	Вопрос 1

Атомно - молекулярное учение. Относительная атомная и молекулярная масса. Моль. Молярная масса. Эквивалент
1.  Все вещества состоят из молекул. Молекула - наименьшая частица вещества, обладающая его химическими свойствами.

 2. Молекулы состоят из атомов. Атом - наименьшая частица химического элемента, сохраняющая все его химические свойства. Различным элементам соответствуют различные атомы.

 3.  Молекулы и атомы находятся в непрерывном движении; между ними существуют силы притяжения и отталкивания.

Химический элемент - это вид атомов, характеризующийся определенными зарядами ядер и строением электронных оболочек. 

Заряд ядра - положительный, по величине равен количеству протонов в ядре или электронов в нейтральном атоме и совпадает с порядковым номером элемента в периодической системе. 

Сумма протонов и нейтронов атомного ядра называется массовым числом A = Z + N.

Изотопы - химические элементы с одинаковыми зарядами ядер, но различными массовыми числами за счет разного числа нейтронов в ядре. Массовое       число®

                                                                                    Заряд  ядра   ®    


Аллотропия - явление образования химическим элементом нескольких простых веществ, различающихся по строению и свойствам.

Простые вещества- молекулы, состоят из атомов одного и того же элемента.

Cложные вещества - молекулы, состоят из атомов различных химических элементов.

Относительная атомная масса (Ar) – масса атома, показывает во сколько раз масса атома данного эл-та тяжелее к 1/12 массы атома углерода 12C. 1 а.е.м = 1,66057 • 10-24 г

Средняя абсолютная масса атома (m) равна относительной атомной массе, умноженной на а.е.м.

Ar(Mg) = 24,312

m (Mg) = 24,312 • 1,66057 • 10-24 = 4,037 • 10-23 г

Относительная молекулярная масса (Mr) - безразмерная величина, показывающая, во сколько раз масса молекулы данного вещества больше 1/12 массы атома углерода 12C.

Относительная молекулярная масса вещества равна  сумме относительных атомных масс всех элементов с учетом индексов.

Примеры.         Mг(B2O3) = 2 • Ar(B) + 3 • Ar(O) = 2 • 11 + 3 • 16 = 70

                         Mг(KAl(SO4)2) = 1 • Ar(K) + 1 • Ar(Al) + 1 • 2 • Ar(S) + 2 • 4 • Ar(O) = 1 • 39 + 1 • 27 + 1• 2 • 32 + 2 • 4 • 16 = 258

Единицей количества вещества является- моль.

Моль - количество вещества, содержащее столько же структурных единиц, сколько содержится в 12 г углерода.

Число Авогадро (NA). Количество частиц в 1 моль любого вещества = 6,02 • 1023. (Постоянная Авогадро).

Пример.   Сколько молекул содержится в 6,4 г серы?

Молекулярная масса серы равна 32 г /моль. Определяем количество г/моль вещества в 6,4 г серы:

n(s) = m(s) / M(s) = 6,4г / 32 г/моль = 0,2 моль

Определим число структурных единиц (молекул), используя постоянную Авогадро NA 

N(s) = n(s) • NA = 0,2 • 6,02 • 1023 = 1,2 • 1023

Молярная масса показывает массу 1 моля вещества (обозначается M).- отношение массы в-ва к кол-ву

M = m / n

Эквивалент – это условная часть моля способное принимать, отдавать  или обменивать 1 моль атомов водорода в реакциях


	Вопрос 3

ОСНОВАНИЯ. КЛАССИФИКАЦИЯ. ПОЛУЧЕНИЕ. Физич. и хим. СВОЙСТВА СВОЙСТВА. 

Основания - это сложные вещества, состоящие из атома металла, связанного с одной или несколькими гидроксогруппами-ОН. Общая формула:   
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                                             Все щелочи сильные электролиты

Различают по гидроксид ОН: однокислотные, двухкислотнные и т.д.

По номенклатуре основания называют гидроксидами:

LiOH -  гидроксид лития 
Ca(OH)2 - гидроксид кальция 

NaOH -  гидроксид натрия 
Cu(OH)2 - гидроксид меди(II)

KOH - гидроксид калия    
Fe(OH)2
 - гидроксид железа(III)

Получение оснований.

Щелочи


(растворимые)

1.Металл+вода
2Na+H2O=2NaOH+H2
                              Ba+2H2O=Ba(OH)2+H2
2.Оксид+вода
Li2O+H2O=2LiOH

                             CaO+H2O=Ca(OH)2
3.Электролиз растворов щелочных металлов 
2NaCl+2H2O=2NaOH+Cl2+H2
Нерастворимые основания 


Соль + щелочь
CuSO4+2NaOH=Cu(OH)2+Na2SO4
Химические свойства оснований. 

Щёлочи
                                        Нерастворимые основания 

        1.Взаимодействие с кислотами 

KOH+HCl=KCl+H2O
            Cu(OH)2+2HCl=CuCl2+2H2O 

        2.Взаимодействие с кислотными оксидами 

2KOH+CO2=K2CO3+ H2O            не характерны 

                3.Действие индикаторов 

лакмус-синяя,                                окраска не изменяется

фенолфталеин-малиновая 
 

                   4.Взаимодействие с амфотерными оксидами 

2KOH+ZnO=K2ZnO2+H2O              не реагируют 

5.Взаимодействие с солями, если образуется малорастворимая соль или малорастворимое основание 

NaOH+CuCl2=Cu(OH)2=2NaCl
    не реагируют

                          6.При нагревании 

не разлагаются (кроме LiOH) 
    Cu(OH)2=CuO+ H2O 

Амфотерные гидроксиды (Al(OH)3, Zn(OH)2, Be(OH)2, Fe(OH)3 и другие. 

Взаимодействуют с кислотами 

Zn(OH)2+2HCl=ZnCl2+2 H2O
          Взаимодействуют с щелочами 

Al(OH)3+NaOH=Na[Al(OH)4



      Главной функцией углерода является формирование разнообразия органических соединений, тем самым обеспечивая биологическое разнообразие, участие во всех функциях и проявлениях живого. Столь существенная физиологическая роль углерода определяется тем, что этот элемент входит в состав всех органических соединений и принимает участие практически во всех биохимических процессах в организме.

	       Окисление соединений углерода под действием кислорода приводит к образованию воды и углекислого газа; этот процесс служит для организма источником энергии.

       Двуокись углерода CO2 (углекислый газ) образуется в процессе обмена веществ, является стимулятором дыхательного центра, играет важную роль в регуляции дыхания и кровообращения.

Применение соединений углерода

В фармакологии и медицине широко используются различные соединения углерода - производные угольной кислоты и карбоновых кислот, различные гетероциклы, полимеры и другие соединения. Так, карболен (активированный уголь), применяется для абсорбции газов и выведения из организма различных токсинов; графит (в виде мазей) - для лечения кожных заболеваний; радиоактивные изотопы углерода - для научных медицинских исследований и

УГЛЕРОД   
Нахождение в природе
Содержание углерода в земной коре 0,1 % по массе. Свободный углерод находится в природе в виде алмаза и графита. Виде соединений: нефть, природный газ, каменный угль, гранит, мрамор, магнезит. В атмосфере и гидросфере находится в виде диоксида углерода СО2, в воздухе 0,046 % СО2 по массе, в водах рек, морей и океанов. Углерод входит в состав растений и животных (~18 %).  В организм человека углерод поступает с пищей (в норме около 300 г в сутки). Общее содержание углерода в организме человека достигает около 21 % (15 кг на 70 кг массы тела). Углерод составляет 2/3 массы мышц и 1/3 массы костной ткани. Выводится из организма преимущественно с выдыхаемым воздухом (углекислый газ) и мочой (мочевина)

АЛЛОТРОПНЫЕ МОДИФИКАЦИИ УГЛЕРОДА. 

алмаз

графит

карбин

sp3-гибридизация, форма тетраэдрические Ϭ -связи прочные, ковалентные, поэтому очень твердый. Бесцветное прозрачное кристаллическое вещ -во

sp2-гибридизация, слоистая структура, большое расстояние и непрочные связи между слоями, поэтому мягкий

Темно-серые кристаллы, с металл. блеском. Хорошо проводит эл. ток

sp-гибридизация

линейный полимер, твердое вещество, обладает полупроволниковыми св-ми.

Получение углерода Получают нагреванием без доступа воздуха из древесины и каменног угля, а также при крекинге метана: CH4=C+2H2


Химические свойства 

восстановитель

1. Взаимодействие с кислородом: C+O2=CO2 

2. Взаимодействие с водой:    С+H2O=CO+H2
3.Восстанавливает металлы из их оксидов:   CuO+C=Cu+CO  -при нагревании

4. С конц. серной и азотной кислотой:  4HNO3+3C=3CO2+4NO+2H2O
окислитель

1С металлами при нагревании с образованием карбидов Ca+2C=CaC2
2 С водородом с образованием углеводородов: H2+C=CH4 

Вопрос 53

АЛЮМИНИЙ
По распространенности в природе алюминий занимает 3 место среди химических элементов (после кислорода и кремния) и первое место среди металлов, составляет более 9% массы земной коры. Он входит в состав силикатов и глин. Из соединений наибольшее значение имеют: Оксид алюминия Al2O3- корунд, сапфир, рубин; бокситы и алюмосиликаты. Получают алюминий путем электролиза Al2O3
ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 

1.С кислородом
4Al+3O2=2Al2O3
2.С галогенами 
2Al+3Cl2=2AlCl3
3.С серой и углеродом при нагревании 
2Al+3S=Al2S3          4Al+3C=Al4C3
4.Алюминотермия- получение металлов стоящ. В ряду напряжения после Al:
8Al+3Fe3O4=4Al2O3+9Fe

5. С водой (после разрушения оксидной пленки) 
2Al+6H2O=2Al(OH)3+3H2
6. Растворяется в щелочах    2Al+2NaOH+6H2O=2Na[Al(OH)4]+3H2
7. Реагирует с кислотами      2Al+6HCl=2AlCl3+3H2
8. С азотной и концентрированной серной кислотами на холоду не реагируют. При нагревании: Al+6H2SO4(конц.)=Al2(SO4)3+3SO2+6H2O                       Al+6HNO3=Al(NO3)3+3NO2+3H2O
СОЕДИНЕНИЯ АЛЮМИНИЯ 

Оксид алюминия Al2O3 - очень твердый (корунд, рубин), тугоплавкий Не растворяется в воде. Получение:2Al(OH)3=Al2O3+3H2O

Свойства: амфотерный оксид
Al2O3+6HCl=2AlCl3+3H2O
Al2O3+2NaOH+3H2O=2Na[Al(OH)4]

Для перевода в растворимое состояние используют сплавление с сухими щелочами с образованием(метаалюминатов):

Al2O3+2NaOH=2NaAlO2

Гидроксид Al(OH)3 Получение:

AlCl3+3(NH3·H2O)=Al(OH)3+NHCl 

Свойства: амфотерное основание 

Al(OH)3+HCl=AlCl3+3H2O

Al(OH)3+NaOH=Na[Al(OH)4]

Амфотерность (двойственность свойств) гидроксидов и оксидов многих элементов проявляется в образовании ими двух типов солей. Например, для гидроксида и оксида алюминия:    а) 2Al(OH)3 + 3SO3 = Al2(SO4)3  + 3H2O
                          Al2O3 + 3H2SO4 = Al2(SO4)3 + 3H2O

б) 2Al(OH)3 + Na2O = 2NaAlO2 + 3H2O (в расплаве)

Al2O3 + 2NaOH(т) = 2NaAlO2 + H2O (в расплаве)

В реакциях (а) Al(OH)3 и Al2О3 проявляют свойства оснóвных гидроксидов и оксидов, то есть они подобно щелочам реагируют с кислотами и кислотными оксидами, образуя соль, в которой алюминий является катионом Al3+., а с щелочами аллюминаты

Напротив, в реакциях (б) Al(OH)3 и Al2О3 выполняют функцию кислотных гидроксидов и оксидов, образуя соль, в которой атом алюминия Al III входит в состав аниона (кислотного остатка) AlО2−.

Сам элемент алюминий проявляет в этих соединениях свойства металла и неметалла. Следовательно, алюминий - амфотерный элемент.

Если амфотерный элемент имеет в соединениях несколько степеней окисления, то амфотерные свойства наиболее ярко проявляются для промежуточной степени окисления.

      Применение соединений алюминия
В медицине используются адсорбирующие, обволакивающие, антацидные, защитные и обезболивающие свойства препаратов содержащих алюминий. Силикат алюминия (белая глина, каолин) и жженые квасцы применяют наружно, как правило, в виде присыпок, мазей и паст при лечении кожных заболеваний. Гидроокись алюминия(Al (OH)  используют внутрь как антацидное средство при язвенной болезни желудка и двенадцатиперстной кишки, острых и хронических гиперацидных гастритах и пищевых отравлениях, в состав большого числа комбинированных антацидов (Маалокс, Гастал, Алмагел). Фосфат алюминия обладает противоязвенным, адсорбирующим, обволакивающим действием, снижает кислотность желудочного сока.

И все же ПРИ ДЛИТЕЛЬНОМ ИСПОЛЬЗОВАНИИ препаратов, содержащих соединения алюминия, могут развиваться нежелательные реакции. Дело в том, что эти препараты в тонком кишечнике образуют нерастворимые соли фосфорной кислоты, что приводит к нарушению всасывания фосфатов в кровь и развитию гипофосфатемии, которая проявляется мышечной слабостью и недомоганием. Продолжительное применение алюминий - содержащих антацидов и вовсе может быть причиной развития острого дефицита фосфатов, чреватого остеомаляцией и остеопорозом. Здесь, впрочем, стоит сказать, что во избежание этой проблемы ряд компаний выпускает антацидные препараты, в которых действующим компонентом выступает не гидроксид, а фосфат алюминия (Фосфалюгель, Альфогель и др.).

Нерациональный прием этой подгруппы препаратов чреват поражением и других систем органов:  - может стать причиной нарушения кроветворения; 

- при постоянном использовании алюминий – содержащих антацидов способны вызвать нарушение его перистальтики кишечника; 

-  может привести к возникновению или обострению уже имеющейся почечной   недостаточности. 

   Самым тяжелым поражением при длительном и бесконтрольном использовании препаратов на основе соединений алюминия является энцефалопатия. 
Вопрос 54

ЩЕЛОЧНЫЕ МЕТАЛЛЫ.  К щелочным металлам относятся элементы первой группы, главной подгруппы: литий, натрий, калий, рубидий, цезий, франций. 
Нахождение в природе

NaCl - поваренная соль (каменная соль), галит , Na2SO4· 10H2O - глауберова соль, NaNO3 - чилийская селитра, Na3AlF6 – криолит, Na2B4O7· 10H2O – бура, KCl - сильвин 

На внешнем электронном слое находится по одному электрону ns1. В соединениях проявляют всегда степень окисления +1

ПОЛУЧЕНИЕ

Т.к. щелочные металлы - это самые сильные восстановители, их можно восстановить из соединений только при электролизе расплавов солей: 2NaCl=2Na+Cl2
                                                                                    на катоде:  Na++e=Na

                                                                                    на аноде:2Cl--e=Cl2
 ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА 

1.С кислородом (Rb, Cs - самовоспламеняются) 2Na+O2=Na2O2;      2K+2O2=K2O4 (пероксиды)

                                                                               4Li+O2=2Li2O (оксид лития) 

2.С галогенами       2Na+Cl2=2NaCl

3.С серой при нагревании     2Li+S=Li2S (сульфид) 

4.Литий взаимодействует с азотом        6Li+N2=2Li3N ( нитрид) 

5.С водородом при нагревании 
2Na+H2=2NaH (гидрид) 

6.С водой 
2Na+2H2O=2NaOH+H2
7. с кислотами

 СОЕДИНЕНИЯ ЩЕЛОЧНЫХ МЕТАЛЛОВ

Щелочные металлы - самые сильные восстановители, их ионы не проявляют окислительных свойств 

Гидроксиды(едкие щелочи) - твердые кристаллические вещества, хорошо растворимые в воде, типично ионные соединения, сильные основания.

NaOH-едкий натр, каустическая сода 

KOH-едкое кали

Получение:

1.Электролиз водного раствора NaCl:   катод: 2H2O+2NaCl=2NaOH+Cl2+H2


Соли - типично ионные соединения, хорошо растворимы в воде, кроме некоторых солей лития. Если соль образована слабой кислотой,то соли гидролизуются.

Na2CO3 10H2O - кристаллическая сода 

Na2CO3 - кальцинированная сода 

NaHCO3 - питьевая сода 

Применение соединений щелочных металлов в медицине и фармации
Применение соединений лития
Медицинское применение соединений лития ограничено. Соли лития (лития карбонат, лития оксибат, литонит и др.) используются при лечении маниакально-депрессивных психозов. В последние годы появились сведения об эффективности препаратов лития при лечении новообразований, сахарного диабета и алкоголизма

Препараты натрия в медицине

В медицине хлористый натрий применяют в виде изотонического 0,9% раствора при обезвоживании организма, как дезинтоксикационное средство, а также для промывки ран, глаз и слизистой оболочки носа. 

     Хлористый натрий используется для поднятия осмотического давления крови, а в виде гипертонического 3-5% раствора – в  хирургии, для очищения ран, при чрезмерно развившихся грануляциях, перед операциями пересадки кожи. 

Гипертонический 10% раствор применяют внутривенно при легочных, желудочных, кишечных кровотечениях, а также для усиления диуреза (осмотический диурез) и в качестве полоскания при заболеваниях горла. 

В послеоперационном периоде 2-5% раствор назначают в микроклизмах при атонии кишечника и для промывания желудка при отравлении нитратом серебра.

Применение соединений калия
В медицине применяют несколько солей калия в качестве мочегонных и слабительных средств (азотно-натриевая соль, винно-калиевая, уксусно-калиевая соль); широко используются йодистый, бромистый, марганцовокислый калий, аспарагинат, оротат, хлорид калия и другие соединения.

Применение соединений цезия
На основе соединений цезия созданы эффективные лекарственные препараты для лечения язвенных заболеваний, дифтерии, шоков, шизофрении.

Применение соединений рубидия
в связи со своим нейротропным действием,  соли рубидия использовали для укрепления нервной системы, рубидия в лечении многих заболевания нервной и мышечной систем

Вопрос 55

ЩЕЛОЧНОЗЕМЕЛЬНЫЕ МЕТАЛЛЫ. Нахождение в природе. ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА. Применение в медицине и фармации.
К главной подгруппе второй группы относятся металлы: бериллий, магний, кальций, стронций, барий, радий. 

Нахождение в природе
Встречаются в природе только в виде соединений - силикатов, алюмосиликатов, карбонатов, фосфатов, сульфатов и т.д.. Важнейшие минералы: MgCO3 - магнезит, CaCO3 - мел, мрамор, известняк, CaSO4·2H2O - гипс, CaF2 -флюорит, 3Ca3(PO4)2·CaF2 - фторапатит. 

Физические свойства металлов
 


Бериллий 


Магний Mg


Кальций Ca

Стронций Sr

Барий Ba


Радий Ra

Степени окисления 

+2

+2

+2

+2

+2

+2

Окраска пламнеи 

тёмно-оранжевая
тёмно-красная

светло-зелёная

Тёмно красная

на внешнем энергетич. уровне находится два электрона s2. При растворении в воде образуют щелочи.

эритроцитов в депо. Эти изменения происходят при анемиях, кроме тех, которые являются железодефицитными. Истинное увеличение количества общего железа в организме наблюдается у пациентов с гемохроматозом, трансфузионным гемосидерозом или, редко, после чрезмерного длительного приема препаратов железа.
      Применение соединений железа

  В медицине препараты на основе различных солей двух и трехвалентного железа, а также железосодержащие БАД, применяются для восполнения относительного или абсолютного дефицита железа - беременность, лактация, кровопотери, периоды роста и развития. Основное назначение препаратов содержащих железо – профилактика и терапия железодефицитных состояний, главным образом при лечении железодефицитных (гипохромных) анемий и хронических постгеморрагических анемий. 

Разработаны многочисленные комплексные препараты для усиления всасывания железа из желудочно-кишечного тракта, улучшения синтеза железосодержащих метаболитов (в т.ч., гемоглобина), стимуляции эритропоэза и т.д. 

Вопрос 57

МАРГАНЕЦ.
Распространённость в природе 

Марганец — 14-й элемент по распространённости на Земле, а после железа — второй тяжёлый металл, содержащийся в земной коре. Марганец, рассеянный в горных породах вымывается водой и уносится в Мировой океан. При этом его содержание в морской воде незначительно, а в глубоких местах океана его концентрация возрастает до 0,3 % (в нижних слоях океана, формируя так называемые железо-марганцевые конкреции на дне, в которых количество марганца может достигать 45 % (также в них имеются примеси меди, никеля, кобальта). Такие конкреции могут стать в будущем источником марганца для промышленности.

Получение:        Алюмотермия:   3MnO2 + 4Al = 2Al2O3 + 3Mn 
Химические свойства 

Характерные степени окисления марганца: +2, +3, +4, +6, +7 

1. Mn – металл средней активности, в ряду напряжений стоит до водорода и растворяется в соляной и серной кислотах Mn + 2HCl → MnCl2+ + H2↑

2. Порошкообразный марганец сгорает в кислороде (Mn + O2 → MnO2). 

3. Марганец при нагревании разлагает воду, вытесняя водород (Mn+2H2O→(t) Mn(OH)2 + H2↑), 

4. С разбавленной азотной кислотой: 3Mn + 8HNO3 → 3Mn(NO3)2 + 2NO↑ + 4H2O
5.  С концентрированной серной кислотой:     Mn + 2H2SO4 → MnSO4 + SO2↑ + 2H2O

6 Реагирует с неметаллами:     Mn + S = MnS

В щелочном растворе марганец устойчив.

Марганец образует следующие оксиды: MnO, Mn2O3, MnO2, MnO3 (не выделен в свободном состоянии) и марганцевый ангидрид. Mn2O7
Биологическая роль и содержание в живых организмах

Марганец содержится в организмах всех растений и животных, хотя его содержание обычно очень мало, порядка тысячных долей процента, он оказывает значительное влияние на жизнедеятельность, то есть является микроэлементом. Марганец оказывает влияние на рост, образование крови и функции половых желёз. Особо богаты марганцем листья свёклы - до 0,03 %, а также большие его количества содержатся в организмах рыжих муравьёв — до 0,05 %. Некоторые бактерии содержат до нескольких процентов марганца.

Применение соединений марганца

В медицине в качестве антисептического средства широко применяют марганцовокислый калий, в виде водных растворов для полосканий, спринцеваний, смазывания язвенных и ожоговых поверхностей, промываний мочевого пузыря и мочевыводящих путей. 

В последние годы органические соединения марганца используются в минерально-витаминных комплексах, БАД к пище, для лечения и профилактики различных заболеваний (в назальных спреях при лечении аллергического ринита). 

Радиоактивные изотопы марганца применяют в исследовательских целях.

Вопрос 58

       Кобальт 

Нахождение в природе

Кобальт входит в состав более 30 минералов. Как правило, кобальту в природе сопутствуют его соседи по 4-му периоду - никель, железо, медь и марганец. В морской воде приблизительно -10 % кобальта.

Химические свойства: В простых соединениях у кобальта наиболее устойчива степень окисления +2, в комплесных – +3.

      1. Он легко растворяется в кислотах - окислителях и медленно в обычных кислотах:

Co + 2HCl = CoCl2 + H2
2. При нагревании кобальт реагирует с галогенами. фтором с хлором и бромом

Водные растворы солей кобальта (II) обычно окрашены в розовый цвет.

Гидроксид кобальта (II) 

1. Образуется при действии щелочей на соли кобальта (II):

      CoSO4 + 2KOH = K2SO4 + Co(OH)2
2. На воздухе розовый осадок Co(OH)2 постепенно буреет, превращаясь в гидроксид кобальта (III):    4Co(OH)2 + O2 + 2H2O = 4Co(OH)3
Сo(OH)2 - слабое основание, растворимое в сильных кислотах: Co(OH)2 + 2HCl = CoCl2 + 2H2O
При прокаливании Co(OH)2 образует оксид кобальта (II) CoO:    Co(OH)2 = CoO + H2O

Cоединения кобальта склонны к комплексообразованию (координационное число=6):

Co(OH)2 + 6NH3=[Co(NH3)](OH)2
Биологическая роль 
Кобальт относится к числу микроэлементов, то есть постоянно присутствует в тканях растений и животных. Входя в молекулу витамина В12 (кобаламина), кобальт участвует в важнейших процессах животного организма кроветворении, функциях нервной системы и печени, ферментативных реакциях. В организме среднего человека (масса тела 70 кг) содержится около 14 мг кобальта. Суточная потребность составляет 0,007-0,015 мг, ежедневное поступление с пищей 0,005-1,8 мг. Однако избыток кобальта для человека вреден. ПДК пыли кобальта в воздухе 0,5 мг/м3, в питьевой воде допустимое содержание солей кобальта 0,01 мг/л. Токсическая доза 500 мг. 

Кобальт входит в состав инсулина. 

Кобальт способен избирательно угнетать дыхание клеток злокачественных опухолей и тем самым, конечно, их размножение. 

Специфическим достоинством кобальта считают его способность в два-четыре раза интенсифицировать противомикробные свойства пенициллина.

Применение соединений кобальта

- Содержащий кобальт витамин B 12 (цианокобаламин) - используют при лечении анемий: постгеморрагических и железодефицитных, вызванных токсическими и лекарственными веществами, апластических у детей. Этот витамин также применяется при лечении заболеваний нервной системы и кожных болезнях. 

- Хлористый кобальт, в виде 20% раствора, используется при лечении гипертонической болезни. 

Радиоактивные изотопы кобальта применяются в радиоизотопной диагностике и для лучевой терапии ( 60 Со)
Вопрос 60

        ЦИНК.
Цинк - металл серебристо-белого цвета. В соединениях проявляет только одну степень окисления +2;  соединения цинка неокрашены.
-Химическая активность уменьшается с увеличением атомной массы 

-Хорошие комплексообразователи (в отличие от элементов главной подгруппы).

Химические свойства

 1. цинк растворяется в   разбавленных кислотах и щелочах

Zn + 2НCl = ZnCl2 + H2 
Zn + H2SO4(разб) = ZnSO4 + H2 

Zn + 2NaOH + 2H2O = Na2[Zn(OH)4] + H2
Цинк не разлагает воду, т.к. в водном растворе он быстро покрывается защитной пленкой оксида, которая предохраняет его от коррозии.

2. Цинк - сильный восстановитель и вытесняет менее активные металлы (стоящиедо  до H2 в ряду напряжений) из растворов их солей     Zn + CuSO4 = ZnSO4 + Cu

3.Оксид цинка проявляет амфотерный характер, растворяясь как в кислотах, так и в растворах щелочей:

ZnO + H2SO4 = ZnSO4 + H2O
Гидроксид  цинка   также проявляет амфотерные свойства. Он нерастворим в воде, но растворяется в кислотах и щелочах;

Zn(OH)2 + 2HCl = ZnCl2 + 2H2O 

Zn(OH)2 + 2NaOH = Na2[Zn(OH)4]
     Сульфат цинка ZnSO4 как антисептическое средство входит в состав глазных капель.

 Оксид цинка применяют как вяжущее, подсушивающее и дезинфицирующее средство при кожных заболеваниях

Использовани неорганических веществ в медицине.

Галогены: 

- Фтор в виде фторапатита Са5(РО4)3F содержится в зубах, костях, а в виде соединений NaF, SnF2 входит в состав зубных паст.

- Хлор в составе NaCl — один из основных компонентов плазмы крови. Раствор NaCl 0,9% (физиологический раствор), используют для инъекций.

      Раствор хлороводородной кислоты применяют при лечении заболеваний желудочно-кишечного тракта (гастрит, панкреатит). Соляная кислота выполняет пищеварительную и бактерицидные функции в желудке.

- Бром необходим для производства лекарственных препаратов. Например, бромид натрия и бромид калия используют для приема внутрь с целью восстановления сбалансированного соотношения процессов возбуждения и торможения в головном мозге.

- Иод применяют в медицине в виде 10%-ный раствора иода в этиловом спирте, превосходного антисептического и кровоостанавливающего средства. Иод участвует в образовании гормона щитовидной железы, влияющего на обмен веществ в организме, деятельность нервной системы.

     Иодид натрия и иод калия применяют для профилактики и лечения эндемического зоба, для профилактики атеросклероза.

     -  При изучении подгруппы кислорода можно отметить, что кислород широко используют в медицинской практике при лечении легочных и сердечных заболеваний, для поддержания жизни больных с затрудненным дыханием (кислородные подушки, барокамеры, «кислородный коктейль»). Кислород используют в кислородно-дыхательных аппаратах (на военных подводных судах, при высотных полетах военных летчиков, при проведении подводных работ).

 - Озон — сильный окислитель, проявляющий дезинфицирующее и бактерицидные свойства.

       В малых дозах озон оказывает стимулирующее действие на организм человека: повышает устойчивость к действию токсичных веществ, уровень гемоглобина в крови, иммунобиологическую защиту, улучшает работу легких, нормализует артериальное давление. Озоновый слой (90% озона сосредоточено на высоте 10-50 км) спасает человека и животных, поглощая избыток ультрафиолетовых лучей, вредно влияющих на все живое.

      В высоких концентрациях озон токсичен, оказывает резко выраженное раздражающее действие на верхние дыхательные пути, бронхи и легкие, задерживает синтез витамина D, вызывает чувство усталости, головную боль, воспаление слизистых оболочек глаз, носа, кровотечение из носа.

- Сера.     На кожу сера действует антипаразитарно, поэтому ее широко применяют в виде 30 %-ных мазей при лечении кожных заболеваний (экзема, лишай, чесотка).
      Сероводородную воду (раствор сероводорода в воде) применяют в медицине для лечения ревматизма и кожных заболеваний.

      Широко используют в медицине соли серной кислоты: Na2SО4 • 10Н2О (глауберова соль) и MgSО4 • 7Н2 О (горькая соль) - как слабительное; CaSО4 • 2Н2О (гипс) - гипсовые повязки; CuSО4 • 5Н2О (медный купорос) — вяжущее и антисептическое средство.

- Азот  применяют в медицине как хладоагент в криотерапии.

     Нашатырный спирт (10%-ный водный раствор аммиака) используют в качестве лекарственного средства при обмороке

     Хлорид аммония NH4C1 — диуретик и отхаркивающее средство.

 Нитрат серебра (ляпис) наряду с противомикробными свойствами в малых концентрациях (до 2 %) обладает вяжущим, а в больших (5 % и более) — прижигающим действием. Его применяют при лечении кожных язв, а также при поражениях слизистых оболочек глаз (конъюнктивит) и гортани (ларингит), используют для прижигания бородавок.

 Оксид азота(I) N2O — «веселящий газ» в смеси с кислородом (80% N2O и 20% O2) применяют как анестезирующее средство.


	Вопрос 2

ОКСИДЫ. КЛАССИФИКАЦИЯ. ПОЛУЧЕНИЕ. Физич. и хим. СВОЙСТВА. 

Оксиды - это сложные вещества, состоящие из двух химических элементов, один из которых кислород, со степенью окисления -2. 

Формула   Название
                 Формула   Название

CO
     оксид углерода ( II )       Fe2O3       оксид железа (III ) 

NO
     оксид азота ( II )
     CrO3
      оксид хрома (VI ) 

N2O5    
     оксид азота (V )
      Mn2O7    оксид марганца (VII )

Классификация оксидов.

Различают солеобразующиеи несолеобразующие
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Определения типа оксида:

1. К основным оксидам относятся: Металлы, если валентность в оксиде  I-II групп (кроме цинка и бериллия, олово).

2. К кислотным оксидам относят: Все неметаллы, а также металлы с валентностью V, VI, VII 

3. К амфотерным относятся: металлы I II, IV, - а также цинк и бериллий

Основным оксидам соответствуют основания, кислотным-кислоты Т.е. характер свойств оксидов в первую очередь зависит от степени окисления. Например оксиды хрома CrO(+2 - основный)->Cr2O3(+3 - амфотерный)->CrO3(+6 - кислотный). 
Химические свойства оксидов.
Основные



Кислотные

Амфотерные

Основным оксидам соответствуют основания.

1.Взаимодействие с водой → щелочь (оксиды щелочных и щелочноземельных мет.) 

CaO+H2O=Ca(OH)2
2. с кислотами → соль и вода
AI2O3+6HCl=2AlCl3+3H2O

3.С кислотными и амфотерн. оксидами  → соль   CaO+CO2=CaCO3
           Li2O+Al2O3=2LiAlO2
Кислотным оксидам соответствуют кислоты.

1 Взаимодействуют с водой → кислота   SO3+H2O=H2SO4
2.Со щелочами → соль и вода
NaOH+SiO2=Na2SiO3+H2O

3.С основными и амфотерными оксидами → соль
SiO2+CaO=CaSiO3
Al2O3+3SO3=Al2(SO4)3
Амфотерные (ZnO, Al2O3,Cr2O3,MnO2 )

1.Взаимодействуют как с кислотами, так и с основаниями.

ZnO+2HCl=ZnCl2+H2O

ZnO+2NaOH+H2O=Na2[Zn(OH)4]

2.Реагируют с основными и кислотными оксидами 

ZnO+CaO=CaZnO2

ZnO+SiO2=ZnSiO3

Получение оксидов.

Окисление кислородом 

 

простых веществ  2MgO +O2=2MgO
сложных веществ 2H2S+3O2=2H2O+2SO2
Разложение

Солей( гнитратов и корбанатов) СaCO3=CaO+CO2
нагреванием оснований 

Cu (OH)2=CuO+H2О

нагреванием кислородсодержащих кислот           H2SO3=H2O+SO2
нагреванием высших оксидов 4CrO3=Cr2O3+3O2
Окисление низших оксидов

4FeO+O2=2Fe2O3
Вопрос 7

Законы стехиометрии. Закон эквивалентов
Стехиометрия включает в себя законы Авогадро, постоянства состава, кратных отношений, Гей-Люссака, эквивалентов и сохранения массы.

Закон сохранения массы веществ: Масса реагирующих веществ равна массе продуктов реакции.

В химической реакции число взаимодействующих атомов остается неизменным, происходит только их перегруппировка с разрушением исходных веществ.

Коэффициенты перед формулами химических соединений называются стехиометрическими.

Закон постоянства состава (Ж. Пруст): Химическое соединение, имеющее молекулярное строение, независимо от метода получения характеризуется постоянным составом.

Закон кратных отношений (Д. Дальтон): Если два элемента образуют между собой несколько молекулярных соединений, то масса одного элемента, приходящаяся на одну и ту же массу другого, относятся между собой как небольшие целые числа.

Закон эквивалентов (И. Рихтер в 1793 г): Все вещества реагируют между собой в эквивалентных количествах.

Химический эквивалент – это условная часть моля способное принимать, отдавать  или обменивать 1 моль атомов водорода в реакциях 

закона эквивалентов: массы (объемы) реагирующих между собой веществ пропорциональны их молярным массам эквивалентов (объемам эквивалентов). 
 Сн = ύ экв/Ѵр-ра

Молярная масса эквивалента вещества — масса одного моля эквивалентов, равная произведению фактора эквивалентности на молярную массу этого вещества. 
M экв(оксида) = М оксида/(число атомов кислорода·2); 

Например: m экв(Fe2O3) = М(Fe2O3)/(3·2) = 160/6 = 26,7 г/моль;

M экв(основания) = М основания/кислотность основания;

 m экв(Ca(OH)2) = M(Ca(OH)2)/2 = 74/2 = 37 г/моль;

M экв(кислоты) = М кислоты/основность кислоты;

M экв(H2SO4) = M(H2SO4)/2 = 98/2 = 49 г/моль;

M экв(соли) = М соли/(число атомов металла·валентность металла).

M экв(Al2(SO4)3) = M(Al2(SO4)3) = 342/2 = 171 г/моль;
Можно отметить, что в большинстве случаев кислотность основания равна числу гидроксильных групп в формуле основания, а основность кислоты равна числу атомов водорода в формуле кислоты.

Закон Авогадро: В равных объемах любых газов, взятых при одинаковых условиях, содержится одинаковое число молекул.

Одинаковое число молекул любых газов при одинаковых условиях занимают одинаковый объем.

Число Авогадро – число частиц в моле любого вещества; NA = 6,02∙1023 моль–1.

Молярный объем – объем моля любого газа при нормальных условиях; равен 22,4 л∙моль–1.

Давление Р=101,325 кПа; т-ра- 273 К
Химические свойства солей
CaCO3=CaO+CO2
Fe+CuSO4=FeSO4+Cu
 AgNO3+NaCl=AgCl↓+NaNO3
CuSO4+2NaOH=Cu(OH)2↓+Na2SO4
Na2CO3+2HCl=2NaCl+H2O+CO2↑

Разложение при прокаливании    

Cоль + металл (каждый предыдущий металл вытесняет последующий)

Соль + соль→ одна нерастворим соль

Соль + щелочь, если образ нерастворимое основание                        

Соль + кислота, если образуется газ или остаток

Вопрос 6

 Основные классы химических соединений и связь между ними.
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Деление веществ на классы достаточно условно. Например, мы знаем, что кислоты подразделяются на одно-, двух- и трехосновные, но их обычно не выделяют в отдельные классы соединений. Точно также не являются отдельными классами сильные и слабые кислоты. Это же справедливо и для оснований. Между классами существует важная связь, которую называют генетической. Эта связь заключается том, что из веществ одного класса можно получить вещества других классов. Существует два основных пути генетических связей между веществами: один из них начинается металлами, другой – неметаллами.

Например, сульфат кальция CaSO4 можно получить либо из металла кальция, либо другим путем – из неметалла серы:
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ВОПРОС 8

Ядро как динамическая система протонов и нейтронов. Изотопы 

Ядра всех атомов данного элемента имеют одинаковый заряд, т.е., содержат одинаковое число протонов. Число протонов в ядре соответствует порядковому номеру химического элемента. Так если в ядре атома один протон, то это химический элемент с порядковым номером 1, то есть водород (Н). Заряд ядра атома водорода равен +1. Если в ядре атома 2 протона, то заряд ядра равен +2, химический элемент – гелий (He), в ядре три протона, ядро атома имеет заряд ядра +3, его порядковый номер равен трем и это, литий (Li)  Кроме протонов, в состав ядра большинства атомов входят нейтроны, не несущие никакого заряда. Вычисляется по формуле  n0 = Ar - p Электроны, протоны и нейтроны являются главными "строительными деталями" атомов и называются субатомными частицами.

Изотопами - вещества, состоящие из атомов с одинаковым зарядом ядра (то есть с одинаковым числом протонов), но с разным числом нейтронов в ядре. Изотопы отличаются друг от друга только массовым числом. Все элементы состоят из одного или нескольких изотопов
Вопрос 15

Полярность связи. Дипольный момент. Электроотрицательность. Степень окисления. Координационное число. Валентность. Ковалентность атома.
Полярность молекулы определяется разностью электроотрицательностей атомов. Полярность связи выражается через смещение электронной пары к более электроотрицательному атому. Полярность связи может быть выражена через ее дипольный момент μ, равный произведению элементарного заряда на длину диполя *) μ = e ∙ l. Диполь – система из двух равных, но противоположных по знаку зарядов, находящихся на единичном расстоянии друг от друга. Дипольный момент измеряется в кулон-метрах (Кл∙м) или в дебаях (D); 1D = 0,333∙10–29 Кл∙м. 

Электроотрицательность - это способность атомов данного химического элемента оттягивать к себе электроны другого атома. В периоде Э. возрастает, а в подгруппе уменьшается.

Сте́пень окисле́ния—устойчивый заряд атома в соединении, вычесленный исходя из предположения, что соединение состоит из ионов. Степени окисления могут иметь положительное, отрицательное или нулевое значение, причём знак ставится перед числом:-1, -2, +3, в отличии от заряда иона, где знак ставится после числа.

При определении степеней окисления необходимо использовать следующие правила:

1.Элемент в простом веществе имеет нулевую степень окисления;

2.Все металлы имеют положительную степень окисления;

3.Бор и кремний в соединениях имеют положительные степени окисления;

4.Водород имеет в соединениях степень окисления (+1).Исключая гидриды (соединения водорода с металлами главной подгруппы первой-второй групп, степень окисления -1, например Na+H- );

5.Кислород имеет степень окисления (-2),за исключением соединения кислорода со фтором O+2F-2 и в перекисях( Н2О2- степень окисления кислорода (-1);

6.Фтор имеет степень окисления (-1)

Степени окисления 

Элементы 

+1
 

+2

      -3

Li, Na, K, Rb, Cs, Ag, H (кроме гидридов)

 Be, Mg, Ca, Sr, Zn, Cd, Ba

 Al, B 
F,{Cl, Br, I-если соединены с  H  или металлами}
O,{ S, Se, Te-в соединениях с водородом и металлами

{N, P, As}-в соединениях с водородом и металлами

Координационное число — общее число нейтральных молекул и ионов, связанных с центральным ионом в комплексе; 
Валентность — это способность атомов отдавать или присоединять определенное число электронов. В соединениях, образованных при помощи ионных связей, валентность атомов определяется числом присоединенных или отданных электронов. В соединениях с ковалентными связями валентность атомов определяется числом образовавшихся «общих» электронных пар

Вопрос 12
Природа и параметры химической связи. Длина связи. Энергия связи. Валентный угол.
Длина связи (нм)– это межьяжъядерное расстояние. Чем больше длина связи, тем меньше ее энергия.

Энергией связи – кол-во энергии, которое  необходимо для разрыва ковалентной связи. Таким образом, при образовании химической связи энергия выделяется, при ее разрыве − поглощается. 

Направление ковалентных связей характеризуется валентными углами - углами между линиями, соединяющими связываемые атомы. Совокупность длин связей и валентных углов в химической частице определяет ее пространственное строение. 

Вопрос 13,14

Типы химических связей. Обменный и донорно-акцепторный механизм образования связи.
Ковалентная связь – Осуществляется за счет электронной пары, принадлежащей обоим атомам. Различают: Обменный механизм - каждый атом дает по одному неспаренному электрону в общую электронную пару и донорно-акцепторный механизм-  один атом (донор) предоставляет электронную пару, а другой атом (акцептор) предоставляет для этой пары свободную орбиталь; 

[image: image17.png]o =
H + He H ) Obmermmi
e —
obpazopanmt
.e KoBaie HTHOH CBAI N
.
e Cl .
os
H
|
+ . .
HY  + NH3 —=  HIN
] 6) Tomopao-
W ane ITopHEH
Mexanms M obpazosanma
KOBale HTHOH CBA3H
BF3 + oNF3 —=  BF3iNF3




Если электронная плотность расположена симметрично между атомами, ковалентная связь называется неполярной. В образовании ковалентной неполярной связи участвуют атомы одного и того же эл-та неметалла. Такой тип связи хар-ен для газообразных в-в H2, O2, N2, Cl2 и др

Ковалентная связь может быть образована атомами разных элементов называется полярной. Полярность связи тем больше, чем больше разность электроотрицательностей атомов, такая ковалентная связь существует в молекулах H2O, NF3, CO2.

Ионная связь – это связь, возникающая м/у ионами в результате электростатического притяжения разноименно заряженных ионов. Она образуется м\у атомами эл-тов, электроотрицательности которых резко отличаются. В образовании ионной связи принимают участие атомы типичных металлов и типичных неметаллов. Образовании связи происходит за счет полного пререхода электрона с атома металла на атом неметалла.

 Ионы - это электрически заряженные частицы, образующиеся из нейтральных атомов или молекул путем отдачи или присоединени электронов.При отдаче электронов образуется положительно заряженный ион-катион, при присоединении-отрицательный-анион. 

За счёт смещения электронов от водорода к хлору атом хлора заряжается частично отрицательно, водорода-частично положительно. Ионная связь ненаправленная и не насыщаемая.

Металлическая связь- эта связь характерна для металлов в кристаллической решетке. Важная особенность – валнтных электронов меньше, чем свободных орбиталей.

       ν — количество растворённого вещества, моль;
      [image: image18.png]


где:    V — общий объём раствора, л;

      z — фактор эквивалентности.(показывает во сколько моль ˃, чем эквивалентность)

Титр раствора — масса растворённого вещества в 1 мл раствора.
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, где:    m1 — масса растворённого вещества, г;

                            V — общий объём раствора, мл;

титр раствора показывает, какой массе определяемого вещества (в граммах) соответствует 1 мл титрованного раствора.

Эквивалентная масса (молярная масса эквивалента вещества)

эквивалент вещества - это такое количество химического вещества, которая реагирует с 1 г водорода или вытесняет такое же количество водорода из его соединений. 

m экв (оксида) = Мr оксида / (число атомов кислорода·2);          
 m экв (Fe2O3) = М(Fe2O3)/(3·2) = 160/6 = 26,7 г/моль;

m экв (основания) = Мr основания / кислотность основания;      
 mэкв (Ca(OH)2) = M(Ca(OH)2)/2 = 74/2 = 37 г/моль;

m экв(кислоты) = Мr кислоты / основность кислоты;               
 m экв (H2SO4) = M(H2SO4)/2 = 98/2 = 49 г/моль;

m экв(соли) = Мr соли/(число атомов металла·валентность металла). 

m экв (Al2(SO4)3) = M(Al2(SO4)3) = 342/2 = 171 г/моль;

Кислотность основания равна числу гидроксильных групп в формуле основания, а основность кислоты равна числу атомов водорода в формуле кислоты.

Вопрос 21
Тепловой эффект реакции и энтальпия системы как функция ее состояния.  Энтальпии образования вещ-в

Образование в ходе химической реакции новых веществ сопровождается разрывом одних хим. связей и образованим других. Разрушение и образование хим. связей сопровождается затратами энергии. Если сумма энергий разрушения связей ˂ суммы энергии вновь образованных связей, то энергия выделяется в виде теплоты, т.е. химическая форма энергии преобразуется в тепловую. Таким образом, химические реакции сопровождаются тепловыми эффектами.

Тепловой эффект - количество теплоты, выделившееся или поглощенное химической системой при протекании в ней химической реакции. Тепловой эффект обозначается символами Q или ΔH (Q = –ΔH). Его величина соответствует разности между энергиями исходного и конечного состояний реакции: ΔH = Hкон. – Hисх. =  Eкон. – Eисх. 

Тепловую энергию, затраченную или выделевшуюся при образовании вещ-в называют энтальпией. Энтальпия образования простых веществ равна нулю (значение стандатной энтальпии ΔH 298)

Вопрос 22

Термохимические уравнения. Закон Гесса
Термохимические эффекты можно включать в химические реакции. Химические уравнения в которых указано количество выделившейся или поглощенной теплоты, называются термохимическими уравнениями.

Реакции, сопровождающиеся выделением тепла в окружающую среду проявляют положительный тепловой эффект называются экзотермическими. 

Реакции, сопровождающиеся поглощением тепла с отрицательным тепловым эффектом называются эндотермическими. 

      Закон Гесса: тепловой эффект хим. реакции зависит только от вида (природы) и состояния
исходных веществ и конечных продуктов, но не зависит от пути протекания процесса (промежуточных стадий.) Стандартные изменения энтальпии хим. реакции равно сумме стандартных энтальпий образования исходных вещ-в.
Вопрос 20

СПОСОБЫ ВЫРАЖЕНИЯ КОНЦЕНТРАЦИИ РАСТВОРОВ
Массовая доля — отношение массы растворённого вещества к массе раствора. Массовая доля измеряется в долях единицы. 
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Раствор состоит из растворённого вещества и растворителя. Массу раствора можно определить по формуле: 
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Объемная доля — отношение объёма растворённого вещества к объёму раствора. Объёмная доля измеряется в долях единицы или в процентах.
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,  где:  V1 — объём растворённого вещества, л;

                             V — общий объём раствора, л.

Мольная доля — отношение количества молей растворённого вещества к общему количеству молей всех в-в, находящихся в растворе. Мольную долю выражают в долях единицы.
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   где:   νi — количество 1-го компонента, моль;

                                          n — число компонентов;

Молярная концентрация (молярность) С(х) или М. — число молей растворённого вещества к объёму раствора. Выражается в моль/л .
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,где:   ν — количество растворённого вещества, моль;

                            V — общий объём раствора, л.

Молярная концентрация (Моляльность) С(m)  — число молей растворённого вещества приходящийся на 1000 г растворителя. Измеряется в молях/кг (г).
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,где:  ν — количество растворённого вещества, моль;

                                m2 — масса растворителя, кг.

Между всеми конц. сущ-ют формулы взаимноко перехода: 

- молярность и ٪ концентрации взаимосвязаны так:   C(X) = 10 ∙ ω(٪) ∙ ρ / M,   

                                                                                            ω = C(X) ∙ M / (10 ∙ ρ)            

                                                                                             C(н) = (10 ω ∙ ρ) /  M           
где ω - массовая доля растворенного вещества, выраженная в %; М - молярная масса растворенного вещества, г/моль;, 
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 г/мл.

- связывает моляльность и ٪ концентрации  С(m)  = m ∙ 1000/ M ∙ (100- ω)
Нормальная концентрация C(н)  — количество эквивалентов данного вещества в 1 литре (к обьему) раствора. Нормальную концентрацию выражают в моль/л (имеется в виду моль эквивалентов). Для записи концентрации таких растворов используют сокращения «н» или «N». Например, раствор содержащий 0,1 моль/л, называют децинормальным и записывают как 0,1 н.

Вопрос 29

Вода в природе. Электронное строение молекул и их межмолекулярное взаимодействие. Водородные связи. Вода как растворитель.
Вода H2O – это оксид водорода , в котором водород проявляет степень окисления +1, а O-2
Молекула воды полярна и имеет угловую форму. Молекула воды взаимодействует между собой, образуя водородную связь. Это обуславливает аномалию температур плавления и кипения - они значительно выше, чем у ее химических аналогов.

Физические свойста:

Чистая вода не имеет цвета, вкуса и запаха, толстые слои воды (более 5 м) имеют голубую окраску. Затвердевание воды в лёд сопровождается увеличением объёма на 9%, то есть лёд легче жидкой воды (вторая аномалия воды). T кип = +100,0 °C  Наибольшую плотность вода имеет не при 0 °C, а при 4 °C (третья аномалия воды).

Сущ-ет в 3 агрегатных состояниях: тв.- лед, жидкое и газообразное – водяной пар.

Химические свойства:

Вода - чрезвычайно слабый электролит (H2O <—> Н+ + ОН−), электропроводность чистой (дистиллированной) воды весьма мала, поэтому электролиз воды проводят в присутствии сильных электролитов.

По химическим свойствам вода - достаточно активное вещество, в подходящих условиях она реагирует со многими металлами и неметаллами, основными и кислотными оксидами:

2H2О + 2Na = 2NaOH + H2↑                                         H2O + BaO = Ba(OH)2
  H2O + Cl2 = HClO + HCl                                             3H2O + P2O5 = 2H3PO4
     - Благодаря полярности молекул воды в ней растворяются и диссоциируют основания,  кислоты и соли, большинство солей вступает с водой в реакции обратимого гидролиза. 

- Вода как растворитель способствует протеканию огромного количества обменных и окислительно-восстановительных реакций.

- Со многими безводными солям вода образует кристаллогидраты ( белого сульфата меди(II) CuSO4 в голубой медный купорос CuSO4 . 5H2O).

Вопрос 31

Свойства разбавленных растворов. Законы Рауля
Первый закон Рауля связывает давление насыщенного пара над раствором с его составом; 

Парциальное давление насыщенного пара компонента раствора прямо пропорционально его мольной доле в растворе, причём коэффициент пропорциональности равен давлению насыщенного пара над чистым компонентом.
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Для бинарного раствора, состоящего из компонентов А и В (компонент А считаем растворителем) удобнее использовать другую формулировку: Относительное понижение парциального давления пара растворителя над раствором не зависит от природы растворённого вещества и равно его мольной доле в растворе.

Растворы, для которых выполняется закон Рауля, называюся идеальными. Идеальными при любых концентрациях являются растворы, компоненты которых очень близки по физическим и химическим свойствам (оптические изомеры, гомологи и т.п.), и образование которых не сопровождается изменением объёма и выделением либо поглощением теплоты. В этом случае силы межмолекулярного взаимодействия между однородными и разнородными частицами примерно одинаковы, и образование раствора обусловлено лишь энтропийным фактором.

Второй закон Рауля.   Тот факт, что давление паров над раствором отличается от давления паров над чистым растворителем, существенно влияет на процессы кристаллизации и кипения. Из первого закона Рауля выводятся два следствия, касающиеся понижения температуры замерзания и повышения температуры кипения растворов, которые в объединённом виде известны как второй закон Рауля.
Растворы электролитов   Законы Рауля не выполняются для растворов (даже бесконечно разбавленных), которые проводят электрический ток — растворов электролитов
Вопрос 27

ОБРАТИМЫЕ И НЕОБРАТИМЫЕ РЕАКЦИИ. ПОНЯТИЕ О ХИМИЧЕСКОМ РАВНОВЕСИИ 

Химическое равновесие - состояние системы, в котором скорость прямой реакции (→V1) равна скорости обратной реакции (←V2). Химическое равновесие имеет динамический характер: т.е сколько молекул образовалось в единицу времени, столько же и распалось.    Состояние химического равновесия количественно характеризуется константой равновесия, представляющей собой отношение констант прямой (K1) и обратной (K2) реакций.    Для реакции mA + nB <—> pC + dD константа равновесия равна

                          K = K1 / K2 = ([C]p • [D]d) / ([A]m • [B]n)

Константа равновесия зависит от температуры и природы реагирующих веществ. Чем больше константа равновесия, тем больше равновесие сдвинуто в сторону образования продуктов прямой реакции.

Обратимые реакции - химические реакции, протекающие одновременно в двух противоположных направлениях. Реагенты   →← Продукты 

Химические реакции заключаются во взаимодействии реагентов с образованием продуктов реакции. 

Все химические реакции, в принципе, обратимы. Во всех обратимых реакциях скорость прямой реакции уменьшается, скорость обратной реакции возрастает до тех пор, пока обе скорости не станут равными и не установится состояние равновесия. 

Например, система находится в состоянии химического равновесия.

Железо и сера при умеренном нагревании реагируют между собой с образованием сульфида железа (II), FeS при таких условиях устойчив и практически не разлагается на железо и серу: Fe + S = FeS 

Пример. Реакция синтеза аммиака является обратимой:N2 + 3H2<—> 2NH3 
Вопрос 28

Факторы сдвигающие химическое равновесие. Принцип Ле-Шателье
Состояние равновесия химической реакции сохраняется сколь угодно  долго, при неизменных внешних условиях. Однако изменение условий протекания реакции может привести к сдвигу равновесия в строну прямой или обратной реакции.

Принцип Ле-Шателье: Если на систему, находящуюся в равновесии, оказывается внешнее воздействие (изменяются концентрация, температура, давление), то оно смещается в сторону той реакции, которая ослабляет это воздействие


Изменение условий реакций

Влияние на сдвиг положения равновесия

             повышение

Темпиратура

              понижение

Увеличивает скорость эндотермической реакции (с поглощением теплоты )

V2 > V1
Увеличивает скорость экзотермической реакции V1 > V2
             повышение

Давление

              понижение

Смещает равновесие в сторону реакции, протекающей с уменьшением объема 
Смещает равновесие в сторону реакции, протекающей с увеличением объема

             повышение

Концентрация 

              понижение

Равновесие сместится в сторону образования исходных веществ.

Увеличивает скорость реакции, протекающей с образованием вещ-ва, концентрация которого понижается

       Вопрос 40
ВОДОРОДНЫЙ ЭЛЕКТРД. СТАНДАРТНЫЕ ЭЛЕКТРОДНЫЕ ПОТЕНЦИАЛЫ. 

Водородный электрод представляет собой платиновую пластинку или проволоку из металла, опущенную в р-р серной кислоты. Пластинка покрыта очень мелко измельченной платиной для лучшего поглощения газообразного водорода, погруженную в раствор, содержащий ионы водорода. С помощью платины большое кол-во молекулярного водорода удерживается в контакте с р-ром. Водород диссоциирует. Электроны поступают в платину и она заряжаеться отрицательно. Ионы водорода переходят в р-р и он на границе с платиной заряжается положительно. Сама платина не участвует в электродной реакции, таким образом водородный электрод представляет собой газовый электрод с металлической ф-ей. При стандартных условиях отрицательный потенциал водородного электрода условно принимают равным нулю при любой температуре.

ВЭ применяют для измерения стандартного электродного потенциала электрохимической реакции, для измерения концентрации (активности) водородных ионов, а так же любых других ионов, так же для определения произведения растворимости, для определения констант скорости некоторых электрохимических реакций
Стандартный электродный потенциал — это потенциал металла, определенный относительно стандартного (нормального) водородного электрода, при условии, что концентрация ионов водорода Н+ и ионов испытуемого металла Men+ равны 1 моль-ион/л при стандартных условиях (298К, 101кП). Ряд стандартных электродных потенциалов служит для сравнительной характеристики свойств атомов и ионов металлов в растворе.

Вопрос 43

КЛАССИФИКАЦИЯ ЭЛЕМЕНТОВ.
- Макроэлементы  -  элементы слагают плоть живых организмов. Элементы, содержание которых в живых организмах составляет больше 0,001%. Это кислород, водород, углерод, азот, фосфор, калий, кальций, сера, магний, натрий, хлор, железо и др. 
- Микроэлементами - химические элементы, содержащиеся в следовых количествах в водах, почвах, горных породах. По современным данным более 30 микроэлементов считаются необходимыми для жизнедеятельности растений и животных. Среди них алюминий, цинк, кобальт, железо, йод, селен, медь, молибден, бром, фтор.
Ультрамикроэлементы: Селен, кобальт, ванадий, хром, никель, литий, барий, титан, серебро, бериллий, галлий, германий, скандий, ртуть, теллур, рубидий и др

Zn0 + 2HCl = Zn+2Cl2 + H20
Zn - восстановитель; HСl - окислитель

Внутримолекулярные - окислитель и восстановитель находятся в одной и той же молекуле. 

2KCl+5O3-2 = 2KCl-1 + 3O20
Cl+5 - окислитель; О-2 - восстановитель

Разложение дихромата аммония (N-3H4)2Cr2+6O7– = Cr2+3O3 + N20 + 4H2O

Cr+6 - окислитель; N-3 - восстановитель.

Диспропорционирование -  реакция, при которой  в качестве окислителя и восстановителя выступает один  и тот же элемент    Cl20 + 2KOH = KCl+1O + KCl-1 + H2O
3K2Mn+6O4 + 2H2O = 2KMn+7O4 + Mn+4O2 + 4KOH

3HN+3O2 = HN+5O3 + 2N+2O + H2O

Важнейшие восстановители и окислители.

Восстановители

Окислители

Металлы, водород, уголь

Фтор, хлор, бром, иод

Оксид углерода (II) CO

Перманганат калия KMnO4, манганат калия K2MnO4,   оксид марганца (IV) MnO2
Сероводород H2S оксид серы (IV)SO2
дихромат калия K2Cr2O7, хромат калия

K2CrO4
HI, HBr, HCl

Азотная кислота HNO3
Хлорид олова (II) SnCl2 


Кислород O2, озон O3, перекись водорода H2O2
Азотистая кислота HNO2 

Серная кислота (конц.) H2SO4
Фосфористая кислота H3PO3
Оксид меди (II) CuO, оксид серебраAg2O

Хлорид железа (III) FeCl3 Царская водка (смесь конц. соляной и азотной кислот)

Вопрос 38

ВЛИЯНИЕ СРЕДЫ НА ХАРАКТЕР РЕАКЦИЙ. 

Реакции окисления - восстановления могут протекать в различных средах: в кислой, нейтральной и щелочной. В зависимости от среды может изменяться характер протекания реакции между одними и теми же веществами. Среда влияет на изменение степеней окисления. Рассмотрим пример влияния среды на восстановление перманганат - иона MnO4-:
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Обычно для создания в растворе кислой среды используют серную кислоту. Для создания щелочной среды применяются растворы гидроксидов калия или натрия.

     Рассмотрим примеры протекания реакции между сульфитом натрия Na2SO4 (восстановитель)   c  перманганатом калия KMnO4(окислитель).
Реакция в кислой среде 
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- Сера входит в состав многих других лекарственных фармпрепаратов седативного, нейролептического, противоопухолевого действия (тиопентал, тиоин, тиоридазин и др.).

Реакция в нейтральной среде 
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Реакция в щелочной среде 
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вопрос49

Применение соединений азота в медицине и фармации
В медицине соединения азота применяют в качестве наркотических (закись азота), мочегонных (хлорид аммония), антиангинальных (нитроглицерин), противоопухолевых (эмбихин), радиозащитных (меркамин) средств.

- Метиламин, диметиламин, диэтиламин и другие представители алифатических аминов используются в синтезе лекарственных веществ. Анилин, метил- и диметиланилины также применяются при производстве лекарственных препаратов.

- Огромное значение в функционировании ЦНС имеют физиологически активные вещества, относящиеся к биогенным моноаминам – адреналин, норадреналин, дофамин. Адреналин, эфедрин, сиднокарб используются при падении кровяного давления, шоке, остановке сердца, в качестве средств, возбуждающих нервную систему.

- Водный раствор аммиака (нашатырный спирт), широко используется как средство для возбуждения дыхательного центра, оказания первой помощи при угаре, мытья рук перед операцией и т.д.

Вопрос 50
        Фосфор                              

Распространенность в природе. Массовая доля фосфора в земной коре составляет 0,08%. В природе встречается виде соединений - фторапатит Ca5(PO4)3F и фосфорит Ca3(PO4)2.

 Свойства. Фосфор образует несколько аллотропных модификаций:

- Белый фосфор –бесцветное кристаллическое вещество, светящийся в темноте. Не растворим в воде. Черезвычайно ядовит и легко загорается.

- При нагревании белого фосфора образуется Красный фосфор – порошкообразное вещ-во темно- красного цвета, без запаха, не растворим в воде. Не ядовит.

- Черный фосфор - похож на графит, жирный на ощупь, не ядовит и не огнеопасны.

Химические свойства

     1. Взаимодействие с простыми веществами – неметаллами (кислородом, серой, галогенами) зависимости от того, находится фосфор в  избытке или недостатке, образуются соединения фосфора (III) и (V), например:  2P + 3S2 = P2S3 

     2. Взаимодействие с металлами (образуются фосфиды):      3Mg + 2P = Mg3P2                             

     3. Взаимодействие со щелочами. При нагревании белого фосфора в растворе щелочи он диспропорционирует:                      0         -3              +1

                                                               P4 + 3NaOH + 3H2O = PH3 + 3NaH2PO2                    

     Получение. Фосфор в промышленности получают из фосфата кальция 

Ca3(PO4)2, который выделяют из фосфоритов и фторапатитов. 

     Биологическая роль фосфора и применение.
Фосфор содержится во всех частях зелёных растений, ещё больше его в плодах и семенах. Фосфор также содержится в животных тканях, входит в состав белков и других важнейших органических соединений, является элементом жизни. 

Общее содержание фосфора в организме человека составляет приблизительно 500 г у мужчин и 400 г у женщин. 

       Фосфор во внеклеточных жидкостях составляет лишь 1% от общего фосфора организма. Большая часть (70%) общего фосфора в плазме обнаружена как составная часть органических фосфолипидов. Фосфор обнаружен во всех клетках организма. Основные места, содержащие его, это –кости и скелетная мускулатура. 

      Фосфор присутствует в живых клетках в виде орто- и пирофосфорной кислот, входит в состав нуклеотидов, нуклеиновых кислот, фосфопротеидов, фосфолипидов, коферментов, ферментов. Мембраны клетки состоят в значительной степени из фосфолипидов. Кости человека состоят из гидроксилапатита, который представляет собой сложную соль и участвует в белковом обмене. Содержание его в клетках в 50 раз больше, чем в крови. 
Вопрос 47

Кислород

[image: image34.png]Haxosgerme KuC;0poAa B MPApOZe.

~
.
~.
B croGoamom cocronmmn B CEmamoM cocTomm

B armocdepe 21 % B B nutoc hepe: B mouBe, FOpHEX opOKaX, MECKE.
rugpocepe B Brugpocdepe: B pexax, o3epax, MopAX, OKEaHaX.
PACTBOPERHOM COCTOMI B 6uocepe: B opraHusMax pacTeHni 1
(1 cogepsmr — 401) KHBOTHEIX





[image: image35.png]Toxyserue aca0pona

B npupone B npoMemmennocTs B naoparopun
Tpn Tlpn pasnoxenun
fotocnnrese 8 m B
5 Koro BosAyEa
senemi o e semects: KMaOy, HiO;
pacter





      КИСЛОРОД. БИОЛОГИЧЕСКОЕ ЗНАЧЕНИЕ  и применение.

Кислород в организме человека 62,4% по массе. Кислород участвует во всех видах обмена веществ в организме. Он входит в состав белков, витаминов, гормонов, жиров, углеводов, ферментов и других биологически важных веществ. Кислород участвует в процессах разложения погибших животных и растений, при которых сложные органические вещества превращаются в более простые. 

   В медицине кислород применяют при лечении многих  сердечно-сосудистых заболеваний, злокачественных опухолей, инфекционных заболеваний. Кислород оказывает снотворное действие, способствует восстановлению угнетенных дыхательных ферментов, стимулирует 

деятельность центральной нервной системы. Кислород используется при гипоксии, при заболеваниях верхних дыхательных путей, при отравлениях угарным газом, цианидами. 
      Озон обладает сильным бактерицидным действием и поэтому применяется для обеззараживания (озонирования) воды и дезинфекции воздуха. При вдыхании смеси воздуха с озоном (озонотерапия) улучшается обмен веществ, работа почек, усиливаются защитные функции организма, улучшается аппетит, сон и общее самочувствие. Под действием озона погибают не только бактерии, но и грибковые образования и вирусы. Озон ядовит. Озон задерживает вредное для жизни ультрафлолетовое излучение Солнца и  поглощает инфракрасное излучение Земли, препятствует ее охлаждению. Поэтому озонный пояс играет большую роль в обеспечении жизни на Земле.

Вопрос 48

       Сера. Химические свойства. Применение соединений серы
       Химические свойства:

1. проявляет восстановительные свойства при взаимодейств. с кислородом и галогенами:

S + 3F2 = SF6                 S + Cl2 = SCl2
 2. С концентрированными кислотами-окислителями (HNO3, H2SO4) сера реагирует только при длительном нагревании, окисляясь:

S + 6 HNO3 (конц.) = H2SO4 + 6NO2 ↑ + 2H2O                 S + 2 H2SO4 (конц.) = 3SO2 ↑ + 2H2O 

3. проявляет окислительные свойства при взаимодейств. с металлами (кроме золота и платины)образует сульфиды.                   2Na + S = Na2S 

      - При нагревании сера реагирует с углеродом, кремнием, фосфором, водородом:

C + 2S = CS2 (сероуглерод)

4. Сера при нагревании растворяется в щелочах — реакция диспропорционирования
3S + 6KOH = K2SO3 + 2K2S + 3H2O

Применение соединений серы

Для медицинских целей люди издавна использовали дезинфицирующие свойства серы, которую применяли при лечении кожных болезней, а также бактерицидное действие сернистого газа, образующегося при горении серы. 

      При приеме внутрь элементарная сера действует как слабительное. Порошок очищенной серы используют в качестве противоглистного средства при энтеробиозе. Соединения серы в виде сульфаниламидных препаратов (бисептол, сульфацил-натрия, сульгин и др.) обладают противомикробной активностью. 

- Стерильный раствор 1-2% серы в персиковом масле применяют для пирогенной терапии при лечении сифилиса. 

- Сера и ее неорганические соединения применяются при хронических артропатиях, при заболеваниях сердечной мышцы (кардиосклероз), при многих хронических кожных и гинекологических заболеваниях, при профессиональных отравлениях тяжелыми металлами (ртуть, свинец) - Тиосульфат натрия. 

- Очищенную и осажденную серу применяют наружно в мазях и присыпках при кожных заболеваниях (себорея, сикоз); при лечении себореи волосистой части головы используют селена дисульфид. Тиосульфат натрия также применяется как наружное средство при лечении больных чесоткой и некоторыми грибковыми заболеваниями кожи. 

Вопрос 56

Железо.
Нахождение в природе.

Железо - самый раср. металл.. содержание железа в земной коре - 4%. Встречается виде соединений:     Fe3O4- магнитный железняк, Fe2O3 – красный железняк, FeS2-пирит.
Химические свойства

Проявляет восстановительные св-ва

1. На воздухе железо легко окисляется в присутствии влаги (ржавление):

                4Fe + 3O2 + 6H2O = 4Fe(OH)3
2. На воздухе образуется защитная оксидная пленка, препятствующая ржавлению:

                 3Fe + 2O2 = Fe3O4
3. Железо реагирует с неметаллами при нагревании: 2Fe + 3Br2 = 2FeBr3
                                                                                            Fe + S = FeS

      4. Железо вытесняет из растворов их солей металлы, в ряду напряжений после него:

                Fe + CuSO4 = FeSO4 + Cu
5. Железо вытесняет  водоод из разбавленных кислот:  Fe + 2HCl = FeCl2 + H2↑

                                         Fe + H2SO4 (разб.) = FeSO4 + H2↑
6. В концентрированных кислотах железо растворяется только при нагревании

2Fe + 6 H2SO4 (конц.) = Fe2(SO4)3 + 3SO2↑ + 6H2O

Fe + 6 HNO3 (конц.) = Fe(NO3)3 + 3NO2↑ + 3H2O

(на холоде концентрированные азотная и серная кислоты пассивируют железо).

Биологическая роль железа

Железо незаменимо в процессах кроветворения и внутриклеточного обмена. Этот элемент входит в состав гемоглобина крови, отвечающего за транспорт кислорода и принимает участие в окислительно-восстановительных реакциях. 

       Из 4 г железа, содержащегося в организме взрослого человека, большая часть приходится на гемоглобин, около 0,4 г - активное железо, входящее в состав различных гемопротеидов, участвует в формировании красящего вещества мышц (миоглобина). Остальная часть железа находится в депонированном состоянии, то есть откладывается "про запас" в печени и селезенке. 

       Железо играет важную роль в процессах выделения энергии, в ферментативных реакциях, в обеспечении иммунных функций, в метаболизме холестерина. 

Насыщение клеток и тканей железом происходит с помощью белка трансферрина, который способен переносить ионы трехвалентного железа. 

Дефицит, так же как и избыток железа, отрицательно влияют на здоровье человека. 

Недостаток железа вызывает развитие железодефицитной анемии.

Увеличение количества запасов железа может наблюдаться при перемещении железа из 

ПОЛУЧЕНИЕ

Т.к. металлы данной подгруппы сильные восстановители, то получение возможно только путем электролиза расплавов солей.     CaCl2= Ca + Cl2
ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА Сa и Mg 

1.С кислородом
2Mg +O2=2Mg O

2.С галогенами 
Mg +Cl2=MgCl2
3.С серой, азотом, водородом при нагревании: Mg +S=MgS (сульфид);  

                           3Mg +N2=Mg3N2 ( нитрид)        Mg +H2=MgH2 (гидрид)

4.С водой:  Mg +2H2O=Mg(OH)2+H2    Ca+ 2H2O= Ca(OH)2+H2     Ca(OH)2 – сильное основание  

ЖЕСТКОСТЬ ВОДЫ 

Жесткость воды обусловлена наличием в воде растворимых солей Ca2+, Mg2+ . 

Обусловливает образование накипи. В жесткой воде плохо мылится мыло. 

                                          Жесткость воды


карбонатная - временная                                   некарбонатная - непостоянная

наличие в воде гидрокорбанатов Ca, Mg         наличие в воде хлоридов, сульфитов Ca, Mg        

Ca(HCO3)2, Mg(HCO3)2,                                       CaCl2, CaSO4, MgCl2, MgSO4 и др. 

                                         Устранение жесткости:                                           

Кипячением    Ca(HCO3)2=CaCO3↓+CO2↑+H2O
                                                 добавлением соды
Ca(HCO3)2+Na2CO3=CaCO3+2NaHCO3 
      CaCl2+Na2CO3=CaCO3+2NaCl

                                                                             MgSO4+Na2CO3=MgCO3+Na2SO4
Применение соединений кальция
В медицине широко применяют многие соли кальция ( Хлорид кальция, Глюконат кальция , лактат кальция, глутаминат кальция ). Лечебный эффект этих препаратов иллюстрирует многообразное действие кальция на организм: 

- Хлорид кальция, Глюконат кальция, Лактат кальция применяют при состояниях, связанных с усиленным выведением кальция из организма (так например, при длительной иммобилизации больных), при аллергических заболеваниях, при осложнениях, связанных с приемом некоторых лекарств (сывороточная болезнь, крапивница, сенная лихорадка, ангионевротический отек), при васкулитах (в качестве средства, уменьшающего проницаемость сосудистой стенки), при отравлениях солями магния, фтористой кислоты, токсических поражениях печени. 

- Глутаминат кальция применяется при различных психических расстройствах. 

При изготовлении кальцийсодержащих лекарственных препаратов и биологически активных добавок к пище используются такие соединения как кальция цитрат, аспартат, доломит, комбинация солей кальция с витамином D. 

Осажденный карбонат кальция ( Гевискон, Ренни ) обладает выраженной антацидной активностью, усиливает секрецию желудочного сока, входит в состав зубных порошков. 

- Глицерофосфат кальция применяют как общеукрепляющее средство при недостаточном питании, переутомлении, истощении нервной системы, рахите. 

- Пангамат кальция, витамин В 15 благоприятно влияет на метаболизм, улучшает липидный обмен, увеличивает усвоение кислорода тканями, повышает содержание креатинфосфата в мышцах, гликогена в мышцах и печени. Применяется как одно из средств в комплексной терапии атеросклероза, хронического гепатита, хронической алкогольной интоксикации, зудящего дерматита. 

- Окись кальция применяется в санитарии и гигиене как дезинфицирующее средство. 

- Гипс - при наложении гипсовых повязок.

Применение соединений бария    В медицине используется способность сульфата бария поглощать рентгеновские лучи, его используют как контрастное вещество при рентгенологических исследованиях желудочно-кишечного тракта.
Применение соединений стронция  В медицине радиоактивные изотопы применяют в лучевой терапии костных опухолей.
Применение соединений магния
 - В медицине карбонат магния и окись магния применяют в качестве средств нейтрализующих соляную кислоту желудка и как легкие слабительные (Гастал, Ренни, Алмагель). 

- Перекись магния назначают в качестве дезинфицирующего средства при диспепсии, брожении в желудке и при поносах. 

- Сульфат магния применяется в качестве слабительного, желчегонного (при этом введение препарата осуществляется через дуоденальный зонд) и болеутоляющего средства при спазмах желчного пузыря. 

- Раствор сернокислой магнезии вводят парентерально в качестве противосудорожного 

средства при эклампсии, эпилепсии, хорее, тетании и в качестве антиспастического лекарства при задержке мочеиспускания, бронхиальной астме, гипертонической болезни. 

- Аспарагинат, цитрат и другие органические соли магния используют при изготовлении БАД и лекарственных препаратов с широким спектром лечебно-профилактического действия, таких как хронический стресс, заболевания сердечно-сосудистой системы, мочекаменная болезнь и др.

Вопрос 59

Медь 

Получение    Пирометаллургия:   CuO + C = Cu + CO 
                                                         CuO + CO = Cu + CO2 
Электролиз:    2CuSO4 + 2H2O = 2Cu + O2 + 2H2SO4
                                      (на катоде) (на аноде)

Химические свойства 

Сплавы меди с оловом - бронзы, с цинком - латуни.

1. Взаимодействует с неметаллами при высоких температурах: 2Cu + O2 =   2CuO 

                                                                                                                    Cu + Cl2  =  CuCl2 

Медь стоит в ряду напряжений после водорода, поэтому не реагирует с разбавленными соляной и серной кислотами, но растворяется в кислотах – окислителях:

3Cu + 8HNO3(разб.) 3Cu(NO3)2 + 2NO + 2H2O 

Cu + 4HNO3(конц.) Cu(NO3)2 + 2NO2 + 2H2O

Cu + 2H2SO4(конц.) CuSO4 + SO2+2H2O 

Биологическая роль меди

Медь является жизненно важным элементом, который входит в состав многих витаминов, гормонов, ферментов, дыхательных пигментов, участвует в процессах обмена веществ, в тканевом дыхании и т.д. Медь имеет большое значение для поддержания нормальной структуры костей, хрящей, сухожилий (коллаген), эластичности стенок кровеносных сосудов, легочных альвеол, кожи (эластин). Медь входит в состав миелиновых оболочек нервов. В организме взрослого человека половина от общего количества меди содержится в мышцах и костях и 10% - в печени. 

       Действие меди на углеводный обмен проявляется посредством ускорения процессов окисления глюкозы, торможения распада гликогена в печени. Медь присутствует в системе антиоксидантной защиты организма, являясь кофактором фермента супероксиддисмутазы, участвующей в нейтрализации свободных радикалов кислорода. Этот биоэлемент повышает устойчивость организма к некоторым инфекциям, связывает микробные токсины и усиливает действие антибиотиков. Медь обладает выраженным противовоспалительным свойством, смягчает проявления аутоиммунных заболеваний (ревматоидного артрита), способствует усвоению железа. 

        Медь необходима для регулирования процессов снабжения клеток кислородом, образования гемоглобина и "созревания" эритроцитов. Она также способствует более полной утилизации организмом белков, углеводов и повышению активности инсулина. Медь не только участвует в процессе усвоения кислорода и многих ферментативных реакциях, но и увеличивает скорость кровообращения при интенсивной физической нагрузке. По этой причине медь - один из наиболее важных микроэлементов для спортсменов. 

Применение соединений меди

В медицине применяют сернокислую медь в качестве противомикробного и прижигающего средства. Препараты различных солей меди используют наружно для промываний и спринцеваний; в виде мазей при воспалительных процессах слизистых оболочек; в физиотерапии. 

  -  Медь в сочетании с железом применяется при лечении детей с гипохромной анемией. 

- Широкое распространение получило использование медной внутриматочной спирали в качестве средства контрацепции. 

- Медьсодержащие препараты и БАД к пище используются в лечении и профилактике заболеваний опорно-двигательного аппарата, гипотиреоза.

-  Фосфор (элемент) входит в состав зубов, костей, мышц, нервных тканей и мозга. Он участвует в передаче энергии в организме (АТФ), наследственной информации (ДНК и РНК), в поддержании постоянства кислотности крови. Фосфор используют в фармации при изготовлении лекарств (фосфакол — при глаукоме).

- Углерод - активированный уголь назначают внутрь по 20-30 г в виде взвеси в воде при отравлении солями тяжелых металлов, пищевых интоксикациях. Адсорбируя токсичные вещества, он препятствует их всасыванию в желудочно-кишечном тракте и проявлению их токсического действия. Таблетки активированного угля назначают внутрь при метеоризме (газах в кишечнике) и расстройствах пищеварения.

     Смесь углекислого газа СO2 (5%) с кислородом или воздухом (карбоген) - средство для возбуждения дыхательного центра — применяют в медицине в случаях резкого угнетения дыхания. Углекислый газ используют также как охлаждающий агент («сухой лед»),

 Карбонат кальция СаСO3 используют в производстве зубных порошков, паст.

       Гидрокарбонат натрия (питьевая сода) NaHCO3 (1-2%-ные растворы) применяют для промывания глаз, полости рта и носа при поражении их отравляющими веществами. Раствор питьевой соды используют для устранения изжоги, вызванной повышением кислотности желудочного сока, а также при отравлении в химической лаборатории кислотами.

      Тальк 3MgO • 4SiO2 • Н2O применяют в медицине при изготовлении таблеток и паст.

Металлы.     

Ионы натрия и калия играют важнейшую роль в жизнедеятельности организма человека. Натрий участвует в передаче нервных импульсов, способствует удержанию воды в тканях.

 Сульфат натрия Na2SO4 применяют при отравлении солями бария и свинца.

  Хлорид калия КС1 применяют внутрь в виде 10%-ного раствора в качестве противоаритмического средства, для регуляции сердечной деятельности.

  Соли лития применяют при лечении психических заболеваний (карбонат лития Li2СОз), а также заболеваний, связанных с отложением солей, например подагры.

Кальций входит в состав костей. При его недостатке происходит нарушение роста, искривление костей скелета.

Хлорид кальция СаС12 применяют при лечении неврозов, а также как противоаллергический, противоотечный, противовоспалительный препарат.

 Сульфат магния MgSO4 уменьшает спазмы сосудов, применяется как слабительное и желчегонное средство.

 Сульфат бария BaSO4 применяют в качестве рентгеноконтрастного средства при рентгенологическом исследовании желудочно-кишечного тракта.

 Ацетат алюминия А1(СН3СОО)3, алюмокалиевые квасцы KA1(SO4) • 12Н2О применяют для лечения кожных заболеваний.

Гидроксид алюминия А1(ОН)3 входит в состав адсорбирующего и обволакивающего средства, применяемого при язвенной болезни желудка, гастритах.

Марганец влияет на процессы кроветворения, ускоряет образование антител, нейтрализующих вредное влияние чужеродных белков. Например, внутривенная инъекция сульфата марганца MnSO4 спасает от укуса паука-каракурта.

Перманганат калия КМпO4 используют в качестве дезинфицирующего, антисептического и кровоостанавливающего средства.

 Сульфат цинка ZnSO4 как антисептическое средство входит в состав глазных капель.

Оксид цинка применяют как вяжущее, подсушивающее и дезинфицирующее средство при кожных заболеваниях.



	
	

	
	


