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Wybrane przykłady praktycznego wykorzystania elementów 
chemii fizycznej w naukach farmaceutycznych 

 

Sylabus 
 
1. Część I. Wprowadzenie 

1.1. Pojęcia podstawowe oraz zagadnienia uzupełniające 

 Jednostki fizyczne, układ SI, przeliczanie jednostek.  
(- definicje i jednostki (przedrostki), układ SI; - zadania na przeliczanie jednostek; - wyrażanie wielkości 
złożonych jednostkach podstawowych układu SI) 

 Podstawowe operacje matematyczne. (Obliczanie pochodnych i różniczkowanie graficzne - interpretacja 
graficzna pierwszej pochodnej, Obliczanie całek i całkowanie graficzne - interpretacja graficzna wartości całki 
oznaczonej, Różniczka zupełna funkcji: -sformułowanie, - obliczanie oraz – zastosowania) 

 Metody interpretacji wyników pomiarów (miary statystyczne oceny jakości eksperymentów, interpolacja, 
ekstrapolacja, aproksymacja, metoda najmniejszych kwadratów, regresja liniowa) 

1.2. Elementy termodynamiki  

 Zerowa zasada termodynamiki (sens temperatury, zasoby cieplne substancji) 

 I zasada termodynamiki (ciepło, pojemność cieplna, praca, bilans cieplny, entalpia, prawo Hessa; obliczenia 
termochemiczne, prawo Kirchhoffa) 

 II zasada termodynamiki: (pojęcie, sens entropii, obliczanie zmian entropii w procesach fizyko-chemicznych) 
1.3. Samorzutność i równowaga procesów fizykochemicznych 

 Kryteria termodynamiczne (entalpia swobodna, powinowactwo chemiczne, reguła de Dondera, obliczanie 
zmian entalpii swobodnej 

 Równowaga chemiczna. prawo działania mas (stała równowagi – termodynamiczne uzasadnienie; stała 
stężeniowa, aktywnościowa, ułamkowa, ciśnieniowa, izobara Van’t Hoffa, Izoterma van Laara- Planka, - reguła 
przekory Le Chatelier’a-Brown’a) 

2. Część II: Właściwości układów złożonych (wieloskładnikowe i wielofazowych) 
2.1. Właściwości fizyczne faz jednorodnych (model gazów doskonałych, termodynamika gazu doskonałego; 

ograniczenia modelu gazów, warunki kondensacji, równanie van der Waalsa); 
2.2. Przemiany fizyczne i zjawiska koligatywne,  Równanie Clausiusa-Clapeyrona 
2.3. Równowagi w układach wielofazowych (reguła faz, diagramy fazowe) 

 Równowagi ciecz – para w układach dwuskładnikowych (prawo Raoulta, układy doskonałe niedoskonałe,– 
układy azeotropowe, destylacja termiczna oraz baryczna) 

 Równowagi ciecz – ciecz w układach dwuskładnikowych (wykresy fazowe, dolna i górna temperatura 
krytyczna mieszalności ograniczona mieszalność w układach, destylacja z luka mieszalności) 

 Równowagi ciecz – faza stała w układach dwuskładnikowych (wykresy fazowe, krzywe ostygania, układy 
eutektyczne, współkrystalizacja) 

 Równowagi w układach trójskładnikowych (trójkąt fazowy Gibbsa – interpretacja jakościowa oraz ilościowa, 
ekstrakcja – opis jakościowy i ilościowy) 

2.4. Znaczenie rozpuszczalności w naukach farmaceutycznych (roztwory nasycone, rozpuszczalniki czyste i 
mieszaniny, ciecze jonowe, głębokie eutektyki (DES), naturalne głębokie eutektyki (NADES)) 

3. Część III: Przykłady rozwiązywania praktycznych problemów w naukach farmaceutycznych z wykorzystaniem pojęć 
chemii fizycznej 
3.1. Diagramy fazowe substancji leczniczych 

1999-Sangster-10.10631.556040.pdf 
2017-Chadha-10.1016j.xphs.2017.04.038.pdf 

3.2. Zastosowanie mieszanin eutektycznych 
2014-Lazerges-10.1016j.tca.2009.08.016.pdf 

3.3. Wchłanialność a rozpuszczalność 
2001-Letcher-10.1021ed078p103.pdf 

3.4. Współczynnik podziału i dystrybucji 
Partition_and_distribution_coefficients.pdf 

3.5. Projektowanie leków metodą QSAR, QSPR, deskryptory molekularne 
Hermann-Chemia Fizyczna.pdf, rozdz. 7.8 

3.6. Pomiar i optymalizacja rozpuszczalności leków 
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Zadania podstawowe 
 

Część 1. POJĘCIA PODSTAWOWE ORAZ ZAGADNIENIA UZUPEŁNIAJĄCE 
 

1.1. Pojęcia podstawowe oraz zagadnienia uzupełniające 
 
1.1-1. Podaj jednostki wielkości fizycznych zdefiniowanych za pomocą poniższych wyrażeń 
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stała gazowa, stała Boltzmanna, stała Faradaya 

 
1.1-2. Oblicz wskazane pochodne 

a) ;nRTPV    P ze względu na V 
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1.1-3. Naszkicować przebiegi współczynnika rozszerzalności oraz ściśliwości izotermicznej 
dla gazu doskonałego. 
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1.2. Elementy termodynamiki 
 

1.2.1. Ciepło, pojemność cieplna, praca 
 

1.2.1-1. Obliczyć pracę objętościową wykonaną w następstwie reakcji trzech moli sodu  
z wodą w temperaturze 20oC. 
 

1.2.1-2. Masa 2∙10-3 kg He w temperaturze 273 K i pod ciśnieniem 2∙105 Pa, izotermicznie 
rozprężono do objętości 2∙10-3 m3. Obliczyć wykonaną pracę. 
 

1.2.1-3. Reakcja chemiczna przebiega w zbiorniku, którego pole powierzchni przekroju 
wynosi 100 cm3. Zbiornik z jednej strony jest zamknięty tłokiem o swobodnym przesuwie. 
W wyniku reakcji tłok przesunął się o 10 cm, pokonując ciśnienie 1.0 atm. Oblicz pracę 
wykonaną przez układ. 
 

1.2.1-4. W czasie dostarczania 229 J jako ciepła do 3.0 moli Ar(g) pod stałym ciśnieniem, 
temperatura próbki wzrasta o 2.55 K. Oblicz molową pojemność cieplną tego gazu pod 
stałym ciśnieniem i w stałej objętości. 
 

1.2.1-5. Masa typowej kostki cukru (sacharoza) wynosi 1.5 g. Oblicz, jaka ilość energii 
wydzieli się podczas jej spalania w powietrzu. Na jaką wysokość mogłaby się wspiąć osoba 
o wadze 65 kg po zjedzeniu takiej kostki cukru, przy założeniu, że 25% energii jest zużyte na 
pracę? 
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1.2.2. Bilans cieplny 
 

1.2.2-1. W zamkniętej butelce o objętości V0 = 500 cm3 znajduje się woda mineralna  
o temperaturze t0 = 20oC. Po pewnym czasie słońce ogrzało butelkę do temperatury  
tk = 40oC. Oblicz ile energii słonecznej pochłonęła butelka. Dane: masa szkła msz = 300 g, 
ciepło właściwe szkła cwsz = 0.75 kJ/(kg K), , ciepło właściwe wody cw = 4.18 kJ/(kg K), gęstość 

wody  = 1 g/cm3. 
 

1.2.2-2. Do styropianowego kubka z herbatą o masie mh = 100 g i temperaturze th = 80oC 
wrzucono kostkę lodu o masie mL = 20 g i temperaturze tL = -5oC. Cała kostka lodu uległa 
stopieniu. Oblicz temperaturę końcową herbaty przy założeniu, że wymianę ciepła układu  
z otoczeniem można zaniedbać. Dane: ciepło właściwe wody cw = 4.18 J/(g deg), ciepło 
właściwe lodu cwL = 2.09 J/(g deg), ciepło topnienia lodu qtL = 332 J/g. 
 

1.2.2-3. Oszacuj cenę zagotowania wody o temperaturze t0 = 15oC w czajniku elektrycznym  

o mocy P = 2000 W i pojemności 1.5 litra. Założenie: wydajność procesu  = 80%, cena prądu 
elektrycznego za 1 kWh C = 0.1 euro. 
 

 

1.2.3 Energia wewnętrzna, I zasada termodynamiki 
 
1.2.3-1. Trzy mole wody zostały odparowane izotermicznie w temperaturze 373 K  
i izobarycznie pod ciśnieniem 101.3 kPa. Molowe ciepło parowania wody wynosi 40.66 
kJ∙mol-1. Obliczyć zmianę energii wewnętrznej w tym procesie. 
 

1.2.3-2. 1 mol jednoatomowego gazu doskonałego poddawany jest zamkniętemu cyklowi 
trzech odwracalnych przemian A, B i C  i osiąga kolejno stany 1, 2 i 3. Wyznaczyć brakujące  
w tablicach wartości. 
 

 

 

  

 

 

1.2.3-3. Gdy układ przechodzi od stanu A do B wzdłuż drogi ACB (rys. poniżej), 80 J ciepła 
przepływa do układu i wykonuje on pracę 30 J.. a) Ile ciepła przepływa do układu wzdłuż 
drogi ADB, jeśli wykonana praca wynosi 10 J?. b) Gdy układ wraca ze stanu B do A wzdłuż 
zaznaczonej krzywej, praca wykonana na układzie wynosi 20 J. Czy układ pochłania, czy 
uwalnia ciepło i w jakiej ilości?. c) Jeśli Ud – Ua = + 40 J, oblicz ciepło absorbowane  
w procesach AD i DB. 
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1.2.4 Entalpia, Prawo Hessa; Obliczenia termochemiczne, Prawo Kirchhoffa 
 
1.2.4-1. Obliczyć zmianę energii wewnętrznej w następstwie przebiegu następujących 
reakcji chemicznych w warunkach normalnych, zgodnie z podanymi równaniami 
stechiometrycznymi: 
a) . 𝒁𝒏(𝒔) + 𝑯𝟐𝑺𝑶𝟒(𝒄)  = 𝒁𝒏𝑺𝑶𝟒(𝒔) + 𝑯𝟐(𝒈)  ∆𝑯𝒓

𝒐 = −𝟏𝟓𝟐 𝒌𝑱 
b)   𝑵𝟐(𝒈) +  𝟑𝑯𝟐(𝒈) = 𝟐𝑵𝑯𝟑(𝒈)   ∆𝑯𝒓

𝒐 = −𝟗𝟐. 𝟎 𝒌𝑱 
 

1.2.4-2. Obliczyć zmianę entalpii w wyniku ogrzania 5 moli siarkowodoru od 373 K do 473 K 
pod stałym ciśnieniem, wiedząc, że ciepło molowe H2S zmienia się wg równania: 

𝑪𝒑 = 𝟑𝟔. 𝟖𝟔 + 𝟎. 𝟎𝟎𝟕𝟗 𝑻 
 

 

1.2.4-3. Ciepło tworzenia C2H5OH(c) wynosi -276 kJ/mol (-66 kcal/mol), podczas gdy ciepło 
spalania izomeru CH3OCH3(g) do CO2(g) i H2O(c) równa się -1456 kJ/mol (-348kcal/mol). 
Ponadto wiadomo, że ciepło tworzenia H2O(c) wynosi -285 kJ/mol (-68 kcal/mol), a ciepło 
spalania węgla do CO2(g) jest równe -393 kJ/mol (-94 kcal/mol). Wszystkie dane odnoszą się 
do temperatury 25oC. 

a) obliczyć H298K reakcji izomeryzacji:  C2H5OH(c) = CH3OCH3(g)  

b) zakładając, żeH298K tej reakcji wynosi -41.8 kJ (-10 kcal), obliczyć U298K 

 
 

1.2.4-4. Korzystając z następujących danych: 
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ciepło spalania etylocykloheksanu do CO2(g) i H2O(g): -5180.8 kJ/mol (-1283.23 kcal/mol), 
ciepło tworzenia H2O(g): -244.0 kJ/mol (-58.32 kcal/mol), 
ciepło tworzenia CO2(g): -393.5 kJ/mol (94.05 kcal/mol) (dane te dotyczą temperatury  
298 K), obliczyć: 
a) ciepło reakcji wodorowania styrenu do etylobenzenu oraz 
b) ciepło tworzenia etylobenzenu.  
 

1.2.4-5. W wyniku spalenia 0.5 g naftalenu (M = 128.2 g∙mol-1) w bombie kalorymetrycznej 
temperatura układu wzrosła o 1.92oC. Pojemność cieplna układu kalorymetrycznego wynosi 
K = 10.47 kJ∙K-1, a średnia temperatura pomiaru – ok. 25oC. Obliczyć molowe ciepło spalania 
naftalenu pod stałym ciśnieniem, w podanej temperaturze. 
 

 

1.3. Samorzutność i równowaga procesów fizykochemicznych 

1.3.1. Pojęcie entropii, II zasada termodynamiki, sens fizyczny i chemiczny entropii, zmiany 
entropii w procesach fizyko-chemicznych, obliczanie zmian entropii 
 

1.3.1-1. Obliczyć zmianę entropii 9 g lodu podczas topnienia w temperaturze 273 K. Ciepło 
topnienia lodu wynosi 333.6 J/g. 
 

 

1.3.1-2. Oblicz wzrost entropii, gdy 1.00 mol jednoatomowego gazu doskonałego o Cp,m =  
𝟓

𝟐
R 

ogrzano od 300 K do 600 K, przy jednoczesnym rozprężeniu od 30.0 l do 50.0 l.  
 

1.3.1-3. Oblicz zmianę entropii, gdy 50 g wody o temperaturze 80oC zmieszano, w termicznie 
izolowanym naczyniu, że 100 g wody o temperaturze 10oC (Cp,m wody wynosi  
75.5 J∙K∙mol-1).  
 

1.3.1-4. Ciepło molowe wodoru pod stałym ciśnieniem wyraża się równaniem  
Cp = 27.2+ 0.0037 T∙J. Obliczyć zmianę entropii podczas rozprężania 1 mola wodoru, gdy 
temperatura zmienia się od T1 = 233 K do T2 = 523 K.  
 
 

1.3.2. Kryteria termodynamiczne równowagi 
 

1.3.2-1. Obliczyć entalpię swobodną reakcji 62242 HCHHC  przebiegającą w formie 

gazowej i w warunkach standardowych mając dane standardowe entalpie swobodne C2H4 = 
68.1 kJ/mol i C2H6 = -32.9 kJ/mol. 
 

1.3.2-2. Obliczyć entalpię swobodną reakcji OHCHHCO 2422 24  przebiegającej w 

fazie gazowej i w warunkach standardowych mając dane standardowe entalpie i entropie 
reagentów. Entalpie: metan = -74.8 kJ/mol; woda = -241.8 kJ/mol; dwutlenek węgla  
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= 393.5 kJ/mol oraz entropie metan = 186.1 J/mol∙K; woda = 188.7 J/mol∙K; dwutlenek węgla 
= 213.6 J/mol∙K; wodór = 130.6 J/mol∙K. 
 

1.3.2-3. Załóżmy, że 3.0 mmole N2(g), zajmując w temperaturze 300 K objętość 36 cm3, 

rozprężają się do 60 cm3. Oblicz G tego procesu. 
 

1.3.2-4. Zmianę entalpii swobodnej pewnego procesu przebiegającego pod stałym 

ciśnieniem można wyrazić wzorem G/J = -85.40 + 36.5 (T/K). Oblicz wartość S tego 
procesu. 
 

1.3.2-5. Gdy 2 mole gazu znajdującego się w temperaturze 330 K pod ciśnieniem 3,5 atm 
poddano izotermicznemu sprężaniu, jego entalpia swobodna wzrosła o 8,25 kJ. Oblicz 
ciśnienie końcowe gazu. 
 

1.3.3. Równowaga chemiczna 
 

1.3.3-1. Obliczyć G0 i stałą równowagi w temp. 298 K dla reakcji:  CO(g) + 1/2O2(g) = CO2(g), 
wykorzystując wartości standardowych entalpii i entropii. Entalpie dla CO2(g) i CO(g) w temp. 
298 K wynoszą odpowiednio: -393.86 i -110.68 kJ, a entropie dla CO2(g), CO(g) i O2(g) wynoszą: 
213.9, 192.2 i 200.92 J∙K-1.        
 

1.3.3-2. Stwierdzono eksperymentalnie, że stała równowagi pewnej reakcji zależy od 
temperatury zgodnie z funkcją  lnK = A/T + B + ClnT. 
Jednocześnie stwierdzono, że położenie stanu równowagi nie zmienia się wraz ze zmianami 
ciśnienia. Znaleźć zależność temperaturową standardowej entalpii, standardowej entropii  
i standardowej zmiany objętości tej reakcji.  
 

 

1.3.3-3. W temperaturze 2257 K i przy całkowitym ciśnieniu 1.00 atm w stanie równowagi 
woda ulega dysocjacji zgodnie z reakcją 2H2O(g) = 2H2(g) + O2(g) w stopniu równym 1.77%. 

Oblicz: a) K,  b) tG  oraz  c) tG w tej temperaturze. 
 

1.3.3-4. Reakcja 2A + B = 3C + 2D przebiega w fazie gazowej. Gdy zmieszano 1.00 mol A, 2.00 
mole B i 1 mol D, po ustaleniu się równowagi w temp. 25oC i pod ciśnieniem całkowitym 
1.00 bar mieszanina zawierała 0.90 mola C. Oblicz:  a) ułamki molowe wszystkich reagentów 

w stanie równowagi,  b) Kx,  c) K  i  d)  tG.   
 

1.3.3-5. Ile wynosi standardowa entalpia reakcji, której stała równowagi  a) dwukrotnie 
rośnie,  b) dwukrotnie maleje, gdy temperatura wzrasta o 10 K w 298 K?  
 

Część II: Właściwości układów złożonych (wieloskładnikowe i 
wielofazowych) 
 

2.1. Właściwości fizyczne faz jednorodnych 
Właściwości fizyczne gazów doskonałych 
 

2.1-1. Próbka powietrza zajmuje objętość 1.0 l w temp. 25oC i pod ciśnieniem 1.00 atm. 
Oblicz, pod jakim ciśnieniem ulegnie ona kompresji do 100 cm3 w tej temperaturze. 
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2.1-2. a) Czy próbka ksenonu o masie 131 g, zachowując się jak gaz doskonały, w naczyniu  
o objętości 1.0 l może wywrzeć ciśnienie 20 atm w temp. 25oC? Jeśli nie, to jakie będzie 
wywierać ciśnienie?  b) Jakie ciśnienie będzie ona wywierać, zachowując się jak gaz van der 
Waalsa? 
 

2.1-3. Oblicz masę pary wodnej obecnej w pokoju o kubaturze 400 m3, zawierającego 
powietrzne o temperaturze 27oC w dniu o względnej wilgotności 60%. 
 

2.1-4. Oblicz temperaturę końcową próbki argonu o masie 12.0 g, która w temperaturze 
273.15 K ulega odwracalnemu rozprężaniu adiabatycznemu od objętości 1.0 l do 3.0 l. 
 

 

2.2. Przemiany fizyczne i zjawiska koligatywne 
 
2.2-1. Objętość molowa pewnego ciała stałego w temperaturze topnienia 350.75 K i pod 
ciśnieniem 1.00 atm wynosi 162.0 cm3∙mol-1. Natomiast objętość molowa fazy ciekłej w tych 
samych warunkach jest równa 163.3 cm3∙mol-1. Temperatura topnienia pod ciśnieniem 100 
atm zmienia się do wartości 351.26 K. Oblicz molową entalpię i entalpię topnienia tego ciała. 
 

 

2.2-2. Podczas krzepnięcia benzenu w temp. 5.5oC jego gęstość zmienia się od 0.879 g∙cm-3 
do 0.891 g∙cm-3. Wyznacz temperaturę krzepnięcia benzenu pod ciśnieniem 1000 atm, 
wiedząc, że jego entalpia topnienia wynosi 10.59 kJ∙mol-1. 
 

2.2-3. Naftalen C10H8 topi się w temp. 80.2oC. Jeżeli prężność pary cieczy 85.8oC wynosi 10 
Tr, a w temp. 119.3oC wynosi 40 Tr, oblicz, stosując równanie Clausiusa-Clapeyrona: 
a) entalpię parowania, b) normalną temperaturę wrzenia, c) entalpię parowania w 
temperaturze wrzenia. 
 

 

2.3. Równowagi w układach wielofazowych 

2.3.1. Reguła faz Gibbsa 
 
2.3.1-1. Określ liczbę składników niezależnych w następujących układach: NaH2PO4 w 
wodzie w równowadze z parą wodną, bez uwzględnienia dysocjacji soli,  b) dla tego samego 
układu, biorąc pod uwagę dysocjację soli. 
 

2.3.1-2. Niebieskie kryształy CuSO4 ∙ 5 H2O po podgrzaniu tracą wodę hydratacyjną. Ile faz  
i składników niezależnych jest obecnych, jeśli substancję tę ogrzejemy w pustym zbiorniku? 
 

2.3.1-3. Nasycony roztwór nad osadem Na2SO4 znajduje się w równowadze ze swą parą  
w zamkniętym naczyniu. a) Ile faz i składników niezależnych jest obecnych w układzie?   
b) Ile stopni swobody ma ten układ? Zidentyfikuj parametry niezależne.  
 

 

2.3.2. Równowagi ciecz – para w układach dwuskładnikowych 
2.3.2-1. Proszę przenalizować diagramy fazowe. Podać jak najwięcej informacji fazowy 
wody: 
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2.3.2-2. Równowaga ciecz-para w roztworach bez luki mieszalności 
 

 
 

2.3.2-3. Na rysunku poniżej  pokazano wyznaczone doświadczalnie diagramy fazowe dla 
prawie idealnego roztworu heksanu z heptanem. Opisz poszczególne obszary diagramu 

 
 

2.3.2-4. Równowaga ciecz-para w roztworach z luką mieszalności 
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2.3.2-5. Równowaga ciecz-para w roztworach z luką mieszalności 

 
2.3.3. Równowagi ciecz – ciecz w układach dwuskładnikowych 
2.3.3-1. Zinterpretować poniższe diagramy równowag ciecz-ciecz z luką mieszalności.  
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2.3.4. Równowagi ciecz – faza stała w układach dwuskładnikowych 
2.3.4-1. Zinterpretować poniższe diagramy równowag ciecz-ciało stałe  
 

 
 

2.3.4. Równowagi w układach trójskładnikowych 
 
2.3.4-1. Wyznaczyć skład układu trójskładnikowego w punkcie P2. 
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2.3.4-2. Wodny roztwór barbitalu zawierający 0.5 g leku w 50 cm3 wody ekstrahowano za 
pomocą chloroformu. Jaka ilość leku pozostanie w roztworze wodnym, jeśli: 
a) przeprowadzi się jedną ekstrakcję 50 cm3 chloroformu, 
b) przeprowadzi się ekstrakcję pięciokrotnie 10 cm3 chloroformu. 
Współczynnik podziału barbitalu pomiędzy wodę i chloroform w temp. 25OC wynosi 0.7. 
 
2.3.4-3. W temperaturze 293 K zmieszano ze sobą 20 g fenolu i 80 g wody. Wyznaczyć 
stężenie oraz masę poszczególnych faz. 

 
 

Część III: Przykłady rozwiązywania praktycznych problemów w 
naukach farmaceutycznych z wykorzystaniem pojęć chemii fizycznej 
 

3.1. Diagramy fazowe substancji leczniczych 
Równowagi ciecz-ciało stałe  
James Sangstera, Phase Diagrams and Thermodynamic Properties of Binary Systems of Drugs, J. Phys. 
Chem. Ref. D318, Vol. 28, N0. 4, 1999 
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3.2. Zastosowanie mieszanin eutektycznych 
3.2-1. Diagramy fazowe układów eutektycznych: studia literaturowe 
Proszę zapoznać się z treścią artykułu: 2014-Lazerges-10.1016j.tca.2009.08.016.pdf 
(https://doi.org/10.1016/j.tca.2009.08.016) i przygotować się dyskusji udzielając odpowiedzi na 
następujące pytania: 

1. W jakim celu wyznacza się diagramy fazowe układów dwuskładnikowych. 
2. Jakie mieszaniny eutektyczne tworzy likokaina oraz jakie one mają właściwości? 
3. W jaki sposób wyznacza się doświadczalnie diagramy fazowe? 
4. Proszę opisać cechy układu: salol-lidokaina. 
5. Jakie praktyczne wskazów dotyczące postaci leku wynikają z przeprowadzonych badań? 
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3.3. Wchłanialność a rozpuszczalność 
3.3-1.  

 

 

 
3.3-2.  

 
 

3.3-3.  
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3.3-4.  
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3.4. Współczynnik podziału i dystrybucji 
3.4-1. 
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3.4-2. Zinterpretować przebiegi zmienności współczynnika dystrybucji logD oceniając potencjalną 
wchłanialność leków. 
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3.5. Projektowanie leków metodą QSAR, QSPR, deskryptory molekularne 
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3.5-1. 
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3.6. Pomiar i optymalizacja rozpuszczalności leków 
 
Przykłady projektów zrealizowanych w KChF przez magistrantów kierunku Farmacje w 
latach ubiegłych. 
 

https://chemfiz.cm.umk.pl/index.php?id=badania 
 
 

https://chemfiz.cm.umk.pl/index.php?id=badania

