	ТД хар-ка эндо- и экзотермич-х р-ций. ТД и ТХ уравнения, их особ-ти.
Раздел ТД, изуч-щий превр-ние энергии при хим-х р-циях наз-ся хим-кой ТД. Ур-ние р-ции, для кот-й кот-й указ-ся соотв-щие этой р-ции измен-я внутр-й Е ∆Е, энтальпии ∆Н или какой-либо другой ф-ции сост-я, наз-ся термохим-ким.

Хим-кие р-ции, при протекании кот-х происх-дит уменьш-ние энтальпии сист-мы (∆Н<0) и во внешн-ю среду выд-ся теплота, наз-ся экзотермич-ми.

Р-ции, в рез-те кот-х энт-пия возр-ет (∆Н>0) и сист-ма поглощ-ет теплоту Q извне, наз-ся эндотерм-ми. Например, окисл-е глюкозы дикислородом происх-дит м выд-ем большого кол-ва тепла (Q=-2800 кДж/моль), т.е этот проц-с – экзотерм-кий. Соотв-щее термохим-кое уравн-е запиш-ся в виде: С6Н12О6+6О2=6СО2+6Н2О, ∆Н=-2800 кДж

З-н Гесса и его применимость к биохим-ким р-циям.
З-н открыт Гессом в 1836 году. Формулировка: тепл-й эф-кт хим-й р-ции опред-ся только вилом и сост-ем исх-ых и конечн-х прод-ов и не зависит от пути р-ции. 

∆Н1= ∆Н2+∆Н3: С+О2=СО2 - ∆Н1
С+1/2О2=СО (Н2); СО+1/2О2=СО2 (Н3)

Этот з-н позвол-ет рассчит-ть тепл-е эф-ты хим-ких р-ций в различных биол-ких сист-ах, представл-ся возм-ным рассчитать энергетич-кую ценность различн-х пит-х в-в, выдел-е Е в проц-ах окисл-я хим-ких сое-ний.

Следствия из з-на Гесса.

1-е: тепл-й эф-кт замкнут-го цикла = 0 ∑∆Нз.ц.=0
2-е: изменение энтальпии равно разности м.д суммами теплот обр-ния конечн-х и нач-х прод-ов: аА+bB=cC+dD; ∆Н=∑∆Нобр.кон.в-в-∑∆Нобр.нач.в-в=(c∆Н​​C+d∆НD)-(a∆Н​​A+b∆НB). Теплота обр-ния сложн-го в-ва – это измен-ние энтальпии р-ции образ-ния 1 моль сложн-го в-ва их простых в-в. Например, энтальпиями образ-ния глюкозы, углерода (IV), оксида и воды явл-ся приращ-ния энтальпии при след-щих р-циях: 6С+6Н2+3О2=С6Н12О6, ∆Н​​º=-1270 кДж; С+О2=СО2, ∆Н​​º=-390 кДж; Н2+1/2О2=Н2О, ∆Н​​º=-285 кДж.

энтальпиями образ-ния кисл-да, С, Н и всех других простых в-в, устойчивых при 298К и 101 кПа, прин-ют =0. Указ-е усл-вия в ТД наз-ют стандартными. При прочих равных усл-ях внутр-я Е и энтальпия пропорц-ны кол-ву в-ва в сист-ме. Такие ТД ф-ции наз-ся экстенсивными.
3-е: тепл-й эф-кт хим-кой р-ции равен разности м.д суммами теплот сгорания нач-х и кон-х в-в. ∆Н=∑∆Нсгор.кон.в-в-∑∆Нсгор.нач.в-в. Теплота сгор-я в-ва – это измен-е энтальпии 1 моля данного в-ва с образ-ем высших оксидов. СН4+2О2=СО2+Н2О, ∆Нсгор.СН4
Второе начало ТД. Энергия Гиббса.
Все проц-сы, происх-щие в прир-де, протек-ют самопроизв-но, в опред-ом направл-нии и в ряде случаев могут сопров-ся произв-вом работы против внешних сил. В соотв-вии со 2-м з-ном термодин-ки, опред-ся направл-ть проц-са и его пределы. Различные виды Е хар-ся фактором интенсивн-ти, опред-им потенц-л данного вида Е (давл-е газа, темпер-ра, поверхн-ное натяж-е и т.п) и фактором ёмкости (кол-ва в-ва, электрич-ва и т.д). Самопроиз-ные проц-сы идут в сторону выравнив-ния факторов интенсивн-ти во всех частях сист-мы. Направл-ть проц-са и его предел могут хар-ся выравнив-ем факт-ров интенсивн-ти во всех частях системы.
Формулир-ка: Критерием самопроизв-ного протек-ния р-ции явл-ся ТД св-во протек-ния проц-са – энергия Гиббса.

∆G=G2-G1; ∆G<0 – р-ция будет самопроизв-но протекать; ∆G>0 – р-ция не идёт при дан-х усл-ях; ∆G=0 – равновесие. ∆Gр-ции=∑∆Gкон.в-в-∑∆Gнач.в-в
Влияние энтальпийного и энтропийного фактора: ∆G=∆H-T∆S, где ∆S – энтропийный фактор, ∆Н – энтапийный фактор. Эти 2 фактора направл-ны друг против друга. Соотн-е м.д 2-мя факторами опред-ет направл-е проц-ов: ∆G<<0 – р-ция необр-ма, ∆G>>0 – р-ция необр-ма в обратн-м направл-нии, ∆G<>0 – хим-кое равн-сие (при разнице до 10 кДж). Энергия Гиббса играет важную роль для изуч-я биоэнергетич-х процессов. С пом-щью этой ф-ции сост-я можно прогнозир-ть направл-е самопроизв-х проц-ов в биологич-ких сист-мах и рассчитывать максим-но достижимый КПД. Энергия Гиббса G так же, как и энтальпия H является ф-цией сост-я системы. Поэтому измен-е энергии Гиббса ∆G может использоваться для хар-ки хим-ких превр-ний аналогично измен-ю энтальпии ∆Н. Уравнения р-ций, для которых указ-ся соотв-щий им измен-е энергии Гиббса, так же наз-ся термохим-ми. 

	V=±∆C/∆t
2) зависит от температуры: При повышении темпер-ры, скорость р-ции значит-но повыш-ся. Это хар-ся температурным коэф-том р-ции, который представляет отношение констант скоростей при измен-нии темпер-ры на 10º: γ=Кt+10º/Kt, где Кt+10º - конст-та скор-ти р-ции при t+10º; Кt – конст-та скор-ти р-ции при темпер-ре tº.
З-н действующих масс. Явл-ся следствием 2-го начала термодин-ки, т.к выводится из соотв-го термодин-го усл-я равновесия. Рассмотрим обратиму р-цию общего вида: аА+bB↔pP+qQ, запишем выр-е химич-х потенциалов в-в А,В,Р,Q ч.з их конц-ции с(А), с(В), с(Р), с(Q): μ(А)= μº(А)+RTln c(A); μ(B)= μº(B)+RTln c(B); μ(P)= μº(P)+RTln c(P); μ(Q)= μº(Q)+RTln c(Q); ∆G1=a μ(А)+b μ(B); ∆G2=p μ(P)+q μ(Q). В рез-те получается: ∆Gр-ции=∆Gºр-ции+RTlnПС
Правило Вант-Гоффа: повыш-е темпер-ры на 10º выз-ет увелич-е скор-ти р-ции прим-но в 2-4 раза. Более точно зав-ть скор-ти от темпер-ры выр-ся ур-нием Аррениуса: lg(K2/K1)=E/2,303R(1/T1-1/T2), где К – конст-ты скор-ти, Е – пост-я, наз-мая энергией актив-ции, R – газовая пост-я, Т – абсол-ная темпер-ра. Значение: в организме чел-ка и жив-х большинство р-ций протекает при участии ферм-тов. С повыш-ем темпер-ры скорость биохим-х р-ций возр-ет. При вымоких темпер-ах (50-60ºС) каталит-е св-ва ферм-ов утрачив-ся вследствие термоденатурации белка и скорость р-ций резко замедл-ся. Для хим-х проц-ов, протек-щих в орг-ме, выявл-ся «темпер-ный оптимум», кот-й для теплокровных жив-х лежит в интервале от 36-42ºС.
Энергия активации. Для опред-ния скор-ти и направл-я р-ции осн-ым фактором явл-ся энергия актив-ции. В 1889 году, С.Аррениус выдвинул теорию активации, объясн-щую сущность хим-х р-ций. Согласно этой теории, во взаимод-вие вступают только те мол-лы, кот-е обл-ют опред-ным запасом энергии, необх-мой для той или иной р-ции. Такие мол-лы наз-ся активными. Кол-во акт-ных мол-кул м.б вычислено по ур-нию: N=NOe –E/RT, где N – кол-во акт-ных мол-кул, NO – общее кол-во мол-кул. При пост-ной темпер-ре число акт-х мол-кул ост-ся пост-ным.
Энергия активации – это энергия, кот-я д.б сообщена неакт-ным мол-лам для перех-да их в акт-е сост-е. Выраж-ся в ккал/моль. Она опред-ся 1)методом рассчёта данных завис-ти конст-ты скор-ти от темпер-ры, получ-х эксперим-ным путём; 2)так же можно опред-ть путём измер-я скорости той или иной р-ции при двух разлиных темпер-ах; 3) её можно вычислить, устанавл-я опытным путём число акт-х столкновений и подставляя получ-е знач-я в уравн-е Аррениуса.
Катализ. Мех-зм. Фермент-ный катализ.

При добавл-нии к реагир-щей смеси кат-ров, происх-дит резкое измен-е скор-ти хим-кой р-ции. Считают, что онсновным мех-мом катализа явл-ся образ-е промежут-х соед-ний. В общем виде: А+В=АВ(1). В прис-вии кат-ра, протекают 2 р-ции: А+К=АК(2), затем АК+В=АВ+К(3). при этом значительно снижается энергия активации. В прис-вии кат-ра К процесс идёт с обр-нимем промежут-го соед-ния АК. Преимущ-во этого проц-са в том, что сумма Е актив-ции во 2-й и 3-й р-циях ниже, чем р-ции (1). Е2+Е3<Е1. След-но кат-кий путь энергетич-ки более выгоден.
Ферм-ный катализ. Ферм-ты – это биологич-кие кат-ры, кот-е явл-ся прод-ми жизнед-ти живых орг-ов. В гетерогенно катализе они участв-ют не всей мол-лой вцелом, а лишь опред-ми её участками – активными центрами. Ферм-ты дел-ся на простые и сложн-е. Простые – только белковой природы, а сложн-е – сост-ят из белка и небелк-го компон-та (это вит-ны, нуклеотиды, гемины, ат-мы Ме и др.). небел-вые компон-ты сложн-х ферм-ов наз-ся простетическими группами или коферментами. Силы, опред-щие взаимод-е м.д акт-ми центрами ферм-ов и мол-ми субстрата м.б хим-кие, ковал-ные, электростатич-е, водородные, ван-дер-ваальсовые. В сложных ферм-тах ф-цию акт-х центров выполн-ют преимущ-но простетич-кие группы, при потере кот-х ферм-ты лиш-ся своей акт-ти, но вместе с тем и белковый компон-т отдельными уч-ми влияет на эф-ть и спецефичн-ть фермт-ного действия. У простых ферм-тов акт-ные центры обр-ются за счёт соеобр-го распол-ния а.к-х остатков в структуре белк-й мол-лы. К таким остаткам относ-ся SH-группы цистеина, ОН-группы серина, NH-группы кольца имидазола в гистидине. Существ-ным моментом, опред-щим скорость ферм-ной р-ции, явл-ся конц-ция реагир-х в-в, учитывая, что ферм-т обр-ет промеж-ное соед-ние с субстр-том: УР_НИЕ!!!!

	Фарадея, равная 96,5 кДж/В. Возможность самопроизв-го протек-ния р-ции опред-ся положит-ным знач-ем Еºр-я. Т.к сильные окисл-ли имеют более высокое знач-е φºОх/Red, чем слабые, ОВР протек-ют самопроизв-но в направл-нии от сильного окисл-ля к слаб-му. В кач-ве окисл-ля выступает ОВ-пара с меньшим знач-ем φºОх/Red. Эокислит-ля = Мокисл/z, где z – число эл-нов. Эвосст-ля=Мвосст-ля/z.
Дисперсные системы.

Классифик-ция.

Дисперсной наз-ют сист-му, сост-щую из дисп-ной фазы – совокупн-ти раздробл-х частиц и непрерывн-й дисп-ной среды, в которой во взвеш-ном сост-нии наход-ся эти част-цы. Системы со слабым взаимод-вием дисп-ной фазы с дисп-ной средой наз-ся лиофобными коллоидами (золями), с сильным – лиофильными. Если дисп-ной средой явл-ся вода, то сист-мы наз-ся соотв-но гидрофобными или гидрофильн-ми. Лиофобные кол-ды явл-ся необр-ми, т.е после удал-ния дисп-й среды, они самопроизв-но не способны диспергир-ся и давать золь. А лиофильн-е – обратимые, т.к способны самопроизв-но раств-ся. Если в кол-ной сист-ме сущ-ют устойчивые связи м.д част-ми дисп-ной фазы. То они наз-ся связаннодисп-ми (гели), а в случае отс-вия связей – свободнодисп-ми (коллоид-е р-ры).

По разм-ру ч-тиц: истинные р-ры – мол-ние, ионные (10-9), КДС (10-6 – 10-9), ГДС (10-4 – 10-6 м). По отнош-ю к эл-му току – эл-литы, неэл-литы. В завис-ти от молек-ной массы – низкомол-ные, высокомол-ные. По хар-ру взаимод-вия дисп-х ч-ц м.д собой: свободнодисп-ные, связнодисп-ные.

Истинные р-ры. ТД хар-ка образ-ния истин-го р-ра и образ-гося р-ра.

Истин-е р-ры – это р-ры с молярн-й массой меньше 5000 г/моль. Они дел-ся на р-ры эл-литов – р-ры диссоциир-х на ионы солей (KNO3, HCl, KOH). Р-ры неэл-литов – р-р сахарозы, глюкозы, мочевины. Р-ры амфолитов – р-ры в-в, кот-е могут диссоц-ть и по кисл-му и по осн-му типу. Ист-ные р-ры хар-ся гомогенностью состава и отс-вием поверхн-го раздела м.д раст-ным в-вом и р-лем. Размер р-ных ч-ц меньше 10-9м.
Согласно 2-му началу ТД при р, Т=const, в-ва могут раств-ся в каком-либо р-ле, если в рез-те этого проц-са энергия Гиббса сист-мы уменьш-ся, т.е ∆G = (∆Н-Т∆S)<0. вел-ну ∆Н наз-ют энтальпийным факт-ром, а Т∆S – энтропийным фактором раств-ния. При р-нии жидк-х и тв-х в-в энтропия сист-мы обычно возр-ет (∆S>0), т.к р-мые в-ва из более упоряд-го сост-я переход-т в менее упоряд-ное. Влияние энтропийного фактора особенно заметно при повыш-х темпер-х. При р-нии газа в жидк-ти, энтропия сист-мы обычно уменьш-ся (∆S<0), т.к р-мое в-во из менее упоряд-го переходит в более… сниж-е темпер-ры благопр-ет р-нию газов. В проц-се образ-ния р-ра энтальпия сист-мы так же может как увелич-ся (NaCl), так и уменьш-ся (КОН). Измен-е энтальпии рассматр-ся в соотв-вии с з-ном Гесса, как алгебр-кую сумму эндо- и экзотермич-х вкладов всех проц-ов, сопров-х р-ние. Это эндотермич-е эф-ты разруш-я крист-кой реш-ки в-в, разрыва связи мол-кул, разруш-я исх-ной структ-ры р-ля и экзотнрмич-е эф-кы образ-ния разл-ных прод-ов взаимод-вия, в том числе сольватов.
Св-ва истинных р-ров: 1) обр-ся самопроиз-но; 2) явл-ся гомогенными лиофильными сист-ми; 3) обл-ют агрегат-ной уст-тью за счёт адсобц-х сил.

Растворимость.

Дисп-ные сист-мы хар-ся колич-ным критерием – р-тью. Раствор-ть – это способн-ть данного в-ва раств-ся в данном р-ле и колич-но выр-ся числом молей р-ного в-ва в 1 л р-ля или числом граммов в-ва в 100 г р-ля. Р-ры дел-ся на ненасыщ-е (это р-р, в кот-м р-ное в-во наход-ся в равн-сии с индивид-ным в-вом соприкас-ся фаз), насыщ-е, пересыщ-е. Раств-ть завис-т от прир-ды компон-тов дисп-ной сист-мы. Чем ближе хар-р взаимод-вия, тем лучше идёт проц-с раств-ния. С=К∙Р – з-н Генри., где К – коэф-т пропорц-ти, Р – давл-е газа над жидк-тью. З-н Генри справедлив для неразб-х жидк-тей. Если говорить о р-нии смеси газов, то выпол-ся з-н Дальтона: С1 = К∙Рпарц1, С2=К∙Рпарц.2 Р-ть газов в жидк-тях в прис-вии эл-лита сниж-ся. Эта завис-ть выр-ся з-ном Сеченова: С=С0∙е –КС∙Сэ, где С – р-ть газа в р-ре эл-лита, С​0 – то же, но без эл-лита, е – осн-е натур-го log, Кс – конст-та Сеченова, зависит от прир-ды газа, эл-лита и темпер. Сэ – конц-ция эл-лита в р-ре.
Факторы, влияющие на раств-ть. Влияние раств-ля и р-го в-ва. Диэл-кая прониц-ть.

Способн-ть в-в раств-ся опред-ся хар-ром сил взаимод-вия м.д мол-ми компон-тов р-ра. Наибольшая взаимн-я раств-ть достиг-ся, когда силы имеют подобный хар-р – «подобное р-ся в подобном». Неполярн-е и малопол-ные соед-ния хор-шо раств-мы в непол-х и малопол-х р-лях и плохо р-мы в высокопол-х р-лях.

	неэл-лита (з-н Рауля): ∆Р = Р0∙Хi = Р0∙ (ν/ν+ν0). Формулир-ка: относит-ное пониж-е давл-я пара = мольной доле р-го в-ва. При внесении в р-ль некоторого в-ва мен-ся его ТД св-ва не только р-го в-ва, но и р-ля. Для св-в р-ля удобно применять понятие идеального р-ра: 
Идеальный р-р – это р-р, обр-ние кот-го не сопров-ся хим-ким взаимод-ем, измен-нием объёма и тепл-вым эф-том.

Пониж-е темпер-ры замерз-ния и повыш-е темпер-ры р-ров.

Прямыми сл-виеми пониж-я давл-я пара над р-ром явл-ся измен-ние темпер-ры замерз-ния и кип-я р-ров по сравн-нию с чистым р-лем. Соотнош-я м.д этими величинами вытекают из 2-го начала ТД. Изучая замерз-ние и кип-е р-ров, Рауль установил, что повыш-е темпер-ры кип-я ∆Ткип и пониж-е темпер-ры зам-ния ∆Тзам разб-х р-ров неэл-литов прямо пропорц-но моляльной конц-ции р-ра: ∆Тк = Кэb (X), ∆TЗ = KЗ b(X), где b(X) – моляльная кон-ция, моль/кг, К – коэф-ты пропорц-ти, кг∙К∙моль -1, кот-е наз-ся эбулиоскопич-ми и криоскопич-ми константами. Эбул-кая конст-та числ-но равна повыш-нию темпер-ры кип-я одномоляльного р-ра, а криометрич-кая – пониж-ю темпер-ры зам-ния одномоляльного р-ра. Эбул-кие и криоск-кие конст-ты зависят только от прир-ды р-ля и не зависят от прир-ды р-ного в-ва (идеальные р-ры).
Осмос. Осмотич-е давл-е.

Осмос явл-ся коллигативным св-вом, т.к завис-т от числа свободнодвиж-х ч-тиц. Коллоид-е ч-цы обл-ют достат-но большими разм-рами по сравн-нию с НМС, то при одинак-вой весовой конц-ции в кол-ном р-ре ч-тиц значит-но меньше. Поэтому, кол-ные р-ры им-ют очень мал-кое осмотич-кое давл-е. В кол-ных р-рах набл-ся коагуляция, укрупн-ние ч-ц, низкое осмотич-е давл-е. Для расчёта осмоти-кого давл-я исп-ся з-н Вант-Гоффа: осмот-кое давл-е разб-х р-ров неэл-литов прямо пропорц-но молярной кон-ции, коэф-ту пропорц-ти и абсол-ной темпер-ре: π=CRT. Осмот-кое давл-е возникает в ВМС. Если выражать конц-цию ВМС ч.з молярность, то это будет очень разбавл-й р-р. Для расчёта осмотич-го давл-я в р-рах ВМС исп-ем формулу Галлена: πВМС = С/М∙RT + KRTC2, где С – конц-ция, г/см3, М – мол-ная масса ВМС, R – газ-вая пост-ная, Т – темпер-ра (К), К – пост-я Галлена.
Св-ва р-ров эл-литов. Изотонич-кий коэф-нт.
Эл-литы – это в-ва, кот-е в раств-ном или расплавл-ном ссот-нии проводят эл-кий ток. Теория эл-лит-й диссоциации Аррениуса (1805) объясняет эл-пров-ть р-ров тем, что м-лы эл-литов в воде и нек-х других р-лях диссоциируют на ионы – ч-цы, несущие эл-кие заряды. Эл-пров-ть явл-ся особым св-вом р-ров эл-литов, а другие св-ва (диф-зия, осмотич-е давл-е) зависят от общего кол-ва ч-ц р-ного в-ва, эл-пров-ть обусл-на только ионами эл-лита. Хорошо диссоци-щие эл-литы наз-ся сильными, плохо – слабыми. Р-рам эл-литов присущи все осн-е св-ва растворов неэл-литов. Однако, в р-рах эл-литов отс-ет пропорц-ть м.д молярной конц-цией и осмотич-м давл-ем, повыш-ем темпер-ры кипения и т.д. В р-рах эл-литов осмотич-кое давл-е и темпер-ра кип-я выше, а темпер-ра замерз-ния ниже, чем следует ожидать от молярной конц-ции. Причина этих отклонений – дис-ция эл-литов, в рез-те чего в р-рах оказ-ся большее число кинет-ки акт-х ч-ц, чем в эквимол-х р-рах неэл-литов.
Изотонич-кий коэф-нт. Используется для примен-ния з-на идеальных р-ров для кол-го описания коллигативных св-в эл-литов. i = ∆TЗЭ/∆ТЗТ = ∆TКЭ/∆ТКТ = πЭ/πТ = ∆рЭ/∆рТ = NЭ/NТ, где это эксперим-ные данные. Для р-ров эл-литов знач-я ИК i>1, для неэл-литов = 1.
Изотонический р-р – это р-ры, имеющие одинаковое осмот-кое довл-е. Так же гипо- и гипертонич-е р-ры.

Осмотич-е давл-е р-ров биополим-ров. Мембр-е р-сие Доннана. Онкотическое давл-е плазмы, сыворотки крови. Роль осмоса. Плазмолиз и гемолиз.

Биологические жидк-ти чел-ка – кровь, лимфа, тканевые жид-ти предст-ют собой водные р-ры биополим-ров, а так же НМС и форм-х эл-ов.
Мембр-ное р-сие Доннана. Объясн-ет влияние НМ эл-литов на осмот-кое давл-е в кл-ке + раск-ет мех-зм эл-литного обмена на клет-ной мембр-не под влиянием ВМС. Мемб-е р-сие Доннана – это явл-е неравн-ного распред-ния эл-лита по обе стороны полупрониц-х мембран под влияние коллоида или ВМ полиэл-лита. Крупные ч-цы биополим-ров препятств-ют проникн-нию НМ эл-лита ч.з клет-ю мембр-ну.

РИС!!!
	Для БС 1-го типа Уравн-е Гендерсона-Гессельбаха м.б запис-но так: рН=рКк-ты+lg([к-та]/[соль]) или рН=рКк-ты+lg([сопр осн]/[к-та])

Для БС 2-го типа ур-ние Гендерсона-Гессельбаха рН=рКосн+lg([осн]/[соль])

Мех-зм аммиачной системы:

Добавл-ем к-ту: NH4OH+H+ ↔NH4+ + H2O
Добавл-ем осн-е: NH4+ + OH- ↔NH4OH. рН практич-ки не мен-ся.

Влияние разбавл-я на вел-ну их рН. Буферная ёмкость.

При разбавл-нии Б р-ров рН ост-ся пост-й. БС облад-ют защит-м действием при добавл-нии небольш-х кол-в сильн-х к-т или осн-ний. Они облад-ют способн-ю поддерж-ть нек-е пост-е знач-я рН р-ра. Сопротивл-ть Б р-ров при добавл-нии небольш-х кол-в сильн-х к-т или осн-ний, хар-ся Б ёмкостью. Различные БЁ по к-те или по осн-ю.
БЁ р-ра – это число моль экв-ов сильн-х к-ты или сильн-го осн-я, при добавл-нии кот-х рН буф-го р-ра измен-ся на 1.

Bк = (C(1/z к-ты)∙V к-ты) / |∆pH|∙Vбуф р-ра

BO=(C(1/z щёл)∙V щёл) / |∆pH|∙Vбуф р-ра

Кажд-я БС облад-ет опред-ной БЁ по к-те и по осн-ю. Она завис-ит от кон-ции компон-ов в буф-ом р-ре и от их соотнош-я. Если в БС молярн-я конц-я эквив-ов осн-я больше молярн-й конц-ции экв-ов к-ты, то БЁ по к-те больше БЁ по осн-ю.

Буферные системы крови. Кисл-но щел-е сост-е. Резервная щёл-ть.
В проц-се обмена в-в а орг-ме чел-ка обр-ся в большом кол-ве кислот, в малом – осн-ний. Поступ-щие в кровь и с пом-щию БС орг-ма нейтрализ-ся. рН крови поддерж-ся пост-ным и = 7,4±0,05. Наиболее важными сист-ми явл-ся: гидрокарбон-ная, фосфатная (гидрофосф-ная), белковая, гемоглобин-я.

1.Гидрокарбон-я: Н2СО3→NaHCO3

H2CO3↔H+ + HCO3- - OH- нейтрализ-ет Н+ - обр-ся Н2О

NaHCO3↔Na+ + HCO3- - H+ - слаб-я к-та – Н2СО3

2. гидрофосф-ная: Na2HPO4 – NaH2PO4; HPO4 2-(соль) – H2PO4- (к-та)

3.Белковая: 

4.Гемоглобиновая: HHb – KHb; HHbO2 – KHbO2. работают по взаимосвязи. 
Гемоглобин-вая и оксигемоглобин-вая стс-мы игр-ют важную роль в дыхании, поддерж-нии пост-ва рН внутри эр-цитов. Все БС орг-ма взаимосвяз-ны. На примере эр-цитов и плазмы крови. Все БС сносят свой вклад в поддерж-е пост-ва рН.
Р-ры ВМС. Строение биополим-ов. ИЭС и ИЭТ белков.

В клин-кой практике примен-ют полимеры для соз-ния искусств-х костей, суст-вов, полупрониц-х мембран. Заменители плазмы крови, пролонгаторы лек-тв. Из них пост-ны кл-ки всех живых орг-ов.

Мед-кие биополим-ра дел-ся на: 1) биорассасыв-ся полимеры – способны нек-рое время выполнять ф-цию утеренной ткани, постеп-но рассасыв-ся и вывод-ся из орг-ма.
2)Биосовместимые – ост-ся до конца жизни. Наход-ся в пост-ном контакте с кровью – гемосовм-мые.

ВМС – это орг-кие и неорг-кие полимерные соед-ния, макромол-лы кот-х обл-ют массой до неск-х млн углер-х единиц.

Полимеры – это в-ва, м-лы кот-х сост-ят из большого числа ат-х группировок, воед-х в цепи.

Св-ва: 1) конформац-ное измен-ние – это измен-ниегеометрич-й формы макромол-кул при действии разл-х сил →происх-дит перегруппировка звеньев макромол-лы в простр-ве → межатомные расст-я неизменны → гибкость и пласт-ть полимеров.

2)спос-ть к набух-нию в НМ р-лях → большое увелич-е объёма. Сод-ат мол-ную и надмол-ную структ-ру. В проц-се полимер-ции происх-дит соед-ние звеньев мономера в полимерные цепи → первичная структура, кот-я опред-ет его хим-кие св-ва. Отдельные цепи соед-ся за счёт полярных группировок и Н-связей и обр-ют вторичн-ю структуру в виде α и β-спиралей. α и β-спирали соед-ся в фибриллы или в глобулы. Это третичная структ-ра. Примеры фибрилл: сыворотка крови, альбумину. Глобул – пепсин, гемоглобин. При измен-и темпер-ры, рН фибриллы ↔ глоб-лы. Третичная стр-ра – это макромол-ла. Они обр-ют четв-ную стр-ру. Происх-дит резкое измен-е физ-хим св-в: плохо раств-ые, не обл-ют гибк-тью и пластичн-тью. При темпер-ре, рН, Р происх-дит распад высших надмол-ных

	т.к процесс дис-ции воды – эндотермич-кий.

КР[Н2О]2 = ([Н3О+] ∙ [ОН-]) = ИП∙ Н2О; ИП – ионное произ-ние. С увелич-нием темпер-ры дис-ция усил-ся. Ионное произвед-е воды при этом возр-ет.
Водор-ный показ-ль рН и рОН. Интервалы для разл-х жидк-тей орг-ма.

Кислотность и щёлочность р-ров хар-ся конц-цией ионов Н+ или ОН-. Для хар-ки среды исп-ют водор-ный показ-ль – отриц-ный десятичный лог-м акт-ти (конц-ции) водород-ионов. рН= -lg а (H+). Р-цию среды можно охар-ть и гидроксильным показ-лем, т.е отриц-ным десятичным лог-мом акт-ти (конц-ции) гидроксид-ионов: рОН = -lg a (OH-). рН+рОН=14. Для кислот, для оснований…
рН различ-х биол-х жидк-тей измен-ся в довольно широких пред-лах в завис-ти от местанах-ния. Например, рН сыворотки крови = 7,4, тогда как рН жел-го сока = около 1. Знач-е рН крови, спин-мозг-й жидк-ти ост-ся пост-ным.
Методы опред-ния рН.

1) Индикаторный (приближ-ный) – с помощью индикатора (например, лакмус.)

2) Ионометрич-й (точный) – позвоз-ет приборно, косвенно получать знач-е так-го эл-го порам-ра, кот-й наз-ся потенц-лом сист-мы. РИС!!!

ЭС – эл-д сравн-ния, эталон. ЭИ – индик-ный, реагир-ет на опред-ный ион. Приборы – иономеры (рН-меры).

Кислотно-щел-ное равн-сие в орг-ме и его наруш-е при разл-х забол-ях.

Например, акт-ть ферм-ов и спец-ка протек-ния в тканях биох-х р-ций связ-на с узким интервалом допуст-х знач-ний рН. Например, оптим-ная акт-ть пепсина достиг-ся при рН=1,5. Ферм-ты киш-го сока имеют макс-ную акт-ть в слаблщел-ной среде. Ферм-т слюны – амилаза имеет оптим-ную пкт-ть при рН=6,7, что соотв-ет рН слюны. Смещ-е знач-я рН крови в кисл-ю область от норм-ной вел-ны рН=7,4 наз-ся ацидозом, а в щел-ную – алкалозом. Большое знач-е имеет клин-кое исслед-ние на кислотность желуд-ного сока: акт-ную (обусл-ную содерж-ем сильн-й соляной к-ты, слабой молочной к-ты, кислых фосфатов, муцина), рез-ную (разность общей и акт-ной кисл-ти).
Лек-ные препараты, примен-мые для коррекции кисл-щел-го равн-сия.

Для кор-ции кисл-щел-го равн-сия примен-ся такие лек-нае препараты как альмогель (Аl (OH3)), NaHCO3→Na+ + HCO3-; так же MgO+2HCl (жел сок)→MgCl2+H​2O; MgO2+2HCl→MgCl2+H2O2; MgO2+2HCl – антоцидн-е действие, H2O2 – бактериц-ное действие. Или MgO(15%)+ MgO2(85%) – смесь. Так же прим-ют CaCO3 – вводит ионы Ca2+

2R-Na + Ca2+(кровь)↔R2Ca + 2Na+ - в кровь.
Эл-литич-кая диссоц-ция сильн-х эл-литов. Оценка сост-я ионов в р-ре силь-го эл-лита. Акт-ть. Ионная сила р-ра.

Проц-с эл-лит-й дис-ции сильных эл-литов идёт до полного разлож-я всех мол-кул, т.е необратимо. NaCl→Na+ + Cl-. α=1. Р-ры сильных эл-литов, в отл-е от р-ров слабых эл-литов хар-ся очень большой конц-цией ионов, поэт-му эти ионы распол-ся близко др к др и м.д ними возникает сильное межионное взаимод-вие. В связи с этим созд-ся эффект ум-й конденс-ции этих ионов. Для того, чтобы кол-венно показать влияние межионного взаимод-вия на повед-е иона Хi, вводится 2 вел-ны: 1) акт-ть этого иона аXi и 2)коэф-т акт-ти (γХi).
Акт-ть данного иона – это эф-ная кон-ция этого иона, соотв-но кот-й он участ-ет во всех проц-ах, происх-дит в р-циях сильн-х эл-литов. Коэф-т акт-ти показ-ет, во скалько раз акт-ть иона отлич-ся от его истиной конц-ции в р-ре эл-лита. аXi= γХi∙СХi. Для бескон-но разбавл-х р-ров γ=1. Но для реальных р-ров сильных эл-литов знач-е коэф-та активн-ти зависит от: С этого иона, темпер-ры р-ра, С других ионов в р-ре. 

1) конц-ция иона:при повыш-нии С от бескон-но разбавл-х р-ров вначале γХi пониж-ся, при большем повыш-нии С, коэ-нт акт-ти начин-ет повыш-ся и можнт достигать знач-я >1.
При больших С имеется недост-ток мол-екл Н2О для гидратации всех ионов, поэт-му подвижность ионов повыш-ся – повышся и γ.

	BaSO4 в изб-ке Na2SO4
Na2SO4→2Na+ + SO42-
Добовим эл-лит К2СО3. коагул-щим дейст-ем могут обл-дать катионы и анионы. Знак заряды иона, выз-го коагул-цию д.б противоп-го знака зар-ду гранулы. Конц-ция эл-лита д.б достат-но высокой. Каждый эл-лит обл-ет мин-ной конц-цией, кот-я выз-ет коагул-цию кол-да. Эта вел-на наз-ся порогом коагул-ции, выр-ся числом ммоль эл-лита, кот-й выз-ет быструю коагул-цию 1 л коллоида. СК = СЭЛ-ЛИТА ∙ (Vэл-лита / V​КДС) ∙103 ДК = 1/Ск – когулир-щее действие эл-лита. Порог коагул-ции и ДК зависят от плотн-ти заряда коагулир-го иона. Плотность заряда выше с увелич-ем вел-ны заряда и уменьш-ем радиуса иона. 
Правило Шульце-Гарди: СК = А ∙ 1/Z6. Чем выше заряд иона, тем эффективнее его коагул-щие св-ва. Он идеально не выпол-ся, т.к не учит-ся радиус иона. 

Пептизация.

Переход осадка в кол-ный р-р – пептизация. Выз-ся промываем коагулятов р-лем + пептизаторами (эл-литами, неэл-литами, ПАВ, ВМС).

Коагуляция биол-ких жид-тей.
По многим показ-лям крови можно судить о физиолог-ом сост-нии орг-ма. Плазма явл-ся дисп-ной сист-мой (белки, ферм-ты, гормоны). Для ДФ крови хар-ны проц-с коагул-ции. При наличии патологии эр-циты адсорб-ся и скор-ть осед-ния возр-ет. Коагул-ные проц-сы в свёрт-ти крови, тромбы в кровен-ых сосудах. Используют метод пептизации. Ca3(РО4)2 – осадки на внутр-й пов-ти кровеносных сосудов – склератич-е отлож-я. Набл-ся устойчивость коллоидных р-ров к коагулир-му действию эл-литов при добавл-нии нек-х в-в (защитные – кол-ная защита). Кол-ная защита объясн-ся адсорбцией лиофильных ч-ц на пов-ти ч-ц ДФ. Пов-ть ч-ц стан-ся лиофильной, покр-ся сольватной обол-кой – предотвр-ет агрегацию дисп-х ч-ц. отлож-ю этих солей на кров-х сосудах преп-ют защ-ные св-ва крови, кот-е не позв-юь объед-ся в агрегаты и осаждаться.
ГДС. Общая хар-ка.

Это лиофобные гетерогенные системы с размером ч-ц = 10-7 – 10-9м система не может сущ-ть без стабилиз-ра (эл-литов, тв полярные в-ва, ВМС). Лиофобн-ть опред-ет низкое сродство ч-ц ДФ в ДС. Треб-ся затрата Е. стукт-ной ед явл-ся агрегат ат-ов (мол-кул), окр-ные стабилиз-ром и р-лем. Ч-ца напоминает мицеллу. Это кинетич-ки неуст-вые сист-мы. Даже в прис-вии стабилиз-ра ч-цы оседают под дейчтвием своей массы. Конц-ция ДФ может достигать 80%.
Классификация: эмульсии, суспензии, аэрозоли.

Эмульсии. Обр-ся из 2 лиофобных жидк-тей: 1 – полярн-я, 2 – непол-ная. Условно: полярная – вода; непол-ная – масло. 

1. Прямые: ДФ – неполярная жидк-ть, ДС – полярная жидк-ть (масло – вода).

2. Обратная – вода-жидкость.

Тип эмульсии опрел-ся типом эмальгатора: если эмульгатор – гидрофильное в-во – прямая э-сия. Например, натровое мыло – гидрофильный эмульгатор, ПАВ

Са-мыло – гидрофобный эмульгатор, ПАВ

Можно изменить тип эмульсии. Если к прямой добавить соль Са – обратная эмульсия. Диспергирование – это встряхивание, возд-вие УЗ. Необх-дим эмульгатор, кот-й адс-ся на межфазной границе и преп-ет слиянию ч-ц ДФ – коалесценции
Суспензии. На основе молопол-го в-ва. Если суспензия обр-на на осн-ве эл-лита, то добавка спец-го стабилиз-ра не треб-ся.
СаСО3→Са2+ +СО32- - ч-ца напомин-ет мицеллу.


	либо по готовым сорбц-ным рядам. Сорбенты: С, парафин, вотл-на стекла, малораст-мые оксиды.
Ионообм-ная – раздел-е смесей осн-но на различной споч-ти компон-тов к обмену с ионами сорбента. Исп-ют иониты, кот-е прин=ют непоср-ное участие в сорбции. Р-ль – смесь Н2О с малопол-ми орг-ми р-ми.

Распределит-ная – осн-на на различной р-ти компон-ов смеси в подвижном и не- р-лем. Неподвижный – это р-ль, закр-лён на неподв-ном р-ле. Имеет общую полярность с сорбентом, перемещ-ся с низкой скор-тью. Подвижный – полярный, противоп-ный поляр-ти сорбента. Перемещ-ся с высокой скор-тью и увлекает компон-ты, кот-е имеют с ним одинак-ю полярность. Сорбент вып-ет роль инертного носителя жидкой фазы. 

Гель-хр-фия. Движ-е основано на различных скор-тях диф-зии ч.з сетч-ю структуру полимера. Мелкие ч-цы проникают внутрь. Скорость диф-зии мелких и крупных ч-ц различна. Исп-ют студни и гели. Все сорбенты имеют поры строго опред-х размеров. Это позвол-ет проводить фракционное раздел-е по р-рам ч-ц. техника вып-ния – колоночная.
Афинная – БАВ-ми явл-ся лиганды, закр-ные на сорбенте. БАВ-во выбирает то в-во, к кот-му оно имеет сродство. Афинная хром-фия склад-ся из стадий:1)Иммобилизация – это закр-ние лиганда на сорбенте.

2) Абсорбция.

3) Десорбция.

Примен-ние в мед-не.

Исп-ют для выд-ния белков, гормонов, липидов и других кл-ток. С пом-щью газовой хр-фии опред-ют кол-во газов в биол-х жидк-тях. С пом-щью жидк-ной хр-фии анализ-ют биол-кие жидк-ти, мозг, миокард. Ранняя диагн-ка забол-ний, мет-зм лекарств, чистота лекарств, контроль за акт-тью БАВ при забол-ниях, контроль вредных в-в в-вами при отр-нии орг-ма.

КДС. Общая хар-ка КДС.

КДС – это лиофобные гетерогенные сист-мы с d = 10-7 – 10-9 м. Лиофобность говорит о том, что в-во дисп-ной фазы имеет низкое сродство с в-вом ДС. Гетерогенность означает наличие своб-ной пов-ной Е. Коллоидные р-ры – это золи, а если дисп-ная среда – Н2О – гидрозоли. Ч-ца дисп-ной фазы мицелла, получ-е кот-й возм-но при: 1) наличии лиофобного р-ля, 2) низкой конц-ции в-ва (1-2%). 3) наличие стабилиз-ра (поддерж-ет устойч-ть системы). 4) выдержать р-р частиц. Это ПАВ и ВМС. В прис-вии стабилиз-ра кристаллы AgNO3 стан-ся ядром мицеллы – гидроф-ных ч-цей – агрегатом, сост-х из неопред-х числа мол-кул. Правила Панета-Фаянса: на пов-ти полярного сорбента в первую очередь поглощ-ся ионы, кот-е входят в состав крист-кой реш-ки сорбента.
На заряз-ной ч-це доп-но поглощ-ся противоионы (противоп-й знак).

Знак заряда гранулы опр-ся знаком ПОИ
	Адсорбция физ-кая и хим-кая. Адсорбент, адсорбтив.
Адсорбция – это явл-е накопл-я 1 в-ва на пов-ти другого.

Адсорбент – это в-во, на пов-ти кот-го происх-дит адсорбция, адсорбтив – это в-во, кот-е адсорбир-ся. Адсорбция – это обратимый проц-с, обратный проц-с – десорбция. Удал-е адсорбир-х в-в с адсорбентов при пом-щи р-лей наз-ся элюцией.

Различают мол-ную и ионную алсорбцию в засис-ти от того, что адс-ся – м-лы или ионы в-ва. Хемосорбция – это адсор-ция, при кот-й происх-дит хим-кое взаимод-вие м.д адс-бентом и адс-тивом.
Адсорбция на пов-ти жидк-ти. Уравнение Гиббса.

Положит-ная адсорбция. ПАВ. Правило Дюкло-Траубе. Отриц-ная адс-ция ПИАВ.
Проц-с адс-ции на жидких пов-тях явл-ся самопроизв-ным про-сом. Пов-ная энергия жидк-тей стремится к минимуму. В чистых р-лях это достиг-ся путём сокращ-ния пов-ти. Пов-ная эн-гия может уменьш-ся за счёт измен-ния конц-ции ч-ц в пов-ном слое жидк-ти. Распр-ние раств-го в жидк-ти в-ва происх-дит так, чтобы достиг-лось максим-ное уменьш-е пов-ного натяж-ния. 

Уравнение Гиббса: Г = -С/RT∙ ∆σ/ ∆C = -C/RT ∙ (σ2- σ1) / (C2 – C1), где ∆σ – измен-е пов-ного натяж-ния, соотв-щее измен-нию конц-ции ∆С. Вел-на ∆σ/ ∆C наз-ся пов-ной акт-тью. Адсорбция, сопров-ся накопл-ем в-ва в пов-ном слое наз-ся положит-ной. Предел – насыщ-е пов-го слоя адсорб-мым в-вом. Положит-но адсорб-ся жиры, жирн-е кисл-ты, кетоны, спирты, холестерин. Их наз-ют ПАВ. 
Солюбилизация – это самопроизв-ный переход нераств-х или малораств-х НМ сое-ний в водную фазу в прис-вии коллоидов. Мех-зм закл-ся в р-нии непол-х в-в в гидрофобном ядре мицелл. Кол-во солюб-го в-ва зависит от конц-ции коллоидного ПАВ.

Если же р-ное в-во увелич-ет пов-ное натяж-ние, то оно будет выталк-ся из пов-ного слоя внутрь адсорбента. Такую адс-цию наз-ют отриц-ной. В этом случае ∆σ>0 и вел-на Г будет иметь отриц-ное знач-е. предел отриц-ной адсорбции – полное вытесн-ние адс-тива из пов-ного слоя внутрь адс-та. Отриц-но адс-ся неорг-кие соли, углеводы и др. их наз-ют ПИАВ.
Правило Дюкло-Траубе: пов-ная акт-ть в-в одного и того же гомологич-го ряда возр-ет приблиз-но в 3 раза при увел-нии углеводор-ной цепи на 1 СН2-группу.

Изотерма пов-ного натяж-ния, её физ-кий смысл.
Изотермы пов-ного натяж-ния показывают зависимость велич-ны пов-го натяж-ния от конц-ции адс-го в-ва при пост-ной темпер-ре.

Применение ПАВ в мед-не.

ПАВ примен-ют в хирургии в кач-ве антисептиков. Некоторые обл-ют ярко выр-ной антифаговой акт-тью, обладают антимикр-ным дейтсвием, т.к влияют на прониц-ть клет-х мембран, а также ингибир-щим действием на фемент-ные сист-мы.
Метод сталагмометрии.
Ф-ла!!!

Сорбция на твёрдых телах. Уравнение Лэнгмюра. Изотерма адсорбции.
Проц-с поглощ-ния в-в на тв поверх-тях зависит от поверх-ти акт-ти сорбтива. Опред-ым фактором явл-ся S тв-х пов-тей. Поглощ-е в-ва на тв-х пов-ти выше, чем на жидких, поглощ-е идёт во внутр-й и поверх-ых слоях.

Ур-ние Лэнгмюра: для ж, тв: Г = Г∞ ∙ С/С+В; для газов – Г = Г∞ ∙ Р/Р+В [Г]=моль/г; Г∞ - пред-ная абс-ция, соотв-но обра-нию мононасыщ-го слоя сорбтива на пов-ти сорбента. [С]=моль/л, Р – парц-ое давл-е газов, В – мера поверх-го акт-ти сорбтива (конст-та сорбц-го равн-сия). По вел-не предельной абс-ции можно рассчитать S, заним-ет 1 мол-кулой ПАВ. S=1/ Г∞∙NA. Ур-нию Лэнгмюра соотв-ет изотерма абсорбции. На тв пов-ти могут раств-ся газы, жидк-ти. При этом: подобное сорб-ся на подобном.
Мол-ная сорбция. Правило Ребиндера.

Хар-на для не- или слабых эл-литов при их поглощ-нии на неполярн или малопол-х сорбентах. Опред-й фактор: взаимное сродство сорбента р-го в-ва и р-ля. Правило уравнивания полярностей = правило Ребиндера: адсобция р-го в-ва наступает в том случае, еслиполярность этого в-ва лежит м.д сорбентом и р-ным в-вом. 1) Сорбент – сорбтив: поглощ-ся в-во с более низкой полярностью, т.е высоким сродством к сорбенту.

	Где Е – ферм-т (энзим), S – субстрат, ES – ферм-т-субстр-ный компл-с, Р – прод-кт р-ции, К – конст-ты р-ции.
Комплексные соед-ния.

Это в-ва, мол-лы кот-х сост-ят из центр-го атома (или иона)М, непоср-но связ-го с опред-ным числом n других мол-кул (или ионов)L, наз-х лигандами. Центр-ный атом с окруж-ми его лигандами образ-ют внутр-нюю сферу комплекса MLn. Помимо лиг-дов, в состав комплекса могут входить m других ч-ц Х, непоср-но не связ-ных центр-ным атомом. Ч-цы Х обр-ют внешн-ю среду комплекса. Общая запись формулы – [MLn]Xm, где М – центр-й атом, L – лиганд, Х – внешнесферная ч-ца (мол-ла или ион). Центр-ный атом координир-ет лиганды. Поэтому компл-е соед-ния часто наз-ют координационными. Число n лигандов соотв-но наз-ют координ-ным числом, а внутр-я сфера – координ-ной.
Классификация по хар-ру заряда: Катионные, анионные; по природе лигандов – аквакомплекс, ацидокомп-с, моно- и полидентатные – по кол-ву донорных групп и т.д.

Внутрикомплексные соед-ния – хелаты. К халатам относят бидентатные лиганды (с двумя донорными гр-ми). Например, мол-ла этилендиамина Н2N-CH2-CH2-NH2 сод-жат 2 донорных атома N. С ионом меди (II), например, этилендиамин может обр-ть квадратные компл-сы:

По внешнему сходству подобные соед-ния наз-ют хелатами (от лат. Kela – клешня). Биоорг-кие мол-лы могут иметь большое число донорных атомов. Такие мол-лы явл-ся полидентатными лиг-ми. К ним относ-ся белки и н.к. Важную роль в жизнед-ти раст-ний и жив-х играют бионеорг-кие соед-ния с макроцикл-ми лиг-ми. В них донор-ные атомы связаны в цикл. Наиболее распростр-ны порфирины и корриноиды. СХЕМА ЦИКЛА!
Поведение в р-рах: Na2[SiF6]→2K++ [SiF6]2- - дис-ция, неоратимо. 
[SiF6]2-↔Si4++6F- - иониз-ция, обратимо. Кнестойкости=([ Si4+]∙[6F-])/[[SiF6]2-]

ОВР.

Это хим-кие р-ции, при протек-нии кот-х степени окисл-я эл-тов измен-ся. Измен-е степеней окисл-я в ходе ОВР обусл-но полным или частичным переходом эл-нов от атомов одного эл-та к ат-мам другого.
Окмсл-ль – это эл-ронейтр-я сист-ма, в сост-ве кот-й есть эл-т, принимающ-й эл-ны. Окисл-ная форма+ne=восст-я форма. Fe3+ + e=Fe2+ - р-ция восстан-ния – С.О. уменьш-ся.

Восст-ль – это эл-нейтр-я сист-ма, спос-ная отдавать эл-ны. Восст-ная форма – ne = окисл-я форма. S2- - 2e=Sº, р-я окисл-я, С.О. повыш-ся!

Типы ОВР: 1) межмол-ные – окисл-ль и восст-ль входят в состав мол-кул разл-х в-в. Например, N2+H2 = NH3 (расставить степ-ни окисл-я!!!)
2) внутримол-ные. В этих р-циях окисл-ль и восст-ль входят в состав 1 и того же в-ва. Например, NH4NO2→N2+H2O. (расставить степ-ни окисл-я!!!) К этому типу относ-ся многие р-ции термич-го разлож-я.
3) диспропорционир-я. Это овр, при протек кот-х 1 и тот же эл-т явл-ся окисл-лем и восст-лем. Часть ат-мов дан-го эл-та отдаёт эл-ны, а чать – прин-ет. Например: NO2+H2O→HNO3+HNO2(расставить степ-ни окисл-я!!!)

ОВ-пот-ал – это колич-ная мера как окислит-ной, так и восстан-ной способн-ти сист-мы. Чем выше ОВ-пот-ал, тем выше окислит-ная способн-ть сист-мы и ниже её восстан-ная способность. Разность стандартных потенциалов двух пар ОВ-спряж-х в-в наз-ют стандартной эл-движ-щей силой р-ции. Еºр-я=φºОХ1/Red1- φºОХ2/Red2? Где Ох1 – окисл-ль, вступ-щий в р-ю, а Ох2 – окисл-ль, образ-ся в пез-те р-ции. Знак Еºр-я позвол-ет судить о возм-ти самопроизв-ного протек-ния р-ции. Исходя из 2-го начала ТД, связь м.д станд-ной эн-ей Гиббса ∆Gºр-я и станд-ной эл-движ-й силой Еºр-я выр-ся ур-нием Нернста: ∆Gºр-я= -zFЕºр-я, где z – число эл-нов, перед-х восстан-лем в ходе ОВР в рачсёте на 1 моль в-ва, F – пост-я 
	Химические р-ции, при протек-нии кот-х происх-дит уменьш-е энергии Гиббса (∆G<0) и совершается работа, наз-ся экзергоническими. Реакции, в рез-те которых энергия Гиббса возрастает (∆G>0) и над сист-ой соверш-ся работа, наз-ся эндергоническими. Изменение энергии Гиббса при образ-нии заданных прод-ов из данных реагентов при пост-х давл-нии и темпер-ре не зависит от числа и вида р-ций, в рез-те кот-х обр-ся эти прод-ты (з-н Гесса для энергии Гиббса). Следствие закона Гесса для энергии Гиббса: энергия Гиббса р-ции равна алгебр-й сумме энергий Гиббса обр-ния стехиометрич-го кол-ва прод-ов за вычетом алг-й суммы энергий Гиббса обр-ния стехиом-го кол-ва реагентов: ∆Gр-ции=(nC∆GC+nD∆GD)-( nA∆GA+nB∆GB) для аА+bB=cC+dD
Хим-е равновесие. Константы хим-го равн-сия и т.д.

Химическое равн-сие – это такое состояние системы, при кот-м хим-кая р-ция идёт как в прямом так и в обратном направлении.
Константа равновесия явл-ся матем-кой записью з-на действующих масс, который гласит: для обратимой р-ции общего вида aA+bB↔pP+qQ при пост-х внешних усл-ях в равн-сии отнош-е произв-ний конц-ций прод-ов к произ-нию конц-ций реагентов с учётом стехиометрии есть величина постоянная, не завис-щая от хим-го сост-ва сист-мы. ∆G = ∆Gº+RTlnПС, ∆G=0; ∆Gº+RTlnKC=0
KC=[P]p[Q]q/[A]a[B]b=const при р, Т=const. Единицы измер-я конст-ты опред-ся стехиометрией р-ции.
Уравнение изотермы хим-й р-ции: ∆Gºр-я=-RTlnKC
∆G=RTlnПС-RTlnKC, ∆G=RTlnПС/KC, где ПС – стехиом-кое отнош-е конц-ции в-в состемы при данных условиях. КС – конст-а равн-сия. С пом-щью ур-ния изотермы, можно рассчит-ть эн-гию Гиббса р-ции ∆Gºр-я при заданном значении ПС. И наоборот, если известна эн-гия Гиббса р-ции при заданном ПС, т.е заданных конц-ях реагентов и прод-ов, можно рассчит-ть конст-ту равн-сия. Константа равновесия так же связана со стандартной энергией Гиббса р-ции ∆Gºр-я соотнош-ем: КС=е-∆Gºр-я /RT. Кач-ную оценку напрвл-я протек-ния р-ции при заданных конц-циях легко сделать, если известна конст-та равн-сия. Для этого по зад-ым конц-циям рассчит-ют знач-ние ПС и опред-ют отнош-е ПС/КС. Если ПС/КС<1, р-ция идёт в прямом направл-нии, т.к энергия Гиббса отрицательна. С помощью ур-ния изотермы можно опред-ть направл-е р-ции общего вида: аА+bB=pP+qQ для заданных конц-ций в-в А, B, P, Q при пост-й темпер-ре Т. Если задан-е конц-ции реагентов с (А), с (В) и прод-ов с (Р), с (Q) таковы, что ПС<КС(равн-сие сдвинуто влево), отношение ПС/КС<1, ln ПС/КС<0 и ∆Gºр-я<0. В соотв-вии со 2-м началом ТД р-ция должна идти самопроизв-но в обр-ном напрвл-нии, т.е влево. Если при заданных конц-ях реагентов и прод-ов ПС=КС, отношение ПС/КС=1, ∆Gºр-я=0, то по 2-му началу ТД имеет место равновесие.
Влияние различных факторов на хим-е равновесие. Принцип Ле Шателье. 
Принцип Ле Шателье: Если на сист-му, наход-ся в р-сии оказать внешнее влияние, то р-сие в сист-ме смест-ся в сторону той р-ции, кот-я ослабляет это внешнее возд-вие.

1) Влияние темпер-ры: при повыш-нии темпер-ры р-сие смещ-ся в стор-ну эндотермич-кой р-ции, при пониж-нии – наоборот.

2) повыш-е конц-ции, парц-го давл-я исх-х в-в: смещ-ет р-сие в стор-ну прямой р-ции.
3) повыш-е общего давл-я в сист-ме: смещает р-сие в стор-ну меньшего чиста мол-кул газообр-х в-в. (доказ-во!)

Химическая кинетика. Цели хим-й кинетики. Скор-ть хим-й р-ции, факторы, влияющие на неё.
Хим-кая кинетика наз-ся учение о скорости хим-ких р-ций и её завис-ть от различ-х факторов (конц-ции реагир-х в-в, темпер-ры, давл-я, катализаторов и др.). Изучение кинетики и мех-ма хим-х р-ций имеет большое теоретич-е и практич-е знач-е как в химии, так и в биологии. Кинетика имеет большое практич-е знач-е для провед-я различ-х технологич-х проц-ов. Скорость этих проц-ов м.б изменена в желаемом направл-ний в завис-ти от созд-х условий. Особенности течения биохим-х проц-ов зависят от катализаторов; эффективность действия лекарств-х в-в м.б связана со скор-тью хим-х р-ций, возник-х при этом в орг-ме. Скорость хим-кой р-ции зависит от: 1)конц-ции реагир-х в-в: чем выше конц-ция в-в, тем больше вероятность столкновений ч-ц в-ва, тем больше скорость хим-кой р-ции. V=KCACB, где К – коэфиц-т пропорц-ти – константа скор-ти хим-кой р-ции, CACB – конц-ции соотв-х в-в. По мере расх-ния взятых в-в скорость хим-й р-ции будет уменьш-ся. Средняя скорость р-ции за данный промеж-ток врем-ни будет равен:
	Что такое система? Виды систем, ТД парам-ры, хар-щие сист-му.

ТД система – это любое тело или группа тел, наход-ся во взаимод-вии и выдел-ных из окр-щей среды для изуч-я ТД методами. Примером самой простой сист-мы – газ в цилиндре. Более сложные – это р-ры в-в, наход-ся в равновесии м.д паром или кристаллами этого в-ва.

ТД параметры – это физ-кие вел-ны (темпер, давл-е, объём), которые хар-ют сост-е системы.

ТД процесс – это измен-е любого из ТД параметров, опис-х сост-е системы. ТД процесс может происх-ть в изохорных или изобарных усл-ях. Границы изуч-х сист-м м.б физич-ми или воображ-ми – условными. Открытая сист-ма – обненив-ся Е и m с окр-й средой. Закрытая – только Е, изолир-ная – ни тем, не другим. ТД проц-сы м.б обратимыми и не-. Обратимые ТД проц-сы – возможно возвр-е сист-мы к исх-ным парам-рам ч.з те же промеж-ные равновесные сост-я, по которым соверш-ся проц-с в прямом направл-нии.

Внутренняя Е. Изм-е внутр-й Е.

В.Э – это Е, кот-я слагается из Е вращ-ного и поступ-го движ-я мол-кул, Е внутримол-го колеб-я атомов, движ-я электронов вокруг Я, внутрияд-ной Е, Е взаимод-я мол-кул м.д собой, кроме кинетич-кой и потенц-ной Е. Она завис-т от прир-ды в-в, их m, и внешних усл-вий. Измен-е внутр-ней Е м.б измерено при переходе в-ва из 1 ТД сост-я в другое. ∆U=U2-U1​. Если в сист-ме идёт хим-кое взаимод-вие, сопров-ся выдел-ем теплоты в изох-ных усл-виях, то измен-е внутр-ней Е = кол-ву выд-ся теплоты. В.Э при этом убывает.

Энтальпия – это ТД функция сост-я сист-мы, склад-ся из U, p, V H=U+pV – связь энтальпии  с внутр-ней Е.

При изохорных проц-ах достаточно польз-ся ∆U, а при пост-ном давл-нии, необх-мо учит-ть наряду с приращ-ем внутр-ней Е и работу, связ-ную с измен-ем p∆V, что и отраж-ет измен-е энтальпии: ∆H=∆U+p∆V. Так же, как и энт-пия, внутр-я энергия явл-ся ф-цией сост-я сист-мы ∆H=H2-H1 и не завис-сит от пути и спос-ба перех-да сист-мы из нач-го сост-я в конечн-е. Е может перед-ся в виде теплоты или работы.

Энтропия.

Это колич-ная хар-ка меры беспорядка сист-мы. Это св-во сост-я сист-мы, измен-ние кот-го опред-ся как отнош-е тепла, подвод-го к сист-ме к темпер-ре, при кот-й происх-дит этот проц-с: ∆S=Q/T [Дж/градус.моль]

Энтропия относ-ся к ф-ции сост-я, т.е её знач-е не завис-сит от спос-ба перех-да сист-мы, а опред-ся нач-нам и конеч-ным сост-ми. Общ-ая Е сист-мы склад-ся из 2 осн-х частей: 1) за счёт кот-й может сов-ся работа, наз-ся своб-ной Е или изохорно-изотермич-ким потенц-лом F; 2) предст-ет неработоспос-ю, так назыв-ю связ-ю Е, кот-я в проц-се может выд-ся в виде теплоты. Эта Е = Q=TS. Мерой связ-ной Е и явл-ся энтропия. Энропия хар-ет мол-ный беспор-док и уменьш-ся с пониж-ем темпер-ры. Планк в 1912 году выдвинул полож-е (III з-н ТД), кот-й гласит: энтропия любого тела при темпер-е абсолютн-го нуля = 0. это позвол-ет расч-ным путём установить абсолютное знач-е энтропии тела при темпер-ре Т как интеграл в пределах от Т0 до Т: 

Для идеального тв-го тела, уравн-е прин-ет вид:

Где Ср​ – изобарн-я тепл-ть тела. Для нах-ния энтропии, необх-мо знать измен-е теплоёмк-ти тела с темпер-рой. Для в-в, наход-ся в жидк-м или газ-ом сост-нии, в расч-тах вел-ны S необх-мо учит-ть также приращ-е энтропии в фазовых переходах.

1-е начало ТД. Матем-кая запись его.

Люб-я сист-ма наход-ся в опред-ном сост-нии. Под сост-ем сист-мы поним-ют совокупн-ть св-в данной сист-мы. Сост-е наз-ся равновесным, если все св-ва сист-мы ост-ся пост-ми во врем-ни и отс-ют потоки в-ва и Е. Если  св-ва сист-мы пост-е, но им-ся потоки в-ва и Е – стационарн-е сост-е. Если св-ва сист-мы измен-ся – переходн-е сост-е. ТД св-ва, хар-щие сист-му: V,C,внутр-я Е, р. При перех-де из 1 сост-е в другое, в сист-ме проих-дит изм-ние св-в. Формулир-ка: Тепло, подводимое к сист-ме, расх-ся на измен-е внутр-ней Е и на работу против внеш-х сил. q=∆U+A. ∆U – измен-е внутр-ей Е, А – раб-та против внешн-х сил, q – тепло, подвод-е к сист-ме.



	Диэл-кая прониц-ть – это вел-на, показыв-щая во сколько раз напряж-ть поля с данным в-вом ниже, чем в вакууме. ε=ЕВ/ЕС, где ЕВ – напряж-ть в вакууме, ЕС – напряж-ть поля в среде.
Растворимость газов в жидк-тях. З-ны Дальтона, Генри, Сеченова.

Раствор-е газов в жидк-тях почти всегда сопров-ся выдел-ем теплоты. Поэтому раств-ть газов с повыш-ем темпер-ры согласно принципу Ле Шателье пониж-ся. Иногда р-ние газов сопров-ся поглощ-ем теплоты, например. Р-ние благор-х газов в нек-рых органич-х р-лях. В этом случае повыш-е темпер-ры увелич-ет раств-ть газов. Газы не раствор-ся в жидк-тях бепред-но, при нек-рой конц-ции устан-ся равн-сие. При р-нии г в ж происх-дит значит-ное уменьш-е объёма сист-мы. Поэтому повыш-е давл-я, должно приводить к увелич-ю раствор-ти газа. Если газ малораств-рим в жидк-ти, то его р-ть пропорц-на его давл-ю. Эта завис-ть выр-ся з-ном Генри (1803 г): кол-во газа, р-ного при данной темпер-ре в опред-ом объёме жидк-ти, при равн-сии прямо пропорц-но давл-ю газа. с(Х) = КГ(Х)р(Х), где с(Х) – конц-ция газа в насыш-ом р-ре, моль/л; КГ(Х) – пост-я Генри для газа Х, моль∙л-1∙Па-1; р(Х) – давл-е газа Х над р-ром, Па. З-н Генри справедлив для сравнит-но разбавл-х р-ров, при невыс-х давл-ях и отс-вия хим-го взаимод-вия между мол-ми раст-го газа и р-лем. З-н Генри явл-ся частным случаем общего з-на Дальтона: раств-ть каждого из компон-тов газовой смеси при пост-ной темпер-ре пропорц-на парц-му давл-ю компон-та над жидк-тью и не зависит от общего давл-я смеси и индивид-ти других компон-тов. Парц-ное давл-е компон-та рассчит-ют по формуле pi=робщ х(Хi), где pi – парц-е давл-е компон-та Хi, робщ – общее давл-е газ-й смеси, х(Хi) – молярная доля i-го компон-та. Изучая р-ть газов в жидк-тях в прис-вии эл-литов, Сеченов установил закономерность: раств-ть газов в жидк-тях в прис-вии эл-литов пониж-ся, происх-дит высал-ние газов. С=С0∙е –КС∙Сэ, где С – р-ть газа в р-ре эл-лита, С​0 – то же, но без эл-лита, е – осн-е натур-го log, Кс – конст-та Сеченова, зависит от прир-ды газа, эл-лита и темпер. Сэ – конц-ция эл-лита в р-ре.

Биологич-е знач-е з-нов Генри, Дальтона, Сеченова.
Измен-е р-ти газов в крови могут выз-ть тяжёлые забол-я. Кессонная болезнь водолазов – проявл-е з-на Генри. В посл-нее время при лечении газовой гангрены и ряда др забол-ний, при кот-х накапл-ся микробы в омерт-ших тканях, примен-ют гипербарическую оксигенацию, т.е больных помещают в барокамеры с повыш-м давл-ем кислор-да в воздухе. При этом улучшается снабж-е тканей кислородом.
Св-ва р-ров эл-литов.

Колич-ным критерием, опред-щим св-ва эл-литов явл-ся: 1) степень эл-лит-кой дис-циации; 2) К эл-лит-й дис-ции; 3)Изотонич-кий коэф-нт Вант-Гоффа. Для слабых эл-литов – иониз-ция. 1)Н2СО3 ↔ Н+ + НСО3-; 2) НСО3- ↔Н+ +СО32-; NaCl→Na+ +Cl- - необр-тима. Α – показ-ет степень эл-лит-кой дис-ции. Отнош-е продис-х мол-кул к общ-му числу мол-кул. 0<α<1. Слаб-е эл-литы – степень иноиз-ции, сильные эл-литы – степень дис-ции.
Эл-литич-кая иониз-ция слабых и средних эл-литов на ионы. Степень и конст-та иониз-ции. З-н развед-ния Оствальда.

Α – показ-ет степень эл-лит-кой дис-ции. Отнош-е продис-х мол-кул к общ-му числу мол-кул. 0<α<1. Слаб-е эл-литы – степень иноиз-ции, сильные эл-литы – степень дис-ции. Эл-литы дел-ся на слабые (α<0,03); средние (0,03<α<0,3), сильные (α<0,3). Константа эл-тич дис-ции. Слабый эл-лит КА↔К+ +А- - обратимый и равновесный – можно запис-ть К равн-сия в соотв-вии с з-ном действ-х масс: КЭ.Д.=([K+]∙[A-])/[KA].
З-н развед-ния Оствальда: α=√КЭД/С чем разбавленее р-р слабого эл-лита, тем больше степ-нь иониз-ции.

Теория развед-ния раствор-ля: мы рассматрив-ем трудно- или малораствор-е в-ва, кот-е могут хоть и в очень незначит-ной степени р-ся с образ-ем соотв-х ионов. ВаSO4↔Ba2+ + SO42-. КР = ([Ba2+]∙[SO42-])/ [BaSO4]; [BaSO4] – ПР – конст-та раствор-ти. ПК – произвед-е конст-ты = ([Ba2+]∙[SO42-]).

ПК>ПР – осадок, ПК<ПР – раствор-е; ПК=ПР – р-р (насыщ-ный).

Ионное произв-е воды. Водор-ный показ-ль среды – рН среды.

Н2О – слабый эл-лит. 1)Н2О↔Н+ + ОН-; 2)Н+ +Н2О↔Н3О+ (ион гидроксония). Суммарное ур-ние: 2Н2О↔ Н3О+ + ОН- КР = ([Н3О+] ∙ [ОН-])/ [Н2О]2 
В чистой воде или любом водном р-ре при пост-ной темпер-ре произ-ние кон-ций (активностей) водород- и гидроксид ионов есть вел-на пост-я, наз-я ионным произ-нием воды. Костанта К (Н2О) зависит от темпер-ры. При повыш-нии темпер-ры – увелич-ся, 
	2) темпер-ра. С повыш-ем темпер-ры γ возр-ет, т.к увелич-ся подвижность ионов и сниж-ся гидр-ная обол-ка.
3) наличие др ионов: коэф-т акт-ти данного иона в р-ре завис-т от С всех ионов. Это влияние было охарак-но Льюисом, кот-й ввёл понятие ионной силы р-ра.
Ионная сила р-ра – это вел-на, хар-щая интенсивность эл-статич-го поля всех ионов в данном р-ре. Она равна полусумме произв-ния молярн-х конц-ций каждого иона на квадрат его зар-да. I=1/2∑b(Xi)∙Z2Xi. Например, NaCl=Na+ + Cl- b(NaCl)=a; INaCl=1/2 (aNa+∙12+aCl-∙12)=a
Ионная сила р-ра возр-ет с увелич-ем С и зар-да иона. Если заряд большой, то ИС тоже большая. Коэф-т акт-ти зависит от его зар-да и ИС р-ра. Эта зав-ть наз-ся ур-нием Дебая-Хюккеля: lg γXi= -1/2 Z2Xi√I. Чем выше I р-ра сильн-го эл-лита, тем ниже γXi данного иона. Коэф-т акт-ти катионов и анионов одинаковой зарядн-ти в разб-х р-рах сильн-х эл-литов с одинак-й ионной силой равны, независ-мо от их хим-кой прир-ды.
Протолитич-кая теория.

1923 год – Бренстед и Лоури – протолит-кая теория, согл-но кот-й все соед-ния и даже их сост-е части дел-ся на 3 гр: Кислоты, Осн-я, Амфолиты. Прот-кая теория к-т и осн-ний классиф-ет мол-лы и ионы по след-му призн-ку: Кислоты – это мол-лы или ионы, спос-е отдавать протон. Это доноры протонов (протогены). В кач-ве к-ты могут выступать нейтр-ные мол-лы и ионы.

Осн-я – это мол-лы или ионы, способн-е присоед-ть протон (акцепторы прот-ов, протофилы). Нейтр-е мол-лы, катионы, анионы.

Амфолиты – как св-ва к-т, так и осн-ний. Р-ции, сопров-ся отдачей или присоед-ем протонов наз-ся протолит-ми. С т.з прот-й теории объясн-ся р-ции нейтрализ-ции, диссоц-ции, гидролиза, аутопротолиза. 

Протолит-я р-ция – это превр-ние к-ты в сопряж-е осн-е, осн-я – в сопряж-ю к-ту: к-та1 – Н+=осн-е1 (сопряж-е), осн-е2 + Н+ = к-та2 (сопр). К-та1 + осн-е2 = осн-е1 (сопр) + к-та 2 (сопр). Например, HCl(к-та1) + H2O(осн-е2)↔Н3О+(осн-е1) + Cl-(к-та2). 
Хар-р прот-й р-ции опред-ет соотнош-е силы кислот, уч-х в данном проц-се. Если К иониз-ции к-т близки др к др, то в сист-ме устан-ся прот-кое равн-е. Целый ряд мол-кул или ионов могут проявлять двоякий хар-р. Поскольку, прот-кая р-ция чпсто доходит до равнов-ного сост-я, то сущ-ет К этого р-сия, кот-ю наз-ют К протолиза.

НА+В↔А- + ВН+. Кпротолиза= ([A-]∙[BH+])/([HA]∙[B])
HA↔H+ +A-; К иониз-ции НА=([H+]∙[A-])/[HA]

BH+↔B+H-; К иониз-ции BН=([H+]∙[B-])/[BH+]
К протолиза= К иониз НА/К иониз ВН.

Буферные системы.
Во внутр-ней среде жив-х орг-ов поддерж-ся кисл-щел баланс, т.е поддерж-ся пост-во конц-ции протонов (изогидрия). Все биол-кие среды орг-ма имеют достат-но пост-е знач-я рН среды. Значит, отклон-е рН биол-х жидк-тей от своих станд-х знач-й свид-ет о патологии. Все биол-кие жидк-ти орг-ма облад-ют способн-тью восст-ть рН при поступл-нии в них к-т и осн-ний. Все биол-е сист-мы облад-ют способн-тью быстро нейтр-ть поступ-щие в орг-м к-ты и осн-ния и поддерж-ть пост-е знач-е рН. Всё это достиг-ся компл-сом физ-хим проц-ов, среди кот-х наиб-е знач-е имеют проц-сы, связ-ные с буф-ми сист-ми.

Буф-е сист-мы – это р-ры, содерж-щие протолит-ки равновесн-ю сист-му, способн-ю поддерж-ть практич-ки пост-е знач-е рН. Выделяют 2 типа БС: 

1.Кислотные – это р-ры, содер-щие слаб-ю кисл-ту (донор Н+) и соль слабой к-ты и сильн-е осн-е, явл-ся акц-ром протонов. К ним относ-ся ацетатная (СН3СООН – СН3СООNa), гидрокарб-ная (Н2СО3 – NaНСО3), гидрофосф-ная – NaH2PO4 – Na2HPO4, протеиновая: ProtH – ProtNa.
2.основные: это р-ры, сод-щие слабое осн-ние и соль этого слаб-го осн-ния и сильной к-ты: аммиачные БС: NH4OH – NH4Cl; C5H5NH3∙H2O – C5H5∙NH4Cl; 
NH4OH↔NH4+ + OH-; NH4Cl→NH4+ +Cl-

Мех-зм действия: СН3СООН↔СН3СОО- + Н+ К иониз-ции = ([СН3СОО-]∙[H+])/[ СН3СООН]

СН3СООNa→СН3СОО-+Na+.
Добавл-ем Н+: СН3СОО-+Н+ → СН3СООН

Доб-ем ОН-: СН3СООН+ОН-→ СН3СОО- + Н2О 
	структур до первич-х цепей. Это денатур-ция. В сост-в макромол-кул входят полярные и непол-е группы, что обусл-ет сродство к полярным и не- р-лям. Наиб-шее число пол-х групп сод-ат белки: -COOH, -NH2, -NH3+ - гидрофильные св-ва. Полярные группы: 1) ионогенные – спос-ны к иониз-ции и 2) неионогенные (не спос-ны к иониз-ции). Полимеры с ионогенными гр-ми наз-ся полиэл-литами. Белки, а.к-ты сод-жат в своём сост-ве ионогенные группы СООН (кисл-е св-ва); NH2 (осн-е св-ва).
Белок с нулевым зар-дом ч-тиц наход-ся в ИЭ сост-нии, а знач-е рН для ИЭС наз-ся ИЭТ. Это ванейшая хар-ка б-ка, т.к опред-ет его св-ва в среде. Зная ИЭТ б-ка можно подобрать оптим-е усл-я очистки б-ков.

Набух-е и раств-ние полимеров. Мех-зм набух-я. Влияние разл-х факт-ров на вел-ну набух-я. Лиотропный ряд кат-ов и анионов.
Проц-с раствор-ния истинного р-ра ВМС. Р-ние: 1. Огранич-е набух-ние – м-лы р-ля взаимод-ют с пов-ми полярн-ми группами полимера – гидратация. Затем происх-дит проникн-е внутрь полим-ной сетки. При этом объём и масса полим-ра повыш-ся. Обр-ся гидратный или сольватный комплекс полимера – студень. 1) Степень набух-ния I = (m-m0)/m0, где m0 – масса плолим-ра до набух-ния, m – после. Чем выше лиофильность ВМС и р-ля, тем выше степень набух-я. 2) Давл-е набух-ния Р=Р0∙СК, где С – конц-ция сух-го ВМС в студне, Р0, К – конст-ты. 3) Явл-е контракции: Vстудня < Vр-ля+Vсух-го ВМС.
2. Ногранич-е набух-ние. М-лы р-ля дальше проник-ют в сетку полимера, разр-ют связи и часть макромол-кул переход-т в р-р.
3. Равн-ное распред-е макромол-кул по всему V р-ра. Обр-ся гомогенное лиофильное соед-ние.

Студни.

Студни – это гомогенные сист-мы. При стар-нии гомогенность наруш-ся вследс-е синерезиса – постеп-ного сжатия полимерной сетки и выдел-я жидкой фазы (старение). Синерезис сопров-ся упл-ем простр-ной структуры сетки и уменьш-ем объёма студня. Пример – отделение сываротки при свёрт-ти крови. В отлич-е от гелей, студни не обл-ют тиксотропией – спос-тью восст-ть свою стр-ру во времени после её мех-го разруш-я. Это означ-ет, что проц-с образ-ния геля и золя обратим, тогда как получ-е из студня р-ра ВМС невозм-но. В студнях могут протекать хим-кие р-ции. Скорость диф-зии ионов и мол-кул в студнях зависит от конц-ции. В 1886 году Р. Лизеганг наблюдал обр-е осадка Ag2Cr2O7 в студне желатина, пропит-го р-ром K2Cr2O7. Если в центр пластины желатина ввести р-р AgNO3, то р-ция 2Ag+(p) + Cr2O72- (р) → Ag2Cr2O7 (т) будет протекать не только в месте введения р-ра, а по всей пов-ти пластины. При этом будет набл-ся черед-ние полос: красноватые кольца Ag2Cr2O7 и неокаш-е кольца геля. По мере удал-я от места введения реагента растёт ширина неокраш-х колец, а интенсивность окраски уменьш-ся. Наблюд-ся периодич-кая р-ция. Период-кие р-ции лежат в основе ряда биолог-ких проц-ов: генерации н-х имп-ов, мышечного сокращ-я, генерация биоритмов, образ-я камней.
Диффузия.

Диф-зия кол-ных р-ров, как и ист-х р-ров, опис-ся з-ном Фика, согл-но кот-му: скорость диф-зии прямо пропорц-на площади пов-ти, ч.з кот-ю прох-дит в-во, и градиенту его конц-ции: dm/dt = -Ds ∙(dc/dx), где dm – масса в-ва (кг), прош-го за время dt © ч.з пов-ть, площ-ю s(см2); D – коэф-т диффузии (м2/с); dc/dx – градиент конц-ции (кг∙м-4). Коэф-нт диф-зии сферич-х ч-ц прямо пропорц-лен абс-ной темпер-ре и обратно пропор-лен радиусу част-цы и вязк-ти среды: D= (kBT) / (6πrη), где Т – темпер-ра, К, r – радиус диф-щей ч-цы, м; η – вязкость, Н∙с/м2. Из ур-ния Фика следует, что скорость диф-зии возр-ет при повыш-нии тмпер-ры и град-та конц-ции и уменьш-ся при увелич-нии вязкости р-ля и размера диф-щих ч-ц. С увелич-ем мол-го веса, уменьш-ся коэф-нт диф-зии и след-но её скорость.
Коллигат-ные св-ва разбавл-х р-ров.

К коллиг-ным св-вам р-ров относит-но р-ля явл-ся пониж-е давл-я пара, повыш-е темпер-ры кип-я, пониж-е темпер-ры замерз-ния, осмотич-е давл-е. Эти св-ва обусл-ны общими прич-ми и зависят главным образом от числа мол-кул. Например, давл-е пара р-ля над р-ром ниже, чем над чистым р-лем. Это пониж-е прямо пропорц-но мольной доле р-ного нелетуч.

	Ионы Na проникают ч.з клет-ную мембрану, затем эквив-ное кол-во Cl- постеп-но перех-д Na+, Cl- замедл-ся, т.к Сl- испыт-ет отталкивание со стороны полианионов + в кл-ке накапл-ся Na+. После на клет-ной мембр-не уст-ся р-сие: (СВ + х)х = (СН-х)(СН-х). 
Ур-ние Доннана – х = СН2 / (СВ+2СН)

Доля эл-лита, прош-го ч.з клет-ную мембр-ну внутрь кл-ки зависит от конц-ции эл-лита и кон-ции белка.

Онкотическое давл-е – это часть осмот-го довл-я, кот-е созд-ся только р-ми б-ков. В норме = 0,04 атм.

Бологич-кая роль. Поддерж-ние пост-ва осмот-кого давл-я всех осмот-х жидк-тей. Осмот-кое давл-к крови при темпер-ре = 37ºС = 7,7 – 8 атм, что обусл-но катионами и анионами солей + кол-х ч-ц. Оно регул-ся выд-ем паров воды, пота, работой почек. Пов-ти кл-ток и тканей орг-ов обусл-ны св-вом полупрониц-х мембран. Кл-ка потребл-ет пит-е в-ва и выбрас-ет прод-ты метабол-ма. Они обл-ют избират-ной спос-тью. Например, стенки эр-цитов прониц-мы для Н2О, Na+, K+, Cl-, для О2 и СО2, мочевины. Осмот-е давл-е в живых орг-ах явл-ся важнейшим фактором распред-ния Н2О м.д сист-ми орг-ма. π плазмы = 7,4 атм. Это опред-ся её эл-литным сост-вом и конц-цией NaCl. 0,85% р-р NaCl изотоничен плазме крови и исп-ся как физ р-р. 4,5 – 5% р-р глюкозы так-же изотоничен плазме. Когда в кровь вводят физ р-ры, необх-мо знать, чтобы это не привело к осмот-му конфликту, т.е резкому несоотв-вию м.д плазмой и влитым р-ром. Например, 1) вводим гипертонич-кий р-р. Происх-дит осмос воды из эр-цитов в окруж-щую плазму. Эр-циты обезвож-ся, сморщ-ся, просх-дит плазмолиз.
2) вводим гипотонич-кий р-р: осмос пойдёт в обратном направл-нии, разрыв кл-ки – гемолиз. Так же осмос связан с действ-ем лек-х в-в. Например, действие англ-кой соли MgSO4∙7H2O основ-но на полной непрониц-ти стенок киш-ка для Mg2+
Криометрия. Эбулиометрия, осмометрия и их примен-е.

Криометрия – это опред-ние вел-ны пониж-ния темпер-ры замер-ния, т.е разности м.д темпер-ми замерз-ния чистого р-ля и р-ра.

Эбулиометрия – это опред-ние вел-ны, на кот-ю повыш-ся темпер-ра.

Эти измер-ния имеют большое практич-е знач-е, поскольку пониж-е темпер-ры замер-ния ∆t пропорц-но молялльной конц-ции р-ра: ∆t = КС, где С – моляльная конц-ция, К – криоскоп-кая конст-та, равная ∆t при С=1.
Эбулио- и осмометрию исп-ют для опред-ния ряда констант в-в. Установив знач-е ∆t, можно рассчитать молярную конц-цию р-ра. По формуле π = СRT, рассчит-ют осмотич-е давл-е исслед-го р-ра. По фор-ле М = (КА∙1000) / b∆t, вычисл-ют мол-ный вес р-ного в-ва. Зная ∆t р-ра эл-лита, а тк-же его моляльную конц-цию С и чило ионов n, на кот-рое диссоц-ет мол-ла. Можно найти и степень дис-ции α этого эл-лита. Для расч-та примен-ют формулу ∆t/КС = 1+α (n-1). Практич-ки эбулио- и криом-ю выполн-ют при пом-щи спец-го термометра Бекмана, кот-й опред-ет темпер-ру с точн-тью до 0,01ºС
Осмометрия – это измер-е осмотич-го давл-я. Измер-ся с пом-щью осмометра Пфеффера, кот-й сост-ит из глиняного цилиндра, поры стенок кот-го закрыты плёнкой меди. Внутр-нюю полость цилиндра, сообщ-ся с манометром, заполняют исслед-мой р-ром. При погруж-нии глин-го сосуда в р-ль мол-лы р-ля проникают ч.з полупрониц-мую плёнку, в рез-те чего в осмометре развив-ся избыт-ное давл-е, регистрир-мое манометром. Это давл-е, измер-ное в момент наступл-ния осмот-го р-сия и будет соотв-ть осм-му давл-нию. Осмот-кое давл-е измеряют по отнош-нию к чистому р-лю.
Пов-ная энергия и пов-ное натяж-ние. Факторы, отк от-х они зависят.

Поверхностная энергия  - это ТД ф-ция, хар-щая Е межмол-го взаимод-вия ч-тиц на пов-ти раздела фаз с част-ми каждой из контактир-х фаз. GS = σ∙S, σ – коэф-т пропорц-ти, выз-мый пов-ным натяж-ем.

Пов-ное натяж-ние – это вел-на, имер-мая эн-гией Гиббса. Для газ-тв, ж-тв эту вел-ну измерить нельзя. Зависит от прир-ды фазообр-щих в-в, от темпер-ры, от наличия примесей. Чем больше разность пов-ных фаз, тем больше пов-ное натяж-е. Зависимость пов-го натяж-я от темпер-ры.

	СХЕМА!!!
2) Сорбент – р-ль.

3) Сорбтив – р-ль. Чем выше сродство , тем хуже сорбтив поглощ-ся, удеж-сь в виде прочного сольвата.

Ионная сорбция. Избират-ная или спец-кая сорбция. Правила Панета-Фаянса.

1. Избирательная (специфич-кая). Хар-на для сильных эл-литов. Правила Панета-Фаянса: 1) На пов-ти полярного сорбента в первую очередь поглощ-ся ет ионы, кот-е входят в состав крис-кой реш-ки сорбента или сходные с ним:

2-е правило: На заряж-й пов-ти могут дополнит-но поглощ-ся ионы противоп-го заряда.

Ионообменная сорбция. Катиониты и аниониты. Ур-ние ионного обмена. Обменная ёмкость ионита.
Ионообм-ная сорбция происх-дит эквив-ный обмен ионов сорбента на ионы того же знака из р-ра. Сорбенты, кот-е способст-ют ионному обмену – иониты = ионообменники: катиониты (акт С, прир-е минералы, полимеры. Нераств-е, явл-ся эл-литами. Условно: R-H; R-Na – в форме вод-да – Na). Способность ионитов к обмену хар-ся обменной ёмкостью, кот-ю вы-ют в мг∙экв/1г или 1 см3. проц-сы ион-го обмена запис-ся в виде хим-ких р-ций: 2R-Na + Ca2+↔R2-Ca + 2Na+
Биологическая роль сорбции.

В мед-не. Абс-ция на неподвижной пов-ти раздела лежит в основе абсорбц-й терапии: Al(OH)3 для связ-ния токсинов, попавших в ЖКТ. Примен-ся для очистки лек-х препаратов. В клин-кую практику внедрён метод поср-ом извле-ния из биолог-х жидк-тей с пом-щью адсорбентов. Из крови – гемосорбция, из лимфы – лимфосорбция. При отравл-нии лек-ными препаратами. В кач-ве адсорбента – С акт. Иониты – для леч-ния язвы жел-ка, сниж-я кисл-ти жел-ного сока.

Хроматография. Классифик-ция. Кач-ная и кол-ная расшифровка хром-грам.

Хроматография – это физ-хим-й метод разд-ния смесей, кот-й основан на разл-ном распред-нии компон-тов смеси м.д сорбентом и р-лем. Классифик-ция: 1) колоночная – помещ-ют в бюретку. Кажд-й компонент занимает собст-ю зону. 2) Бумажная – сорб-т – хроматографич-кая бумага. 3) тонкослойная – на твёрд-й пластину наносят слой сорбента, толщ-ной 1 мм.

Колич-ная оценка проц-са разделения. Использ-ют коэф-нт распред-ния: Дд = (конц-ция компон-та в неподв-ной фазе) / (конц-ия комп-та в подв-ной фазе). Это индивид-ная хар-ка кажд-го в-ва. На основании коэф-т распред-ния сост-ют сорбционные ряды для тв-х сорбентов. α = ДД’ / ДД’’, α = 1 – разд-ние невозм-но. В тонкослойной и бумажной хроматографии судят по коэ-ту подвижности: Rf = скор-ть движ-ния компон-та / скор-ть движ-ния фронта р-ля = Хi / Xf ; Хi – путь кот-рый прош-л компон-та; Xf – путь, кот-й прошёл р-ль.
Жидкостная хроматография.

Этот метод универсален, т.к позвол-ет работать с БАВ-ми. Роль подвижной фазы выпол-ет жидкость, соед-щая смесь компон-ов, кот-е надо разделить. 5 видов жидк-ной хромат-фии:  адсорбц-ная, ионообменная, распределит-ная, гель-хр-фия, афинная.
Адс-ционная – сорбент участв-ет в проц-се раздел-ния. Его выбир-ют по коэф-ту распред.


	Методы получ-ния кол-ных р-ров.
Сущ-ет 2 метода: дисперсионные, конденсационные. Мех-кие методы. Для дробл-я в-в в лаб-риях и про-вах прим-ся машиты, работ-щие по принципу ударного размельч-ния и растирания подлеж-щих диспергир-нию мат-лов. УЗ-метод.

Метод пептизации. Пептиз-ция – это процесс перехода в-ва из геля в золь под влиянием пептизаторов, т.е диспергир-их средств.
Метод р-ния или метод самопроизв-го диспергир-ния. Этот метод м.б использован для полу-ния р-ров ВМС в-в из твёрдых полимеров дисп-нием их в соотв-щих р-лях, как например, при р-нии в воде крахмала, гуммиарабика, желатина, сухого белка, агар-агара.
Конденсационный метод. В основе – разнообразные хим-кие р-ции: окисл-я, восст-ния, р-ция обменного разлож-ния, гидролиза. Метод окисл-ния: 2H2S + SO2 →3S + 2H2O. Обр-щиеся ат-мы нейтр-ной серы затем самопроизв-но конденсир-ся в кол-ные ч-цы серы. Метод восстано-ния: Ag2O+H2 = 2Ag+H2O. Метод обменного разложения: 2Н3AsO3 + 3H2S→As2S3 + 6H2O. Метод гидролиза: FeCl3 + 3H2O→Fe(OH)3 + 3HCl; Fe(OH)3 + HCl→FeOCl + 2H2O; FeOCl→FeO+ + Cl-.
Метод замены р-ля. Осн-ван на выдел-нии раст-го в-ва из р-ра в виде высокодисп-ной нераств-ой фазы путём замены р-ля.

Электрический метод. Осн-ван на получ-нии эл-кой дуги м.д эл-дами, сост-го из диспергир-го Ме. Под возд-вие высокой темпер-ры происх-дит испар-е материала эл-дов в дисп-ной водной среде. Затем пары Ме конденсир-ся в кол-ные ч-цы, обр-я соотв-щий золь. Проц-с проводят при охл-нии.

Методы очистки КДС.

КДС загр-ся эл-литами, что приводит к их разруш-ю.

1) Ультрафильтр-ция – дисп-ю фазу отделяют от ДС: фильтруют ч.з мембраны с мелкими порами, кот-е не пропуск-ют кол-ные ч-цы.

2) Диализ – очищ-е КДС от прим-сей: а) обычный – просто фильт-ция; б)электродиализ – пост-й эл-кий ток для ускор-я; в) вивидиализ – метод исслед-ния биол-х жидк-тей. В основе аппарата «искусственная почка». Его примен-ют при острой почечной недост-ности или отравл-нии больного. Кровь пропуск-ют м.д 2-мя мембр-ми, очищ-ют от мочевины, моч-й к-ты, ионы К+ и Сl-. Это гемодиализ.

Условия получ-ния КДС.

КДС обр-ся при: 1) р-ры диспергир-го в-ва д.б доведены до р-ров кол-х ч-ц, 2) необх-мы стабилиз-ры (ионы эл-литов), кот-е на пов-ти раздела фаз обр-ет ионный слой и гидратную обол-ку, обеспеч-щую сохр-ние кол-ных частиц во взвеш-ном сост-нии, 3) ДС должна обл-ть плохой р-тью.
Мех-зм возникн-ния эл-кого заряда в кол-х ч-цах. Эл-динамич-кий и эл-кинетич-кий потенц-лы.

Возникают в мицелле. 
Эл-динамич-кий – это энергия, возник-щая на границе ядро – адсорбц-й слой. Его вел-на = 1 вольт. Зависит от плотности ПОИ.

Эл-кинетич-кий пот-ал (дзета) – ξ = 30-60 мВ. Возникает в рез-те перемещ-я гранулы и адс-го слоя. Если диф-ный слой в мицелле отсутствует – ξ = 0 – ИЭС – коллоид теряет коллоид теряет уст-ть.
Устойчивость КДС. Факторы уст-ти.

2 вида: кинетич-кая (седиментац-ная), агрегативная.

Кинет-кая – это уст-ть сист-мы к оседанию ч-ц под дейст-ем собств-й силы тяж-ти. Эта уст-ть возр-ет с уменьш-ем р-ров ч-ц. Все гетерогенные системы обл-ют высокой пов-ной Е и явл-ся агрег-но неуст-ми, в них самопроизв-но идут проц-сы слипания ч-ц. Такие сист-мы не могут сущ-ть без стабилиз-ов. Стабилиз-ры адсорб-ся на пов-ти ч-ц и делают её лиофильной по отнош-ю к р-лю. Стабилиз-ор должен обл-дать сродством к Я и к р-лю. Осн-й фактор – заряд ч-цы. Второстеп-й – гидратная или сольватная обол-ка.

Коагуляция КДС. Порог коаг-ции, его опред-ние, правило Шульце-Гарди.
Это проц-с осажд-ния, разруш-я КДС под действ-ем внешних усл-вий. Сопров-ся укрупн-ем ч-ц и оседанием ДФ. 1)Увелич-е столкн-я ч-ц при повыш-нии темпер-ры, повыш-нии конц-ции, перемеш-нии. 2) Снятие обол-ки за счёт добавл-я постор-го эл-лита. Коагул-щее действие эл-лита склад-ся из 2-х проц-ов: а)ионы эл-лита избир-но адсорб-ся; б) под ионов эл-лита происх-дит сжатие диф-го слоя → пониж-ся дзета-пот-ал.

	
	
	восст-ние структуры.
Синерезис – это самопроизвольное сжатие структуры сетки. Во внешнюю среду выд-ся разбавл-й р-р в-ва. В орг-ме синерезис – признак старения: уплотн-ние клет-ной мембраны, снижение прониц-ти.
Периодичность р-ции. В рез-те неравномерной диф-зии в студнях и гелях на отдельных структурных уч-ках протек-ют хим-кие р-ции, что приводит к обр-нию слоистых структур в виде почечных и печёночных камней.

Электропров-ть: удельная и молярная.

Эл-проводность – это спос-ть в-в проводить эл-кий ток. Эл-пров-сть L обознач-ет вел-ну, обратную сопротивл-ю пров-ка тока: L = 1/R (ом-1). Сущ-ют проводники I и II рода. В пров-ках I рода носители эл-ва – эл-ны. Это Ме. Р-ры и расплавы эл-литов – пров-ки II рода. Провод-ть при пом-щи + и – ионов.

Удельная эл-пров-ть – это вел-на, кот-я измер-ся обратным знач-ем удельной сопротивл-ти æ = 1/ρ. Удельная эл-пров-ть – это хар-ка материала пров-ка. Она числ-но равно проводимости в-ва, заключ-го в объёме м.д 2-мя эл-дами, отсттоящими на 1 м при S = 1м2
æ = (1/R) ∙ (l/S). Эл-пров-сть р-ра 1 и того же в-ва, зависит от конц-ции в-ва в р-ре, поэтому для сравн-ния способн-ти разл-х эл-литов провод-х эл-й ток, примен-ют молярную эл-проводность λV. Это вел-на, измер-мая эл-пров-тью объёма р-ра, содерж-го 1 моль экв в-ва и заключ-ный м.д эл-дами с l = 1 м. λV = æ/1000С, где æ – удельная эл-пров-ть, С – конц-ция экв в-ва (моль/л). [λV] = Ом-1∙м2∙моль-1.

Молярная эл-проводность при бескон-ном развед-нии р-ра. З-н Кольрауша.
Эл-кий ток в р-рах эл-литов перенос-ся катионами и анионами, движ-ся в опред-ом напр-ниях. При большом развед-нии К+ и А- и можно рассчитать предельную удельную эл-пров-ть: æ∞ = æК+ + æА-
З-н Кольрауша. Предельная молярная эл-проводность = сумме молярн-й подвижн-ти К+ и А-, вход-х в состав этого эл-лита.

Молярн-я подвижность вычисл-ся экперим-но и сведены в справочные табл-цы. Можно рассчит-ть предельн-ю молярную эл-пров-сть.

Кондуктометрия. Кондуктометрич-е титр-ние.
Это физ-хим метод исслед-ния биол-х сист-м, основ-ное на измерении их эл-кой провод-ти. Она находит примен-ние в клин-ких, биохим-их и физиол-х методах. Опред-ное содерж-ние эл-литов в плазме, сыворотке, жел-ном соке.

Кондуктометрич-кое титрование. Прямая кондуктометрия – это измер-ние сопротивл-я проводн-ков и дальнейший расчёт их эл-кой провод-ти. Сопротивл-е измер-ся кондукт-ми. Они представл-ют стеклянный сосуд с Pt эл-ми.

Кондуктометрич-е титрование – это метод анализа, в кот-ю точку эквив-та опред-ют по изменен-ю эл-кой провод-ти р-ра в ходе титр-ния. Опред-ют кол-во к-т, оснований, солей в биол-х жид-тей. Эксперим-но опред-ют завис-ть м.д проводником титр-ния р-ра. L=f (Vтитрант). 
HCl + NaOH→NaCl + H2O

H+ + Cl- + Na+ + OH- → Na+ + Cl- + H2O UH+>UNa+
H+ обл-ют оч высокой подвижностью. Они замещ-ют менее подвижн-ть Na+. Эл-проводн-ть сниж-ся в т-ке эквив-ти она стан-ся мин-ной.

	
	
	

	
	
	

	Некоторые сусп-зии треб-ют стабилиз-ра, т.к они обл-ют низкой агрег-ной уст-тью. Например, сажа в толуоле. С – стабилиз-тор – ПАВ.
Аэрозоли. 1)пыли, порошки – кинетич-ки неуст-вы ГДС, d=10-7 – 10-9 м; 2) Дымы – КДС d = 10-4 – 10-7 м. 3) КДС. Это гетерогенные сист-мы – низкая агрег-ная уст-сть.

Осн-ные факторы агрегат-ной уст-ти.

1. Заряд придают эл-литы-стабилизаторы. В ряде случаев исп-ют подзарядку ч-ц.

2. Гидр-ная (сольватная) обол-ка. В аэрозолях её нет, т.к ДФ не взаимод-ет с газ-й средой. Эмульсии – это жиры в крови и лимфе, наход-ся в эмульгир-ном сост-нии. Эмульгатор – белок крови. При пищ-варении в киш-ке обр-ся эмульсия. Желчь имеет важное знач-е для пищ-ния и всас-ния жиров. Если белки теряют свою эмульгир-щую способность, происх-дит закупорка кровен-х сосудов. Например, при переломах костей в послеоперац-ное время. Особое место занимают лек-ные аэрозоли. Основа их примен-ния – высокая дис-ность, что повышает их биол-кую акт-ть. 4 обл-ти примен-ния аэрозолей: 1.Профил-ка и леч-ние верхних дыхат-ных путей и эпит-лии лёгких; 2. Введение как общ-го назн-ния; 3. Лечение ожогов, ран; 4. Дезинфекция, дезинсекция. Электроаэрозоль терапия – аэрозоль заряжают «-» и повыш-ют устойч-ть лек-ва.
Физ-хим св-ва ДС.: рассеяние света, ур-ние Релея. Ультрамикроскопия. Эф-кт Тиндаля. Явл-ние опалесценции и дихроизма. Эл-форез, эл-осмос. Применение.

В завис-ти от соотнош-ния м.д диам-ром ч-ц ДФ и длиной волны, прох-щей ч.з ДС, оптич-кие св-ва сист-мы мен-ся. Если 2r (диаметр ч-ц ДФ) значит-но больше λ (длиноы волны), то происх-дит отраж-е, преломл-е и поглощ-е света. Вследст-е этого ГДС приобр-ют мутность. Для КДС 2r ≈ λ. В этом случае преобл-ет дифракционное рассеяние света, каждая кол-ная ч-ца стан-ся вторичным источником света. Визуально набл-ют опалесценцию – явл-е неодинаковой окраски кол-ных р-ров в рассеяном свете и в проходящем свете. Это явл-е наз-ся эф-том Фарадея-Тиндаля. Интенсивность светорассеяния зависит от целого ряда факторов и кол-но выр-ся ур-нием, выведенным Рэлеем: I = I0kP∙ ((cV∙r6) / λ4), где I и I0 – инт-ть рассеянного и падающего света, Вт/м2, kP – конст-та Рэлея, завис-щая от соотнош-я показ-лей преломл-я ДФ и ДС, м3, CV – частичная кон-ция золя (м-3), λ – длина волны, м; r – радиус ч-цы, м. Из ур-ния Рэлея следует, что интенсивность рассеянного света прямопропорц-на инт-ти пад-го света, част-ной конц-ции золя и квадрату объёма коллоидной ч-цы и обратно проп-на четвёртой степени длины волны. Дихроизм – это явл-е опалесценции окраш-х кол-ных р-ров.
Ультрамикроскопия. При пом-щи ультрамикроскопа можно видеть эффект рассеяния света отдельными частицами, т.к наблюдения в это приборе произв-ся в боковои свете. Это необх-мо для изуч-ния кол-ных ч-ц, которые не видны в обычном микроскопе.

Электрофорез. Это движ-е заряж-х коллоидных ч-ц, а так же ч-ц грубых взвесей к противоп-но заряж-му эл-ду.
Электроосмос – это перемещ-е дисперсионной среды относит-но неподв-ной дисп-ной фазы к эл-ду, происх-щей под влиянием внешней разности пот-лов.

Структурообр-ние КДС и ГДС. Тиксотропия, синерезис, периодич-кие р-ции.

Структурообр-ние – это образ-ние мол-го соед-ния.

1) для конц-х р-ров ВМС → студнеобр-ние→студень.

2) для конц-х р-ров КДС, ГДС→гелеобр-ние→гель.

Это частичная дестабилиз-ция ДС. Она достиг-ся снятием заряда, гидратной или сольватной обол-ки. Образ-е студня – обратимы процесс, а обр-ние гелей – необрптимый.

СХЕМЫ!!!

В ИЭТ обр-ние студней и гелей ускор-ся, т.к сист-ма макс-но дестабилиз-на. Для студней и гелей хар-но: 

Тиксотропия – это разжижение студня (геля) при механич-ком перемеш-нии и обратимо 
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