Занятие № 5 
[bookmark: _GoBack]Раздел. Элементы общей химии
Тема: Электрохимия. Реакции окисления-восстановления. Комплексные соединения.
Цель: освоить значение окислительно-восстановительных реакций в организме и механизмы возникновения редокс и электродных потенциалов. Изучить строение и роль комплексных соединений.

Вопросы:
1. Особенности биохимических окислительно-восстановительных реакций в организме человека.
2. Окислительно-восстановительный потенциал 
3. Механизм возникновения редокс- и электродного потенциалов.                Уравнения Нернста-Петерса.
4. Прогнозирование направления редокс-процессов по величинам редокс- потенциалов.
5. Теория растворов сильных электролитов, Ионная сила растворов. Коэффициент активности и активность ионов.
6.  Электрическая проводимость растворов. 
7. Жидкости и ткани организма, как проводники электричества второго рода.
8.Электрохимические процессы в живых системах
9. Структура комплексных соединений (химические связи, дентантность и координационное число), теория Вернера. Классификация. Примеры.
10.  Ионное равновесие в растворах комплексных соединений. Константа нестойкости и устойчивости в комплексных ионах.
11. Понятие о хелатных соединениях. Хелатообразующие лиганды, (краун эфиры и криптанды).

II. Рекомендуемая литература: 
1. Конспект лекции по химии; 
2. Химия в медицине :  учебник для вузов / А.В. Бабков, О.В. Нестерова ; под ред. В.А. Попкова. – М. : Издательство Юрайт, 2018. – 403с. – Серия : Специалист.











III. Структура занятия 

	Структура занятия 
минуты
	Факультет

	
	ПФ 
	ЛПФ 
	ФОКП 

	
	40×3 =120’
	40×3 =120’
	40×3 =120’

	Устный опрос, собеседование
	60’

	Перерыв
	

	Тестовый контроль
	20’

	Самостоятельная работа
	40’



IV. Вопросы для самоконтроля и контроля теоретических знаний
1. Особенности биохимических окислительно-восстановительных реакций в организме человека.
2. Окислительно-восстановительный потенциал 
3. Механизм возникновения редокс- и электродного потенциалов.                Уравнения Нернста-Петерса.
4. Прогнозирование направления редокс-процессов по величинам редокс- потенциалов.
5. Теория растворов сильных электролитов, Ионная сила растворов. Коэффициент активности и активность ионов.
6.  Электрическая проводимость растворов. 
7. Жидкости и ткани организма, как проводники электричества второго рода.
8.Электрохимические процессы в живых системах
9. Структура комплексных соединений (химические связи, дентантность и координационное число), теория Вернера. Классификация. Примеры.
10.  Ионное равновесие в растворах комплексных соединений. Константа нестойкости и устойчивости в комплексных ионах.
11. Понятие о хелатных соединениях. Хелатообразующие лиганды, (краун эфиры и криптанды).







V. Материалы для собеседования 

Окислительно-восстановительные процессы и их роль в организме человека.
ОВР – это реакции в процессе которых происходит частичный или полный переход электронов от одних веществ к другим веществам и при которых изменяется степень окисления атомов или ионов, входящих в состав реагирующих веществ. 

1. Особенности биохимических окислительно-восстановительных процессов в организмах
Все биохимические окислительно-восстановительные процессы, протекают в присутствии ферментов - оксидоредуктаз. 
В состав оксидоредуктаз входят кофакторы – вещества имеющие неорганическое (ионы металлов с переменной валентностью) и органическое происхождение (вещества небелковой природы: ФАДН2, НАДН2 и НАДФН2). Функция кофакторов заключается в их способности быть и окислителем и восстановителем, т.е. принимать или отдавать электроны и протоны.
1. Процессы обмена в-в и энергии связаны с ОВР.
2. Обезвреживание некоторых токсических в-в связано с ОВР (микросомальное оксисление).
3. Действие многих лекарственных препаратов на организм основано на их окислительных свойствах: KMnO4, H2O2, Zn2+SO4,  Cu2+SO4, Ag+NO3.
4. Окислители и восстановители используются в качестве антидотов - т.е. противоядие при различных отравлениях. 
Пример: отравление Cl2 
Cl2 + H2O + Na2S2O3 (тиосульфат натрия)      Na2SO4 + 2HCl + S 


2. Окислительно-восстановительный потенциал
В организме человека ОВР протекают в водных растворах
В любой ОВР принимают участие две сопряженные редокс-пары, которые конкурируют за электроны (е-). 
Пример: 
10Fe2+SO4 + 2K+Mn+7O2-4 + 8H2SO4         5Fe2(SO4)3 + 8H2O + 2MnSO4  + K2SO4 
1 пара – Fe3+/Fe2+
2 пара – Mn7+O2-4 /Mn2+ + 4H2O
Каждая редокс-пара содержит окисленную форму (ОФ) и восстановленную форму (ВФ).
1 пара – ВФ- Fe2+     ОФ- Fe3+
2 пара – ВФ- Mn2+    ОФ- Mn7+O2-4
Количественной мерой активности или силы редокс-пары является величина её окислительно-восстановительный потенциал (ОВП). 
ОВП – мера способности химического веществава присоединять электроны.
ОВП зависит от: 1. Природы редокс-пары. 
                              2. Реакции среды (pH)
                              3. Температура
Чем выше ОВП системы, тем сильнее её окислительные свойства, чем ниже ОВП, тем выше больше её восстановительные свойства. 
В любой ОВР одна редокс-пара играет роль окислителя, а другая выступает в роли восстановителя. 
Редокс-пара у которой большая алгебраическая величина ОВП выступает в роли окислителя, а та, у которой величина ОВП невелика выступает в роли восстановителя. 
Для сравнения ОВП различных редокс-пар их определяют в стандартных условиях и называют этот показатель стандартным ОВП (с.ОВП).
с.ОВП измеряют при конц.  ОФ  = ВФ = 1моль/л, p = 1атм, а Т = 298,15 К.
с.ОВП – табличная величина.
Пример:
0 Mn7+O2-4 + 8Н+/ Mn2+ + 4 H2O = +1,51 В – выступает в роли окислителя.
0 Fe3+/Fe2+ = +0,77 В – выступает в роли восстановителя. 
Т.е. ОВР осуществляется самопроизвольно между более сильным окислителем и более сильным восстановителем и протекает в направлении образования более слабых окислителя и восстановителя:
ОК (1) + ВОССТ (2)       ВОССТ (1) + ОК(2)
реакция протекает вправо (в этом направлении) т.к. ОК вначале более сильный чем в конце, восстановитель также более сильный вначале, чем в конце.
Fe2+                         Fe3+
Mn7+O2-4                             Mn2+ + 4H2O
Т.к. в любой ОВР есть две сопряженные пары: окисленная и восстановленная, то для определения возможности и направления ОВР необходимо найти разность с.ОВП редокс-пар, участвующих в реакции, т.е.  
Δ0 =     0(окислитель Mn7+/ Mn2+)       -       0 (восстановитель Fe3+/ Fe2+)

Δ 0   это электродвижущая сила реакции  (Э ДС) – т.е. разность с.ОВП редокс-пар.
Т.о. количественным критерием оценки возможности протекания той или иной ОВР является положительное значение разницы с.ОВП окислителем (окислительная редокс-пара) и восстановителем (восстановительная редокс-пара), т.е. Δ0 
Чем  Δ0 , тем лучше протекает реакция (в прямом направлении)
Чем  Δ0 , тем больше ЭДС реакции 
Кроме 0, для возможности протекания ОВР необходимо знать:
а) ΔG – энергия Гиббса – т.е. изменение равновесия ОВР
б) Кр.ОВР – константа равновесия ОВР. 

3. Механизм возникновения редокс-потенциалов и электродного потенциалов. Уравнение Нернста-Петерса. 

Механизм возникновения редокс-потенциала
Если пластинку металла опустить в H2O или в раствор его собственной соли, то на границе раздела фаз возникает разность потенциалов (или редокс-потенциал).  
Разность потенциалов, возникающая при контакте металла с его солью называется редокс-потенциалом. 
Величина редокс-потенциала зависит от:
1)  природы металла и растворителя
2)  концентрации соли
3)  температуры
Механизм развития редокс-потенциала у активных и неактивных металлов различен т.к. зависит от природы металла.

[image: https://present5.com/presentation/3/49895079_62241568.pdf-img/49895079_62241568.pdf-3.jpg]
У активных металлов (Zn) энергия гидратации  энергии кристаллической решетки (энергии связи ионов в кристаллической решетке).
Механизм возникновения редокс-потенциала у активного металла:
Металл, погруженный в р-р своей соли называют электродом первого рода (Zn опускают в ZnSO4). Часть ионов Zn2+ переходит в р-р ZnSO4, а на пластинке остается избыток (е-) и она заряжается отрицательно, а ионы Zn2+ сгруппировываются вдоль пластинки. И на границе металл-раствор возникает разность потенциалов (или ЭП (-)). 
Zn0 – 2e-       Zn2+
Вокруг электрода Zn возникает двойной электрический слой (Д.С.). Д.С. препятствует дальнейшему уходу ионов Zn2+ в р-р ZnSO4.
Это двухфазный электрод, который заряжается отрицательно (-). Потенциал образуется в процессе окисления. 

Механизм возникновения редокс-потенциала у неактивного металла. 
Электрод – Cu (металлическая пластинка, опущенная в р-р её соли).
Ионы меди Cu2+ из р-ра  CuSO4 переходят на пластинку и она заряжается (+), а ионы SO2-4 сгруппировываются вдоль ппластинки. И на границе металл-раствор возникает разность потенциалов (или ЭП (+)). 
Cu2+ + 2e-        Cu0           (Cu2+/Cu0)
Вокруг электрода Cu возникает Д.С., препятствующий дальнейшему переходу Cu2+ на пластинку. Потенциал образуется в процессе восстановления. 
 Чем выше концентрация соли, тем больше редокс-потенциал.

Механизм возникновения электродного потенциала

Если отводить электрон с цинковой пластины на медную, то равновесие на пластинках нарушается. 
Для этого соединим цинковую и медную пластинки, погруженные в растворы их солей, металлическим проводником, а приэлектродные растворы электролитным мостиком (трубка с раствором K2SO4) чтобы замкнуть цепь.

на Zn-электроде протекает                                   на Cu-электроде протекает 
полуреакция окисления:                                        реакция восстановления:
Zn0 (т) – 2e- = Zn2+ (р)	Cu2+(р) + 2e- + Cu0(т)

Электрический ток обусловлен суммарной ОВР:
Zn0 (т) + Cu2+(р) = Zn2+ (р) + Cu0(т)
Zn0 (т) - восстановитель 
Cu2+(р) - окислитель                  
В цепи появляется электрический ток. Причиной возникновения и протекания электрического тока в гальваническом элементе является разность электродных потенциалов (Е).

Гальванический элемент – это система, в которой химическая энергия окислительно-восстановительного процесса превращается в электрическую.
Химическая цепь гальванического элемента обычно записывается в виде схемы, где слева помещают более отрицательный электрод. 

Схема химической цепи гальванического элемента:
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Химическое вещество обладает способностью присоединять и отдавать ē (электроны). Мера способности химического вещества присоединять электроны (т.е. восстанавливаться) называется окислительно-восстановительным потенциалом (ОВП) или редокс потенциалом.
ОВП (или редокс-потенциал) каждой пары, например, Zn0/Zn2+ или Cu2+/Cu0 зависит от природы электродов, соотношения концентраций окисленной и восстановленной форм участников электродного процесса в растворе, tр-ра и описывается уравнением Нернста, по которому вычисляют электродный потенциал (ЭП):




 = 0  + RT/nF * lg aMen+  (или lg a(Ox)/a(Red) * am(H+), где 
  -  электродный потенциал (редокс-потенциал)
0 – стандартный электродный потенциал, который находится в стандартных условиях при конц. (С) = 1 моль/л, по сравнению с  водородным электродом, концентрация которого = 0.
R – газовая постоянная 
T – абсолютная температура 
n – заряд иона металла 
F – константа Фарадея (96500 кл/моль)
lg aMen+  -  концентрация ионов металла, гидратированных молекулами           
                  H2O т.е.  активность металла
a(Ox) – активность окисленной формы 
a(Red) – активность восстановленной формы
В разбавленных растворах a =  концентрации 
 = 0 + 0,059/n * lg иона     - это уравнение Нернста для расчета ЭП. 
                            конц.иона
ЭП зависит от:
1) концентраций ионов 
2) количества электронов 
И не зависит от восстановленной формы т.к. концентрация восстановленной формы не меняется.
ЭП – это количественная мера активности металла или неметалла. Для каждого элемента имеется свой ЭП и измеряется в Вольтах (В).
Для сравнительной характеристики ЭП их измеряют по отношению к стандартному водородному электроду (С = 1моль/л, Т = 298К, р = 1атм).
ЭПводорода = О.В.
*В организме человека редокс-системы делятся на два типа:
I тип – системы, в которых осуществляется перенос только е- (это изолированное окислительно-восстановительное равновесия: Fe3+ + e- = Fe2+)
II тип – системы, когда перенос е- дополняется переносом протонов (т.е. совмещенное равновесие разных типов: кислотно-основное (протеолитическое) и окислительно-восстановительное).

4. Прогнозирование направления редокс-процессов
 по величинам редокс- потенциалов

С точки зрения I закона термодинамики, в ходе протекания ОВР химическая энергия переходит в электрическую. 
Электрическая энергия может быть использована системой на совершение ею полезной работы. 
Согласно II закону термодинамики: ΔG = ΔH – T* ΔS, т.е. самопроизвольно могут протекать только те процессы, которые сопровождаются уменьшением ΔG (т.е. ΔG 0).
Для ОВР ΔG0 в том случае, если из более сильных окислителя и восстановителя образуются более слабые.
Поэтому, учитывая, что химическая энергия переходит в электрическую, ΔG можно описать уравнением: ΔG0 = -nFΔ0 при Т=298К (ΔG0 т.к. Т=298К)
-n – количество электронов, переносимых в ОВР
F - константа Фарадея (96500 кл/моль) 
Δ0 – стандартный ОВП (или ЭДС)
Зная ΔG0 и Δ0 (ЭДС) можно полностью охарактеризовать ОВР, т.е. направление её протекания и её глубину:
1) Если  Δ0  0, то ΔG0  0,  Кравн 1,   то реакция протекает самопроизвольно в прямом направлении. 
2) Если Δ0 0, то ΔG0 0, Кравн1 – реакция протекает в обратном направлении (с затратой энергии)
3) Если Δ0= 0, ΔG0= 0, К=1, то наступает термодинамическое равновесие (т.е. реакция не будет протекать).
Если концентрация окисленной формы (ОФ) не равна концентрации восстановленной формы (ВФ) и не равна 1 моль/л, 
то  находят по формуле Нернста-Петерса:

 = 0 + RT/nF * lgОФ a / ВФ  b, a, b – коэфф.

5. Теория растворов сильных электролитов. Ионная сила раствора. Коэффициент активности и активность ионов.

В водных растворах сильные электролиты (HCl, NaCl, H2SO4, KOH) полностью диссоциируют. Ионы гидратируются молекулами воды. При этом гидратированные ионы обычно не ассоциируются в молекулы. Поэтому в уравнении электролитической диссоциации сильных электролитов знак обратимости (        ) заменяется знаком односторонней направленности (). Пример: HCl  H+ + Cl- 
Процесс электролитической диссоциации сильного электролита в отличие от диссоциации слабого электролита, нельзя охарактеризовать Кдисс т.к. этот процесс практически необратим, что приводит к зависимости Кдисс от C (концентрации раствора).
Вследствие полной диссоциации число ионов в растворе сильных электролитов всегда значительно больше, чем в растворах слабых электролитов той же концентрации. 
В концентрированных растворах сильных электролитов ионы расположены близко друг к другу и поэтому сильно взаимодействуют между собой. Значительное межионное взаимодействие приводит к тому, что ионы в растворах не вполне свободны, а их движение затруднено. 
Т.о. снижение подвижности ионов уменьшает степень их участия в процессах, протекающих в растворе, создавая эффект уменьшения их концентрации. 
Количественно влияние межионного взаимодействия на поведение иона Xi в растворе сильного электролита характеризуется: 
1) его активностью – a(Xi) 
2)коэффициентом активности - (Xi)

a(Xi) – активность иона – эффективная концентрация иона Xi, соответственно которой он участвует во взаимодействиях, протекающих в растворах сильных электролитов. 
(Xi) – коэффициент активности иона – значение, которое показывает во сколько раз активность иона отличается от его истинной концентрации в растворе сильного электролита. 
a(Xi) связана с его молярной концентрацией уравнением: a(Xi) = (Xi) * C(Xi)
отсюда (Xi) = a(Xi) / C(Xi)
· Если (Xi) = 1 – это означает, что движение ионов не(!) ограничены                      действием электростатических сил и a = C. 
· Если (Xi)  1, то на движение ионов оказывает влияние их  электростатическое взаимодействие и вместо C надо поставить a.
Если (Xi) = 1  a(Xi) = C(Xi)
Если (Xi)  1  a(Xi)  C(Xi) 
(Xi) зависит от:
1. От концентрации этого иона: при  концентрации (Xi) вначале из-за увеличения межионного взаимодействия, а при дальнейшем  концентрации (Xi), т.к. в растворе с высокой концентрацией ионов не хватает воды для полной их гидратации, что резко увеличивает подвижность ионов т.к. они конкурируют между собой за молекулы воды.
2. От температуры: с увеличением t0 (Xi), т.к. возрастает подвижность иона не только за счет увеличения скорости движения всех частиц в растворе, но и в результате частичного разрушения гидратного слоя вокруг него. 
3. От концентрации других ионов: на величину (Xi) влияет общая концентрация всех ионов в растворе. 
В связи с этим Льюис ввел понятие ионной силы раствора сильного электролита – I.
Ионная сила раствора (I) – величина, характеризующая интенсивность электростатического поля всех ионов в растворе, которая равна полусумме произведений молярной концентрации (Ci) каждого иона на квадрат его заряда (i); I определяется в биологических системах содержанием в них сильных электролитов. 
Математическое уравнение ионной силы:  I = 1/2Ci * Zi2 

Биологическое значение:
В биологических системах распространены межионные взаимодействия, которые сильно зависят от I (ионной силы раствора), что сказывается на значениях Кдисс ионогенных  групп биологических субстратов, т.к. они определяются aXi (активностями ионов), а не их концентрациями.
Незначительное повышение I (ионной силы раствора) вызывает изменения степени ионизации белков, нуклеиновых кислот, вследствие чего меняется их конформация, а следовательно, и биологические функции. 

Т.о., ионная сила биологических систем, обусловленная содержанием в них сильных электролитов, влияет не только на химическую активность ионов, но и на биологическую функцию белков и нуклеиновых кислот.
При значительном увеличении ионной силы раствора (I) в нем уменьшается количество свободной воды, не участвующей в гидратации ионов. Т.е. уменьшается активность воды, участвующей в процессе гидратации различных растворенных частиц. Это очень важно для биологических систем, т.к. это приводит к дегидратации белков и нуклеиновых кислот. Потеря гидратной оболочки приводит к снижению функциональной активности этих молекул и старению. 

6. Электрическая проводимость растворов
 
Электрическая проводимость – способность веществ проводить электрический ток под действием внешнего или постоянного электрического поля.
Электрическая проводимость () бывает

Электронная (носители тока                                     Ионная (носители тока –  
электроны – в металлах 	    ионы в электролитах 
(проводники I рода)).                                                 (проводники II рода). Это 
                                                                                      растворы или расплавы. 
Причем электронная проводимость  ионной проводимости. 
В проводниках II типа (электролитах) ионы образуются за счет: 
а) растворителя, 
б) высокой температуры. 
Электрическая проводимость -  - является количественной характеристикой способности растворов проводить электрический ток. 
 бывает:
· Удельная (æ – каппа) выражается в x см-1 или см x м-1.
· Молярная ( эквивалентная) – выражается см*см2/моль. 
Электрическая проводимость (электропроводимость) -  - это величина обратная электрическому сопротивлению проводника (R). 
 = 1/R;
Все биологические жидкости являются водными растворами электролитов.
R – однородного проводника прямо пропорциональна его длине (l) и обратно пропорциональна площади его поперечного сечения (S). 
R = *l/S;  где  - удельное сопротивление, характеризующее природу  
                   проводника.
Математически преобразуем уравнение:  = 1/ R = S/l = (1/)*(S/l)
(S/l) – эти величины отсутствуют в растворе электролита
Поэтому:
1/ = æ, 
где æ (каппа) – удельная электрическая проводимость, т.е. величина обратная удельному сопротивлению, характеризующую природу проводника.  
Поэтому: 
a) У слабых электролитов с увеличением концентрации электропроводимость (æ) увеличивается. При дальнейшем увеличении концентрации степень диссоциации () уменьшается и поэтому æ. 
b) У сильных электролитов вначале с увеличением концентрации появляется релаксационный электрофоретический эффект. 
При релаксационном электрофоретическом эффекте, при увеличении концентрации, у ионов противоположного знака усиливается их взаимодействие и уменьшается движение т.к. каждый ион окружен гидратной оболочкой и электропроводность ионов уменьшается


       


изоэлектрофоретический эффект затрудняет их движение, а релаксационный эффект приводит к тому, что каждый ион гидратирован и их гидратные оболочки тормозят движение иона:



       
       
-молекулярная проводимость растворов – мера электрической проводимости всех ионов, образующихся при диссоциации (1 моль электролита) при данной концентрации.
 равна электрической проводимости такого объема (V, см3) раствора, в котором содержится 1 моль, растворенного электролита, при чем электроды расположены на расстоянии 1 см друг от друга.
Из определения æ и  следует, что они связаны: 
	
	  =
	æ*1000
    С
	


	где С – концентрация (моль/дм3)
	       - молярная электрическая проводимость (См*см2/моль)
	      æ – удельная электрическая проводимость (См/см).
 слабых электролитов меньше, чем   сильных электролитов.
Повышение слабых электролитов при разбавлении растворов связано с увеличением степени диссоциации .
У сильных электролитов с разбавлением   - увеличивается и достигает своего максимального значения т.к. при разведении уменьшается релаксационной электрофоретический эффект.

Биологический значение: релаксационной электрофоретический эффект необходимо учитывать при назначении массивной инфузионной терапии растворами солей (NaCl и KCl), которые являются сильными электролитами. Неконтролируемые поступления растворов этих солей могут приводить к тому, что ионы солей оттягивают на себя молекулы воды от молекул слабых электролитов и тем самым лишают или истончают гидратной оболочки молекулы ВМС. Потеря гидратной оболочки молекул ВМС приводит к коагуляции (слипанию) и в последующим к седиментации (осаждению).

7. Жидкости и ткани организма как проводники
электричества второго рода

Все биологические ткани и жидкости имеют определённую электропроводность, изменяющуюся при патологических процессах.
Высокую электропроводность имеют: кости, желчь, кровь, лимфа.
Хорошую электропроводность имеют: мышцы, сердце, чел. мозг
Среднюю электропроводность имеют: жировая ткань, кожа, кости. В поте ток проходит через протоки потовых и сальных желез и межклеточное пространство эпидермиса.
Очень низкую электропроводность имеет сухой эпидермис.
Поэтому при лекарственном электрофорезе применяют влажные повязки.
Электропроводность биологических жидкостей (мочи, крови) колеблется в узких пределах. Поэтому по уменьшению или увеличению электропроводности биологических жидкостей диагностируют бессимптомный патологический процесс.

Электрохимические процессы в биологических системах.
Процессы жизнедеятельности сопровождаются возникает в организме электрохимических процессов, обеспечивающих обмен веществ, рецепторные и секреторные реакции. Электрохимические превращения в организме можно разделить на две основные группы:
1. Процессы, связанные с переносом ē (электронов) и возникновением окислительных потенциалов, которые делятся на 2 типа:
Первый тип – системы, которые осуществляют транспорт 2ē и 2 Н+.
Второй тип – системы, которые осуществляют транспорт ē.
2. Процессы, связанные с переносом ионов (без изменения их зарядов).
Окислительно-восстановительные потенциалы – электрические потенциалы, возникающие в живых клетках и тканях, например, рецепторные и секреторные реакции, потенциалы сердца и головного мозга. Они являются показателями биоэлектрической активности, определяемых разностью электрических потенциалов между двумя точками живой ткани.
Основными видами окислительно-восстановительных потенциалов являются:
а) мембранный потенциал или потенциал покоя;
б) потенциал действия;
в) постсинаптический потенциал.
Мембранный потенциал (потенциал покоя) регистрируется между наружной и внутренней сторонами мембраны живой клетки. Его наличие обусловлено неравномерным распределением ионов (в первую очередь ионов натрия и калия) между внутренним содержанием клетки (ее цитоплазмой) и окружающей клетку средой. Внутренняя сторона мембраны заряжена отрицательно по отношению к наружной.
Величина мембранного потенциала различна у разных клеток: для нервной клетки она составляет 60-80 мВ, для поперечнополосатых мышечных волокон – 80-90 мВ, для волокон сердечной мышцы – 90-95 мВ. При повреждении клетки, когда нарушается полупроницаемость ее мембраны, в клетку или из нее начинает диффундировать электролит. При этом возникает диффузионный потенциал, который здесь называется «потенциалом действия» (или «потенциалом повреждения»). Величина его может достигать 30-40 мВ, «потенциал повреждения» является устойчивым примерно в течение одного часа.
При уменьшении мембранного потенциала (потенциала покоя) до определенной критической величины (порог возбуждения) возникает потенциал действия.
Потенциал действия является показателем развития процесса возбуждения. Амплитуда потенциала действия у большинства нервных клеток млекопитающих составляет 100-110 мВ, у скелетных и сердечных мышечных волокон – 110-120 мВ. Потенциал действия обеспечивает распространение возбуждения от рецепторов к нервным клеткам, от нервных клеток к мышцам, железам, тканям. В мышечном волокне потенциал действия способствует осуществлению цепи физико-химических и ферментативных реакций, лежащих в основе механизма сокращения мышц.
По уравнению Нернста находят величину заряда мембраны, при которой ионы калия находятся в равновесии.
Em = Ek =
RT
nF
lg
[K+] 
[K+] 
снаружи клетки
внутри клетки
заряд иона металла

Em – мембранный потенциал
Ek – равновесный потенциал для К+
К – газовая постоянная
Т – абсолютная температура
F – число Фарадея
n – заряд иона металла
[К+] снаружи клетки и [К+] внутри клетки – наружная и внутренняя концентрация К+.
Чтобы учесть проникновение других ионов в клетку существует уравнение Нернста-Гольдмана:
Em =
RT
nF
ln
Pk+[K+]вн + PNa+[Na+]вн + PCl-[Cl-]нар
Pk+[K+]нар + PNa+[Na+]нар + PCl-[Cl-]вн


Em – мембранный потенциал
К – газовая постоянная
Т – абсолютная температура
F – число Фарадея
Pk+, PNa+, PCl- - константы проницаемости мембраны для K+, Na+, Cl-
[Na+]нар, [Na+]вн, [Cl-]нар, [Cl-]вн – концентрации K+, Na+, и Cl- снаружи и внутри клетки.
Такое уравнение позволяет установить более тонкую величину потенциала покоя.



















VI. Тесты
1. Окислительно-восстановительными реакциями являются:
1) реакции, при которых происходит перенос электронов;
2) реакции, при которых не происходит перенос электронов;
3) реакции, протекающие без изменения степени окисления;
4) реакции обмена между веществами.
2. В любой окислительно-восстановительной реакции происходит процесс:
1) выделения тепла
2) восстановления
3) поглощения тепла
4) окисления и восстановления
1. Комплексные соединения – это…..
1) простые соединения, состоящие из одинаковых атомов
2) кислые соли, содержащие ионы водорода
3) средние соли-сульфаты, карбонаты
4) сложные соединения, в состав которых входит комплексный ион.
2. Комплексные соединения диссоциируют:
1) как сильные электролиты
2) как слабые электролиты
3) по типу сильных и слабых электролитов
4) совсем не диссоциируют
3. Координационное число у различных центральных ионов комплексообразователей:
1) одинаковое
2) различное
3) равно 2
4) равно 4
4. Заряд комплексного иона может быть:
1) только отрицательным
2) только положительным
3) отрицательным, положительным
4) отрицательным, положительным, нулевым
6. По какому признаку проводится классификация комплексных соединений:
1) по заряду комплексных ионов и природе лигандов
2) по природе центрального иона комплексообразователя
3) по способности к диссоциации внутренней сферы
4) по способности комплексных соединений диссоциировать на внешнюю и внутреннюю сферу




VII. Ситуационные задачи

Задача 1. Комплексные соединения используются в медицине для выведения тяжелых металлов из организма. Объясните механизм, лежащий в основе их детоксикационной функции.

Ответ. Комплексные соединения используются в медицине для выведения тяжелых металлов из организма, так как при введении в организм они связывают ионы тяжелых металлов образуя соединения, центральным атомом которых является ион тяжелого металла. 

Задача 2. Комплексные соединения такие как, этилендиаминтетрауксусная кислота (ЭДТА) и ее соль трилон Б используются для лечения почечнокаменной болезни. На чем основан принцип лечения почечнокаменной болезни этими препаратами?

Ответ. Основным принципом лечения почечнокаменной болезни является растворение камней, за счет извлечения из них ионов кальция комплексообразователями: этилендиаминтетрауксусная кислота (ЭДТА) и ее соль трилон Б.

Задача 3. В медицине электрофорез лекарственных препаратов используется в лечении ожогов, ревматизма, нервно-психических заболеваний. На чем основан принцип применения электрофореза?

Ответ. Биологические жидкости и ткани относят к проводникам второго рода, так как они представляют собой водные растворы электролитов и характеризуются определенной электропроводностью. Это свойство используют для введения лекарственных препаратов с помощью электрофореза. 

Задача 4. Для поведения лекарственного электрофореза через кожу необходимо обязательное использование влажных повязок. Объясните цель использования влажных повязок.

Ответ. Сухой эпидермис имеет самую низкую электропроводность. В коже ток проходит через протоки потовых, сальных желез и межклеточного пространство эпидермиса. Поэтому с целью повышения электропроводности сухого эпидермиса используют влажные повязки для лучшего проникновения лекарственного препарата.
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