК-3).

7. конкретные Знания, умения и навыки, формируемые в результате освоения  дисциплины
В результате освоения дисциплины «Химическая кинетика» обучающийся должен:
1. Знать:
· основные законы и закономерности, определяющие направление и результат протекания процессов в гомогенных и гетерогенных системах

· способы аналитического представления этих закономерностей.
2. Уметь:
· формулировать конкретные химические задачи на основе законов и закономерностей, освоенных в курсе физической химии; 
· получать физико-химические данные, проводить их математическую обработку, обобщать полученные результаты. 
3.  Владеть:
· простейшими расчетными методами решения физико-химических задач

·  навыками поиска физико-химических данных в открытых источника  (в том числе, в информационных базах данных) и применения их при решении практических химических задач
8. ПЛАНИРУЕМЫЕ РЕЗУЛЬТАТЫ ОБУЧЕНИЯ ПО ДИСЦИПЛИНЕ 
	Формируемые компетенции

(код компетенции, уровень освоения)
	Планируемые результаты обучения по дисциплине (модулю)

	УК-1
	З (УК-1) -1 Знать методы критического анализа и оценки современных достижений в области физической химии в целом и химической кинетики, в частности; а также методы генерирования новых идей при решении исследовательских и практических задач, в том числе в междисциплинарных областях.

У (УК-1)-2 Уметь при решении исследовательских и практических задач генерировать новые идеи, поддающиеся операционализации исходя из наличных ресурсов и ограничений.

В (УК-1)-2 Владеть навыка ми критического анализа и оценки современных научных достижений и результатов деятельности по решению исследовательских и практических задач, в том числе в междисциплинарных областях

	ПК-3
	З (ПК-3)- 1Знать современные подходы и методы создания математических моделей процессов в области физической химии в целом и химической кинетики, в частности.

У (ПК-3)- 1 Уметь исследовать математические и программные модели процессов в области физической химии в целом и химической кинетики, в частности.

В (ПК-3)-1 Владеть навыками работы с программным обеспечением, применяемым в области физической химии в целом и химической кинетики, в частности.


9. Структура и содержание дисциплины
Структура дисциплины
Перечень разделов дисциплины и распределение времени по темам:

	№ темы и название
	Количество часов

	1. Введение
	10

	2. Основные понятия и законы химической кинетики
	54

	3. Кинетический анализ простых и сложных реакций
	40

	4. Теории химической кинетики
	40

	ВСЕГО (часов)
	144


Вид занятий
Лекции:

	№ п.п.
	Темы 
	Трудоёмкость в зач. ед.
(количество часов)

	1
	Наука химической кинетики
	2

	2
	Основные понятия и законы химической кинетики
	2

	3
	Закон действующих масс, прямая и обратная задача химической кинетики.
	4

	4
	Необратимые реакции
	2

	5
	Сложные реакции
	4

	6
	Сложные реакции. Квазистационарное и квазиравновесное приближения.
	2

	7
	Теория соударений.
	2

	8
	Элементарные акты химических реакций
	2

	9
	Теория переходного состояния (теория активированного комплекса)
	2

	10
	Термодинамический аспект теории активированного комплекса.
	2

	11
	Бимолекулярные и тримолекулярные реакции.
	2

	12
	Тримолекулярные реакции.
	2

	ВСЕГО (часов)
	28


Лабораторные занятия:    нет
Практические занятия (семинары): 

	№ п.п.
	Темы 
	Трудоёмкость в зач. ед.
(количество часов)

	1
	Наука химической кинетики
	2

	2
	Основные понятия и законы химической кинетики
	4

	3
	Закон действующих масс, прямая и обратная задача химической кинетики.
	6

	4
	Необратимые реакции
	4

	5
	Сложные реакции
	6

	6
	Сложные реакции. Квазистационарное и квазиравновесное приближения.
	4

	7
	Теория соударений.
	2

	8
	Элементарные акты химических реакций
	4

	9
	Теория переходного состояния (теория активированного комплекса)
	2

	10
	Термодинамический аспект теории активированного комплекса.
	4

	11
	Бимолекулярные и тримолекулярные реакции.
	2

	12
	Тримолекулярные реакции.
	4

	ВСЕГО (часов)
	44


Самостоятельная работа:

	№ п.п.
	Темы 
	Трудоёмкость
(количество часов)

	1
	- изучение теоретического курса – выполняется самостоятельно каждым обучаемым по итогам каждой из лекций, результаты контролируются преподавателем на лекционных занятиях,  используются конспект (электронный) лекций, учебники, рекомендуемые данной программой, методические пособия.
	36 часа

	2
	- решение задач по заданию преподавателя– решаются задачи, выданные преподавателем по итогам лекционных занятий и сдаются в конце семестра, используются конспект (электронный) лекций, учебники, рекомендуемые данной программой, а также сборники задач, включая электронные, учебно-методические пособия.
	18 часов

	3
	Подготовка к дифференцированному зачету и экзамену
	18 часов

	ВСЕГО (часов)
	72 часа


Содержание дисциплины
	№

п/п
	Название модулей
	Разделы и темы лекционных занятий
	Содержание
	Объем

	
	
	
	
	Ауд.
(часы)


	СРС
(часы)

	1
	I
Введение
	Наука химической кинетики
	Химическая кинетика - наука о скоростях и механизмах химических реакций. Несоответствие механизмов реакций и их стехиометрических уравнений. 
	4
	4

	2
	II
Основные понятия и законы химической кинетики
	Основные понятия и законы химической кинетики
	Основные понятия и законы химической кинетики. Определение скорости химической реакции. Кинетические кривые. Кинетические уравнения. Определение константы скорости и порядка реакции. Реакции переменного порядка и изменение порядка в ходе реакции на примере реакции образования HBr. Молекулярность элементарных реакций.
	6
	6

	3
	
	Закон действующих масс, прямая и обратная задача химической кинетики.
	Кинетический закон действия масс и область его применимости. Составление кинетических уравнений для известного механизма реакции. Прямая и обратная задачи химической кинетики. Зависимость константы скорости от температуры. Уравнение Арениуса. “Эффективная” и “истинная” энергии активации.
	10
	8

	4
	III
Кинетический анализ простых и сложных реакций
	Необратимые реакции
	Необратимые реакции первого, второго и третьего порядков. Определение констант скорости из опытных данных. Методы определения порядка реакции и вида кинетического уравнения.
	6
	6

	5
	
	Сложные реакции
	Сложные реакции. Принцип независимости элементарных стадий. Методы составления кинетических уравнений. Обратимые реакции первого порядка. Определение элементарных констант из опытных данных. Параллельные реакции. Последовательные реакции на примере двух необратимых реакций первого порядка. Кинетические кривые накопления отдельных продуктов.
	10
	6

	6
	
	Сложные реакции. Квазистационарное и квазиравновесное приближения.
	Кинетический анализ процессов, протекающих через образование промежуточных продуктов. Принцип квазистационарности Боденштейна и область его применимости.
	6
	6

	7
	IV

Теории химической кинетики
	Теория соударений.
	Упругие, неупругие, химические соударения. Общее число столкновений. Множитель Больцмана. Число активных столкновений. Стерический фактор. Теоретический расчет константы скорости бимолекулярной реакции. Применение теории соударений к бимолекулярным реакциям. Теория соударений в применении к мономолекулярным реакциям. Схема Линдемана и ее сопоставление с опытными данными
	4
	6

	8
	
	Элементарные акты химических реакций
	Элементарные акты химических реакций и физический смысл энергии активации. Поверхность потенциальной энергии для взаимодействия трех атомов водорода. 
	6
	6

	9
	
	Теория переходного состояния (теория активированного комплекса)
	Свойства активированного комплекса. Статистический расчет константы скорости. Основные допущения теории активированного комплекса и область его применимости. 
	4
	6

	10
	
	Термодинамический аспект теории активированного комплекса.
	Энтропия активации. Соотношения между опытной и истинной энергией активации. Объяснение “повышенных” и “заниженных” значений предэкспоненциального множителя.
	6
	6

	11
	
	Бимолекулярные и тримолекулярные реакции.
	Теория активированного комплекса в применении к бимолекулярным реакциям различного типа. Теория соударений в применении к бимолекулярным реакциям. 
	4
	6

	12
	
	Тримолекулярные реакции.
	Применение теории активированного комплекса для описания тримолекулярных реакций. Теория соударений в применении к тримолекулярным реакциям. 
	6
	6

	ВСЕГО  (часов)
	72
	72


10. Оценочные средства для текущего контроля успеваемости, промежуточной аттестации по итогам освоения дисциплины и учебно-методическое обеспечение самостоятельной работы СТУДЕНТОВ
11.1 Перечень компетенций выпускников образовательной программы, в формировании которых участвует дисциплина (модуль), и их «карты» 
	Вид дисциплины
	Компетенции

Наименование дисциплины
	Универсальные компетенции
	Обще-профессиональные компетенции
	Профессиональные компетенции

	
	
	УК-1
	УК-2
	УК-3
	УК-4
	УК-5
	ОПК-1
	ОПК-2
	ОПК-3
	ПК-1
	ПК-2
	ПК-3

	Вариативная часть
	Дисциплины по выбору
	Химическая кинетика
	+
	
	
	
	
	
	
	
	
	
	+


Критерии оценивания компетенций приведены в ОПОП по направлению подготовки научно-педагогических кадров в аспирантуре 04.06.01 «Химические науки».

11.2 Типовые контрольные задания или иные материалы, необходимые для оценки результатов обучения 
10.2.1. Перечень контрольных вопросов для сдачи дифференцированного зачета и экзамена:

1. Скорость, константа и порядок химической реакции по Вант-Гоффу.
Краткий ответ:

Cкорость  гомогенной  реакции  - это  количества  вещества, реагирующего  в  единице  объема  за  единицу  времени. Так, для реакции

aA + bB →dD

(a, b, d -стехиометрические  коэффициенты  реакции),  протекающей  при постоянном объеме системы

W = – 1/ad[A]/dt = – 1/bd[B]/dt = 1/dd[D]/dt     (1)

Для  гетерогенных  реакций  скорость  определяется  как  количество вещества, реагирующего на единице поверхности за единицу времени.

Закон действующих масс для описания химических процессов записывается как:

W = k[A]α [B]β [C]γ
для обобщенной реакции взаимодействия веществ A, B и C. Кинетическая форма закона  действующих  масс  стала  первой  фундаментальной  основой  учения  о скорости химических превращений. Введено понятие общего порядка реакции p=α+β+γ и частного порядка реакции по каждому из реагентов - α, β, γ.

Коэффициент  "k"  -  "константа  скорости реакции"  или  число,  характеризующее  скорость  реакции  при  единичных концентрациях  реагентов. Размерность  констант  скорости  зависит  от  общего  порядка  реакции"p"  и  единиц  выражения  концентрации "С". Вант-Гофф  предложил  простой метод  определения  порядков  и  констант скорости  реакций  по  их  начальным  скоростям.  Так,  для  взаимодействия, стехиометрию которого отражает уравнение:

А + 2В→ продукты реакции,

W = – d[A]/dt = –1/2 d[B]/dt = k[A]x[D]y.

В  ходе  реакции  в  смеси  с [A]0  >> [B]0, [B] меняется  от [B]0  до  нуля,  а [A]≈ [A]0.

Измеряя начальную скорость убыли  [B], получим

W0 = –1/2 d[B]/dt =χ [B] 0y,  гдеχ = k[A] 0x = Const,или в логарифмической форме:

ln W0 = lnχ + y ln[B]0.

Измеряя (W0)i для различных ([B]0)i при одной и той же [A]0, определяют "y". Тем же способом в условиях [B]0>> [A]0 определяют "x" и затем константу скорости как k = W0  / [A]0x[B]0y. Значения порядков реакций для  химических процессов могут быть  целочисленными,  дробными,  нулевыми,  отрицательными.   Связи  между стехиометрическими  коэффициентами  реакции  и  ее  частным  и  общим порядками  в  общем  случае  не  существует.  Порядок  определяется  только механизмом  процесса,  а  экспериментальное  определение  порядков -  первая  и обязательная стадия изучения его механизма.

2. Односторонняя химическая реакция. Экспериментальное определение скорости односторонней реакции.

Краткий ответ:

В  условиях  замкнутой  системы  химические  превращения  обратимы.  Однако положение равновесия может быть смещено вправо столь сильно, что до больших глубин  превращения  скоростью  обратной  реакции  можно  пренебречь.  Такие превращения можно описать кинетическими уравнениями односторонних реакций. В общем виде для односторонней реакции: aA  +  bB + ... → продукты реакции;

W = – 1/a d[A]/dt = – 1/b d[B]/dt = … = k[A]tl [B]tm, 




(1)

гдеa, b.. .-  стехиометрические  коэффициенты  реакции, [A]t, [B]t , . . .-концентрации  реагентов  к  моменту  времени t  после  начала  реакции.

Определению  константы  скорости  из  опытных  данных o Ct  предшествует установление  стехиометрических  коэффициентов  и  порядков  реакции  по реагентам.  Определение  стехиометрических  коэффициентов  основано  на предложенном Оствальдом  приеме  проведения  реакций  в  условиях  избытка  всех реагентов  по  сравнению  с  одним.  Стехиометрические  коэффициенты устанавливают по изменению концентраций оставшихся в системе реагентов после полного израсходованная одного из реагентов (D, например):

aA  +  bB  +  dD  → продукты

и a/d = {[A]0 - [A]∞}/[D]0, b/d ={[B]0 - [B]∞}/[D]0.

Для  реагента  с  наименьшим  значением  ∆С  принимают  единичный стехиометрический  коэффициент.(Следует  еще  раз  подчеркнуть,  что  в большинстве  случаев  нет  соответствия  между  стехиометрическими коэффициентами и частными порядками реакций.)

Уравнение (1) можно представить в форме уравнения с двумя переменными t и x, где x - концентрация А, превратившегося в продукт реакции к моменту t (x = [A]0 - [A]t):

W = k([A]0 - x)l ([B]0 - (b/a)x)m . . . (2)

Интегрирование (2)  несложно  при a = b =. . . = 1  и  равенстве  начальных концентраций реагентов, т.е. когда

W = - d[A]/dt = dx/dt = k ([A]0 - x)p, где p = l + m + . . .  

Если  концентрация  одного  из  реагентов (при  единичном  стехиометрическом коэффициенте) на порядок выше, чем остальных, изменением его концентрации входе  реакции  можно  пренебречь,  т.е.  общий  порядок  кинетического  уравнения снижается  на  единицу.  Реакции,  протекающие  в  таких  условиях,  называют реакциями псевдо-(p -1) -го порядка. К ним относятся, например, многочисленные реакции с участием воды, которые происходят в водном растворе:

сахароза + Н2О → глюкоза  + фруктоза;C4H9Br + H2O → C4H9OH + HBr  и др.

Все  эти  реакции  псевдо первого  порядка  описываются,  как  и  реакции  первого порядка, простыми кинетическими уравнениями:[A]t = [A]0e-ktилиkt = ln ([A]0/[A]t).В системе координат ln[A]t - t динамику изменения [A] отобразит линейный график.

3. Характеристическое время реакции. Определение порядка реакции по реагентам. 

Краткий ответ:

Кроме  константы  скорости,  как  кинетическую  характеристику  используют характеристическое  время  реакции -  время,  за  которое  концентрация  реагента уменьшается  в “е”  или  в 2  раза.  Характеристическое  время  реакции  дает представление  о  реальном  времени  ее  осуществления.  Время  уменьшения концентрации  реагента  вдвое  называют  часто  временем  или  периодом полупревращения. Для реакции первого порядка:

τ = 1/k  и  t0,5 = 0,693/k.

Для реакций любого порядка:

k = 1/t(p-1) ( 1/[A] p-1-  1/[A]0p-1);      (13)

t0,5 = (2p-1  - 1)/k[A]0p-1(p-1)               (14)

В  тех  случаях,  когда  не  соблюдаются  условия  равенства  начальных концентраций  реагентов  и  стехиометрических  коэффициентов,  переход  от дифференциального  кинетического  уравнения  к  его  аналитической  форме сложнее.  Рассмотрим  такой  переход  на  примере  распространенных  реакций второго порядка:

aA  +  bB → продукты

Выражение dx/([A]-x)([B]-x) = kdt

можно  проинтегрировать  после  разложения  на  простые  дроби  и  получить  в результате
ln(1-x/[A]0)/(1-bx/a[B]0) = {b[A]0/a  - [B]0}kt

Заменяя x на ([A]0 - [A]) и  x= ([B]0 - [B]) a/b, получим

ln[A][B]0/[A]0[B] = {(b/a)[A]0 - [B]0}kt              (*)
Линеаризацию опытных данных проводят на основе следующего из (*) уравнения:

ln[A]/[B] = (b[A]0 - a[B]0)kt/a  +  ln[A]0/[B]0
Угловой  коэффициент  прямой  в  системе  координат ln[A]/[B]  - t  определяет

значение  k = a⋅tgα/(b[A]0  - a[B]0).  
Для  определения порядков  реакции  по  реагентам обращаются  к  одному  из следующих способов:

      а) способ начальных скоростей Вант-Гоффа

      б) способ измерения времени полупревращения для каждого из реагентов при избыточных,  практически  постоянных  концентрациях  остальных  реагентов;  в случае первого порядка t0,5 не зависит от [A]0; в случае же реакций иных порядков “p”  определяют  по  уравнению (14);  к  этому  способу  обращаются  обычно  при изучении быстрых реакций;

     в) “способ  подсчета  констант”  состоит  в  подборе  значения ”p”,  при  котором рассчитываемая  для  разных  моментов  времени  константа  скорости  остается постоянной;  концентрации  остальных  реагентов  и  в  этом  способе,  очевидно, должны  быть  избыточными.  Возможность  компьютерной  обработки  результатов кинетического  эксперимента  делает  этот  способ  наиболее  привлекательным.
4. Обратимые реакции. Время полупревращения.

Пурмаль А.П., Простов В.Н. Химическая кинетика. Задачи, примеры, задания. М: МФТИ, 1999, 160 с., С. 23-24. (Вариант:  Пурмаль А.П., Простов В.Н. Химическая кинетика. Задачи, примеры, задания., М: МФТИ , 2009. 2 издание. 194 с.)
5. Релаксация химической системы к равновесию при малых отклонениях от состояния равновесия.


Там же, С. 26.

6. Параллельные реакции. Метод  конкурирующих реакций. 


Там же, С. 32.

7. Реакции молекул. Образование радикалов.


Там же, С. 55-56.

8. Реакции атомов и радикалов. Бимолекулярная и тримолекулярная рекомбинация.Гомолитическое замещение. Правило Семенова – Поляни. Присоединение по кратной связи.


Там же, С. 56-58 (выборочно).

9. Образование и реакции газовых ионов. Особенности реакционной способности газовых ионов.


Там же, С. 61-62.

10. Теория активных соударений. Фактор соударений. Энергия активации. Стерический фактор.


Там же, С. 65-67 (выборочно).

11. Реакции в жидкой фазе. Эффект «клетки». Диффузионная и кинетическая области.\
Там же, С. 69-70.

12. Понятие переходного состояния. Константа скорости реакции в соответствии с теорией переходного состояния.


Там же, С. 77-79 (выборочно).

13. Влияние жидкой среды на скорость одностадийных химических реакций. Реакции с участием ионов.


Там же, С. 87.

14. Гомогенно-каталитические реакции. Уравнение Михельсона-Ментен.


Там же, С. 96-97.

15. Кинетика гетерогенно-каталитических реакций. Закон действующих поверхностей Ленгмюра.


Там же, С. 98-100 (выборочно).

16. Неразветвленные цепные реакции. Инициирование, продолжение, обрыв цепей.


Там же, С. 106-110 (выборочно).

17. Самоускорение химических реакций. Тепловой взрыв.


Там же, С. 121-122.

18. Разветвленные цепные реакции. Переход от стационарного к нестационарному режиму.


Там же, С. 122-124.

19. Реакции с вырожденным разветвлением


Там же, С. 124-126 (выборочно).

20. Автокаталитические реакции. Максимум скорости автокаталитической реакции.


Там же, С. 126-129 (выборочно).

11. Материально-техническое обеспечение дисциплины
Необходимое оборудование для лекций  и практических занятий: компьютер и мультимедийное оборудование (проектор, звуковая система)

12. Учебно-методическое и информационное обеспечение дисциплины 
13.1. Основная литература.
1) Романовский Б.В. Основы химической кинетики. Изд-во Экзамен, М:2006, 415 с. ISBN 5-472-01551-0. 
13.2. Дополнительная литература.
1) Денисов Е.Т., Саркисов О.М., Лихтенштейн Г.М. Химическая кинетика. Изд-во Химия,М:, 2000, 568 с.

2) Пурмаль А.П., Простов В.Н. Химическая кинетика. Задачи, примеры, задания. М: МФТИ, 1999, 160 с. или Издание 2-е. . М: МФТИ, 2009 г. 194 с. (Электронная библиотека МФТИ:  http://lib.mipt.ru/book/296876/?q=%D0%9F%D1%83%D1%80% D0%BC%D0%B0%D0%BB%D1%8C).
3) Эммануэль Н.Н., Кноре Д.Г. Курс химической кинетики. М.: Высшая школа. 1984. 462 с. (Электронная библиотека МФТИ: http://lib.mipt.ru/book/1920/?q=% D0%9A%D1%83%D1%80%D1%81+%D1%85%D0%B8%D0%BC%D0%B8%D1%87%D0%B5%D1%81%D0%BA%D0%BE%D0%B9+%D0%BA%D0%B8%D0%BD%D0%B5%D1%82%D0%B8%D0%BA%D0%B8).
4) Физическая химия. Под ред. Краснова К.С. Т.2 М.: Высшая школа. 2001. 319 с. (Электронная библиотека МФТИ: http://lib.mipt.ru/book/230050/?q=%D0% A4%D0%B8%D0%B7%D0%B8%D1%87%D0%B5%D1%81%D0%BA%D0%B0%D1%8F+%D1%85%D0%B8%D0%BC%D0%B8%D1%8F).
5) Курс физической химии. Т.I и Т.II Под ред. Я.И. Герасимова. М.: Химия, 1973г. (Электронная библиотека МФТИ: http://lib.mipt.ru/book/31541/?q= %D0%9A%D1%83%D1%80%D1%81+%D1%84%D0%B8%D0%B7%D0%B8%D1%87%D0%B5%D1%81%D0%BA%D0%BE%D0%B9+%D1%85%D0%B8%D0%BC%D0%B8%D0%B8).
13.3 Электронные ресурсы, включая доступ к базам данных  и т.д.
13.4  Перечень используемых информационных технологий, используемых при осуществлении образовательного процесса, включая программное обеспечение, информационные справочные системы (при необходимости): - нет.
13. Язык преподавания - русский.
Программу составил 

Шумова В.В., к.ф.-м.н. 
                     «_____»_________2015г.
