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ВВЕДЕНИЕ 

Курс лекций по общей химии подготовит студентов-медиков к 
восприятию таких дисциплин клинического профиля как фармаколо-
гия, биохимия, нормальная и патологическая физиология и др. 

Данный курс содержит информацию о законах, которые описы-
вают протекание важнейших биохимических процессов в живых 
организмах. Предложенный курс поможет усвоить материал, необ-
ходимый будущему врачу. 

Авторы возлагают надежду, что студенты займут активную обра-
зовательную позицию. Только такая позиция позволит освоить курс, 
включающий в себя теоретические основы всех химических наук. 
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ЛЕКЦИЯ 1 
ПЕРВЫЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ. ТЕРМОХИМИЯ 

Химическая термодинамика — это раздел химии, изучающий 
взаимные превращения энергии, теплоты и работы в термодинамиче-
ских системах разных типов. Термодинамический метод познания явля-
ется ведущим в современном естествознании. Он позволяет рассчитать: 

• тепловые эффекты химических реакций и физико-химических 
превращений; 

• направление преимущественного протекания процессов; 
• максимальный выход продуктов реакции; 
• максимальную работу, совершаемую в ходе процесса. 

План 
1.1 Основные понятия химической термодинамики. 
1.2 Первый закон термодинамики.  
1.3 Термохимия. 

1.1 Основные понятия химической термодинамики 
Энергия — это способность совершать работу (кДж, ккал); 

1 ккал = 4,184 кДж. 
Виды энергии: 
• потенциальная — энергия взаимодействия; 
• кинетическая — энергия движения. 
Кроме того, по видам совершаемых работ различают: 
• химическую; 
• электрическую; 
• световую; 
• механическую; 
• звуковую; 
• поверхностную и др. виды энергии. 
В классической механике работа (А) определяется как произве-

дение силы (f) на длину пути (ℓ): А = f×dℓ. В термодинамике работа 
имеет более широкое толкование. Различают: 

(а) работу расширения газа = р·∆V, где ∆V — это изменение объ-
ема системы; 

(б) полезную работу А΄.  
Важнейшими видами полезной работы в организме являются: 1) ме-

ханическая работа, которая выполняется при сокращении мышц; 2) ос-
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мотическая работа почек и цитоплазматических мембран по переносу 
веществ против градиента концентраций; 3) электрическая работа 
нервной ткани и мозга по переносу заряженных частиц. 

Теплота (Q) — это перенос энергии между двумя телами, имею-
щими разные температуры. 

Термодинамическая система — это тело или группа тел, отделен-
ных от окружающей среды термодинамической оболочкой, которая 
может быть реальной (физической) или абстрактной (математической). 

Различают три типа термодинамических систем. 
Открытие системы — это системы, которые обмениваются с 

окружающей средой и веществом, и энергией (например, живая клет-
ка, человек и другие биосистемы). 

Закрытые системы — это системы, которые обмениваются с 
окружающей средой только энергией; обмен веществом отсутствует 
(например, запанная ампула). 

Изолированные системы — это системы, которые не обмени-
ваются с окружающей средой ни веществом, ни энергией. Они не су-
ществуют в природе, но являются удобными упрощенными моделями 
реальных процессов. 

Термодинамическое описание системы включает: 
• набор термодинамических параметров, таких как температура 

(Т), давление (р), объем (V), химическое количество вещества (ν), 
масса (m). Изменение хотя бы одного параметра свидетельствует о 
протекании термодинамического процесса; 

• набор термодинамических функций, описывающих способность 
системы совершать работу. Термодинамические функции делятся на 
два вида: функции состояния и функции процесса. Функции состоя-
ния — это такие функции, изменения которых зависят от начального 
и конечного состояния системы и не зависят от числа промежуточных 
стадий процесса. Функции процесса зависят числа промежуточных 
стадий; к ним относятся теплота (Q) и работа (A). 

Примером функции состояния служит внутренняя энергия сис-
темы (U), являющаяся совокупностью потенциальной и кинетической 
энергии всех ее структурных единиц. Независимо от числа проме-
жуточных стадий процесса, изменение внутренней энергии системы 
равно разности энергии продуктов и реагентов (формула 1.1, ри-
сунок 1.1): 
                                                 ∆U = U2 – U1                                          (1.1) 
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Рисунок 1.1 — Внутренняя энергия системы 

1.2. Первый закон термодинамики 

Первый закон термодинамики является выражением всеобщего 
закона сохранения энергии: энергия не создается и не разрушается; 
она превращается из одного вида в другой или переходит из одной 
системы в другую. 

Закон термодинамики был сформулирован в середине XIX в. Зна-
чительный вклад в развитие идей термодинамики внесли Б. Томпсон, 
Р. Майер и Дж. Джоуль. 

В организме человека превращение одного вида энергии в другой 
сопровождается совершением работы. Например, химическая энергия 
пищи превращается в механическую энергию, что сопровождается ме-
ханической работой мышц. Кроме того, химическая энергия превраща-
ется в электрическую энергию, при этом выполняется работа нервной 
ткани. Звуковая энергия трансформируется в электрическую (соверша-
ется работа внутреннего уха), и световая энергия превращается в элек-
трическую (выполняется работа сетчатки глаза). Таким образом, работа 
есть способ превращения одного вида энергии в другой. 

Первый закон термодинамики не имеет доказательств, но являет-
ся результатом опыта, накопленного человечеством. Ярким доказа-
тельством его справедливости служит невозможность создания веч-
ного двигателя первого рода. Вечный двигатель первого рода — это 
машина, совершающая работу без поглощения энергии из окружаю-
щей среды. Первые проекты вечного двигателя появились в XIII в. 
В 1775 г. Парижская Академия Наук приняла решения не рассматри-
вать заявки на патентование вечного двигателя из-за очевидной не-
возможности их создания. 
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Математическое выражение первого закона термодинамики 
для различных типов систем: 

1. Внутренняя энергия изолированной системы постоянна: U = 
const, ∆U = 0. 

2. Теплота, подводимая к закрытой системе, расходуется на увели-
чение ее внутренней энергии и на совершение работы: 

Q = ∆U + A 
или 

Q = ∆U + А΄ + p∆V 
Для изобарного процесса (р = const), при условии А  ́= 0 

Q= ∆U + p∆V = (U2 – U1) + p(V2 – V1) = 
                                       = (U2 + pV2) – (U1 + pV1) 

где U + pV = Н, 
Н — термодинамическая функция состояния, называемая эн-

тальпией или теплосодержанием системы. 
Соответственно (формула 1.2): 

                                                  Qр = H2 – H1 = ∆H                                  (1.2) 
где ∆H — тепловой эффект изобарного процесса. 
Для экзотермического процесса, протекающего с выделением те-

плоты из системы в окружающую среду, ∆H < 0; для эндотермиче-
ского процесса, протекающего с поглощением теплоты из окружаю-
щей среды, ∆H > 0. 

3. Внутренняя энергия открытой системы возрастает как при ее нагре-
вании, так и при увеличении в ней количества вещества (формула 1.3): 
                                             ∆U = Q ± µ∆ν – A,                                  (1.3) 

где µ — коэффициент пропорциональности, называемый химиче-
ским потенциалом; ∆ν — изменение количества вещества, моль. 

1.3. Термохимия 
Термохимия — это раздел химической термодинамики, изучающий 

тепловые эффекты химических реакций. Тепловые эффекты (теплота) 
химической реакции обозначается ∆rН и выражаются в кДж или ккал. 

∆rH0
298 — это обозначение стандартной теплоты реакции, т. е. 

теплоты, измеренной при стандартных условиях: Т = 298 К, р = 101,3 кПа, 
СМ = 1 М, рН = 7. 

Уравнения химических реакций, в которых указаны тепловые 
эффекты и агрегатное состояние веществ, называются термохимиче-
скими уравнениями. Например: 
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N2O4 (ж) → 2 NO2 (г), ∆rH0 = + 58,4 кДж 
O2 (г) + 2 H2S (г)→3 S (к) + 2 H2О (г), ∆rH0 = –234 кДж 
С6Н12О6 (aq) + 6 О2 (г) → 6 СО2 (г) + 6 Н2О (ж), ∆rН0 = – 2817 кДж 
Центральным законом термохимии является закон, сформулирован-

ный в 1840 г. профессором Санкт-Петербургского университета Г. Гессом. 
Закон Гесса: тепловой эффект химической реакции, проте-

кающей при постоянном давлении или объеме, зависит от состоя-
ния исходных веществ и продуктов реакции и не зависит от числа 
промежуточных стадий процесса. 

Закон Гесса есть следствие первого закона термодинамики, так 
как энтальпия является функцией состояния и ее изменение определя-
ется лишь энергетическим состоянием реагентов и продуктов (фор-
мула 1.4): 

                                            ∆H = H2 – H1                                     (1.4) 

Следствия из закона Гесса: 
1. Расчет теплового эффекта реакции по теплоте образования ин-

дивидуальных веществ. 
Теплота образования, обозначаемая ∆fH, — это тепловой эф-

фект образования одного моль сложного вещества из простых ве-
ществ (кДж/моль). Стандартные теплоты образования простых ве-
ществ в их наиболее устойчивых формах равны нулю. 

Для условной химической реакции:  

аА + bB → сС + dD, 
теплота реакции рассчитывается как сумма теплот образова-

ния продуктов за вычетом суммы теплот образования реагентов: 

∆rH = c·∆fH(C) + d·∆fH(D) – a·∆fH(А) – b·∆fH(В) 
2. Расчет теплового эффекта химической реакции по теплоте сго-

рания индивидуальных веществ. 
Теплота сгорания, обозначаемая ∆сгН — это тепловой эффект окис-

ления одного моль вещества в чистом кислороде до высших оксидов. 
Для условной химической реакции: 

аА + bB → сС + dD, 
теплота реакции рассчитывается как сумма теплот сгорания реа-
гентов за вычетом суммы теплот сгорания продуктов: 

∆rH = а·∆cгH(A) + b·∆cгH(B) – c·∆cгH(C) – d·∆cгH(D) 
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Термохимия является основой диетологии, науки о рациональном 
питании. Приведенные теплоты сгорания (кДж/г или ккал/г) пищевых 
продуктов характеризуют их энергетическую ценность (таблица 1.1). 

Калорийность важнейших компонентов пищи: 
Жиры ~ 9 ккал/г; 
Белки ~ 4 ккал/г; 
Углеводы  ~ 4 ккал/г. 

Таблица 1.1 — Химический состав и калорийность некоторых пищевых 
продуктов 

Содержание, % Название продукта белки жиры углеводы вода 
Калорийность,
кДж/моль 

Хлеб ржаной 6,3 1,3 46,1 43,9 9500 
Макаронные изделия 11,0 0,9 74,2 13,6 14980 
Сахар — — 99,9 0,1 17150 
Масло сливочное 0,5 83,0 0,5 16,0 32470 
Говядина 18,0 10,5 — 71,3 7150 
Картофель 2,0 — 21,0 76 3930 
Яблоки 0,4 — 11,3 87 2130 

 
Суточная потребность человека в энергии составляет: 
• при легкой мышечной работе — 2500 ккал; 
• при умеренной и напряженной мышечной работе (студенты, 

врачи и др.) — 3500 ккал; 
• при тяжелом физическом труде (литейщики, каменщики и др.) — 

4500 ккал; 
• при особо тяжелом физическом труде (спортсмены) — 7000 ккал. 
Высокая физическая активность способствует увеличению энер-

гозатрат организма на 30–50 %. Энергозатраты организма возрастают 
при различных заболеваниях. Например, при ревмотоидном артрите 
энергетическая прибавка на болезнь составляет ~ 10 %. 

Увеличение калорийности пищи при одновременном снижении 
мышечной активности являются главными причинами ожирения. 
Ожирение называют неинфекционной эпидемией XXI в. По данным 
ВОЗ в мире зарегистрировано 300 млн больных ожирением. В разви-
тых странах число страдающих от ожирения составляет 30 % от об-
щего числа населения. Проверить состояние пациента можно, рассчи-
тав индекс массы тела ИМТ (формула 1.5): 

                             
(м)Рост
(кг)Масса тела массыИндекс 2  =                          (1.5) 

Если ИМТ > 30, то имеет место ожирение, ккооттооррооее повышает риск 
сердечнососудистых заболеваний, диабета и некоторых форм рака. 
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ЛЕКЦИЯ 2 
ВТОРОЙ ЗАКОН ТЕРМОДИНАМИКИ. БИОЭНЕРГЕТИКА 

План 
2.1 Второй закон термодинамики. Энтропия. 
2.2 Свободная энергия Гиббса. 
2.3 Биоэнергетика. 

2.1 Второй закон термодинамики. Энтропия 

Химические реакции и физико-химические процессы можно раз-
делить на две группы: самопроизвольные (спонтанные) и несамопро-
извольные (неспонтанные). 

Самопроизвольные процессы протекают без сообщения системе 
дополнительной энергии из окружающей среды. Самопроизвольными 
являются процессы растворения, диффузии, осмоса, расширения газа 
в пустоту. Пределом протекания самопроизвольных процессов явля-
ется состояние термодинамического равновесия. 

Термодинамическое равновесие — это такое состояние систе-
мы, в котором ее термодинамические параметры (T, p, V и др.) не из-
меняются во времени и имеют одинаковое значение во всех точках 
объема системы. Система, находящаяся в равновесии, не способна 
выполнять работу. Термодинамическое равновесие достигается толь-
ко в закрытых и изолированных системах. Оно не достижимо для от-
крытых систем из-за постоянно изменяющихся внешних условий. Для 
открытых систем аналогом равновесного является стационарное со-
стояние, обусловленное сбалансированностью потоков энергии и ве-
щества в систему и из системы. Стационарное состояние характери-
зуется длительным постоянством термодинамических параметров 
системы и одновременной способностью совершать полезную работу. 

Для протекания несамопроизвольных процессов необходимо со-
общить системе дополнительную энергию. Например, фотосинтез, 
протекающий под воздействием УФ излучения. 

Рассмотрение вопросов о характере протекания процессов вы-
полняется в рамках второго закона термодинамики. Второй закон тер-
модинамики был сформулирован на основе анализа действия тепло-
вых машин. Тепловая машина — это устройство, в котором тепловая 
энергия превращается в механическую работу (рисунок 2.1). 
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ГазГаз

 
Рисунок 2.1 — Схема идеальной тепловой машины 

 
Большой вклад в изучение теории тепловых машин внес фран-

цузский инженер С. Карно. 

Теорема Карно: 
1. Коэффициент полезного действия тепловой машины не зависит 

от рода рабочего тела, а зависит только от температур нагревателя и 
холодильника. 

2. Коэффициент полезного действия тепловой машины всегда 
меньше единицы (уравнение Карно): 

1

21

1

21

1 T
TT

Q
QQ

Q
А −

≤
−

==к.п.д.  

Поскольку Т2 ≠ 0, (абсолютный нуль не достижим), то к.п.д. < 1. 
Теоретический вывод подтверждается практикой. К.п.д. самых 

современных тепловых машин невысок: для тепловозов ~ 20 %, для 
двигателей внутреннего сгорания ~ 30 %. К.п.д. превращения химиче-
ской энергии пищи в организме человека ~ 25 %, к.п.д. превращения 
АТФ в работу мышц ~ 50 % , а к.п.д. здорового сердца составляет ~ 43 %. 

Формулировки второго закона: 

1. Невозможно полностью превратить теплоту в работу (У. Кель-
вин, 1851). 

2. Невозможен процесс, единственный результат которого состоял 
бы в переходе энергии от холодного тела к горячему (Клаузиус, 1865). 

33))  Самопроизвольные процессы протекают с ростом энтропии. 
Максимум энтропии достигается в состоянии равновесия (Л. Больцман). 
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Для математического описания второго закона термодинамики 
используется термодинамическая функция состояния, называемая 
энтропией (S, Дж/К). Термин «энтропия» был предложен Клаузиу-
сом в 1865. 

Энтропия (S) — это отношение теплоты, поступающей в систе-
му, к температуре системы (формула 2.1): 

                                                         S = T
Q

                                             (2.1) 

Энтропия является единственной функцией состояния, имеющей 
два толкования: термодинамическое и статистическое. 

Термодинамическое толкование энтропии: энтропия является 
характеристикой тепловых потерь системы в данном интервале 
температур. Она характеризует ту часть теплоты, которая рассеива-
ется в пространстве, не превращаясь в полезную работу. Чем больше 
энтропия, тем ниже «качество энергии» (меньше к.п.д. процесса). 

Взаимосвязь энтропии, теплоты и температуры описывается не-
равенством Клаузиуса (формула 2.2): 

                                                      T
Q

≥∆S                                              (2.2) 

Статистическое толкование энтропии было предложено Л. Больц-
маном в 1904 г. Статистическая термодинамика рассматривает энергети-
ческое состояние системы, исходя из состояния ее структурных единиц. 

Уравнение Больцмана: 
S = k·ln W, 

где k — константа Больцмана, равная 1,38×10-23 Дж/K; W — тер-
модинамическая вероятность системы, т. е. число микросостояний, 
посредством которых реализуется данное макросостояние. 

Микросостояние — это скорость, энергия, импульс движения и 
другие характеристики каждой отдельно взятой структурной едини-
цы. Чем меньше число микросостояний, тем выше упорядоченность 
системы. Так, если все структурные единицы системы имеют одина-
ковые энергетические характеристики, то термодинамическая вероят-
ность системы равна 1, а энтропия равна 0. Если структурные едини-
цы системы имеют различные энергетические характеристики, то W > 1, 
а S > 0 (рисунок 2.2): 
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←← ↑↑ →→

↑↑ ↑↑ ↑↑

↑↑ ↑↑ →→

W = 1,    S = 0W = 1,    S = 0

W = 2,     S > 0W = 2,     S > 0

W = 3,      S >> 0W = 3,      S >> 0

порядокпорядок

беспорядокбеспорядок  
Рисунок 2.2 — Взаимосвязь термодинамической 

вероятности системы и ее энтропии 
 
Энтропия — количественная мера беспорядка в системе. Чем 

больше энтропия системы, тем больше беспорядок в ней. 
Расчет энтропии химической реакции (∆rS) выполняется на осно-

ве закона Гесса. Для условной реакции: 
аА + bВ → сС + dD, 

энтропия может быть рассчитана как:  
∆rS = c·S (C) + d·S (D) – a·S (A) – b·S (B), 

где S — мольная энтропия вещества, Дж/моль·К. 
Если ∆rS > 0 — реакция протекает с увеличением беспорядка; 
если ∆rS < 0 — реакция протекает с уменьшением беспорядка. 

2.2 Свободная энергия Гиббса 

При протекании химических процессов наблюдаются две проти-
воположные тенденции: ((аа))  стремление отдельных частиц соединится 
в более крупные агрегаты, что приводит к уменьшению запаса внут-
ренней энергии системы (H → min); (б) стремление агрегатов к разде-
лению на более мелкие частицы, что приводит к увеличению энтро-
пии (S → max). 

Обе тенденции находят свое отражение в термодинамической 
функции состояния, называемой свободной энергией Гиббса или 
изобарно-изотермическим потенциалом (G): 
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G = H – TS, 
∆G = ∆H – T∆S 

Физический смысл свободной энергии Гиббса понятен из совме-
стного рассмотрения первого и второго законов термодинамики: 

Q = ∆U + А΄ + p·∆V 
                                                    Q = T·∆S 

Отсюда: 
A' = T·∆S – ∆U – p·∆V = T∆S – (∆U + p·∆V), 

где ∆U + p·∆V = ∆H 
Следовательно: 

A' = – (∆H – T∆S), 
где ∆H – T∆S = ∆G 
Таким образом (формула 2.3): 

                                                     A' = – ∆G                                           (2.3) 
Соответственно, ∆G имеет смысл полезной работы, выполнен-

ной в системе или над системой. Свободная энергия Гиббса (G) — 
это часть внутренней энергии системы, способная превращаться в по-
лезную работу. 

Знак ∆G (+ или –) является критерием возможности протекания 
самопроизвольных процессов в закрытых системах. Так, если процесс 
является самопроизвольным, то при его протекании совершается по-
лезная работа  ((A′ >0); соответственно ∆G < 0. В состоянии термоди-
намического равновесия полезная работа не выполняется (A′ = 0), 
следовательно, ∆G = 0. 

В ходе несамопроизвольного процесса работа выполняется над 
системой (A′ < 0), соответственно ∆G > 0. Таким образом, самопроиз-
вольно осуществляются те процессы, протекание которых сопровож-
дается уменьшением свободной энергии Гиббса. 

Характер процесса иногда можно изменять, варьируя термодина-
мические параметры системы: температуру, давление или концентра-
цию реагирующих веществ (таблица 2.1). 

Таблица 2.1 — Влияние температуры на характер процесса 
∆H ∆S ∆G Условия протекания самопроизвольного процесса 
– + – Реакция протекает самопроизвольно при любой температуре 
– – ± Реакция протекает самопроизвольно при низкой температуре 
+ + ± Реакция протекает самопроизвольно при высокой температуре 
+ – + Реакция является несамопроизвольной при всех температурах 
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Рассчитав ∆G, можно определить: 
• характер процесса (само- или несамопроизвольный); 
• величину полезной работы, совершаемой при протекании само-

произвольного процесса. 

Способы расчета ∆G 
1. Свободную энергию химической реакции можно рассчитать по 

уравнению (формула 2.4): 
                                              ∆rG = ∆rH – Т∆rS,                                    (2.4) 

где Т∆rS — энтропийный фактор химической реакции. 
2. Свободную энергию химической реакции можно рассчитать на 

основе закона Гесса (формула 2.5): 
               ∆rG = с·∆fG (C) + d·∆fG (D) – a·∆fG (A) – b·∆fG (B),           (2.5) 

где ∆fG — свободная энергия образования сложного вещества из 
простых веществ, kДж/моль. 

3. Расчет ∆G переноса вещества из одной фазы в другую выпол-
няется по уравнению (формула 2.6): 

     ∆rG = – ν·R·T·ln 
1

2

M

M

C
C

,                                   (2.6) 

где ν — количество переносимого вещества, моль; R — универ-
сальная газовая постоянная, равная 8,31 Дж/моль·К; СМ1 и CМ2 — кон-
центрации вещества в различных фазах, моль/л (СМ1<CМ2). 

Данное уравнение можно использовать для расчета осмотической 
работы, выполняемой почкой. 

2.3 Биоэнергетика 

Биоэнергетика — это раздел термодинамики, изучающий пре-
вращения энергии, теплоты и работы в живых системах. 

С точки зрения биоэнергетики, человек — это открытая ста-
ционарная система, главным источником энергии для которой 
служит химическая энергия пищи (99 %). Энергетические затраты 
человека обеспечиваются за счет: 

• углеводов на 55–60 %; 
• жиров на 20–25 %; 
• белков на 15–20 %. 
Получаемая энергия расходуется: 
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• на совершение работы внутренних органов, связанной с дыханием, 
кровообращением, перемещением метаболитов, секрецией соков и т. д., 

• на выполнение внешней работы, связанной со всеми перемеще-
ниями человека и его трудовой деятельностью, 

• на нагревание вдыхаемого воздуха, потребляемой воды и пищи. 
Коэффициент полезного действия превращения химической энергии 

пищи в организме человека составляет ~ 25 %.Таким образом, энтропий-
ные потери организма составляют 75 %. Если сфокусировать теплоту, 
излучаемую телом человека за сутки, то можно вскипятить 20 л воды. 

Биохимическими называются химические реакции, протекающие 
в биосистемах (in vivo). Они могут быть как экзергоническиеми (са-
мопроизвольными) ∆rG < 0, так и эндергоническими (несамопроиз-
вольными) ∆rG > 0. 

Окисление углеводов и жиров в организме протекает самопроиз-
вольно и сопровождается выделением большого количества энергии: 

C6H12O6 + 6 O2 → 6 CO2 + 6 H2O, ∆G = – 2870 кДж 
C15H31COOH + 23 O2 → 16 CO2 + 16 H2O, ∆G = – 9790 кДж. 

пальмитиновая к-та 
Часть энергии, выделяющаяся при окислении компонентов пищи, 

накапливается в макроэргических соединениях, таких как АТФ, АДФ, 
ацетилкофермент A и др. 

Получение АТФ из АДФ и фосфата описывается уравнением: 
АДФ + H3PO4 → АТФ + H2O, ∆G = + 30,6 кДж. 

Реакция протекает несамопроизвольно, поглощая энергию, выде-
ляющуюся при окислении глюкозы в клетках. Энергия, выделяющая-
ся при окислении одной молекулы глюкозы, достаточна для синтеза 
36 молекул АТФ из АДФ и фосфата. Такие реакции называются со-
пряженными. Принцип энергетического сопряжения состоит в сле-
дующем: эндергонические реакции протекают за счет энергии экзер-
гонических реакций. Как правило, сопряженные реакции катализиру-
ются общим ферментом. 

Схема сопряженной реакции: 
A + B → C + D,    ∆G1 << 0 
L + M → P + Q,    ∆G2 > 0 
∆Gобщ = ∆G1 + ∆G2  < 0 

Таким образом, обе реакции протекают как единый самопроиз-
вольный процесс. 
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Пример энергетического сопряжения: 
C6H12O6 + 6 O2 → 6 CO2 + 6 H2O,           ∆G = –2870 кДж 
36 (AДФ + H3PO4) → 36 (ATФ + H2O),  ∆G = +1100 кДж 
∆G общ = –2870 + 1100 = –1770 кДж 
Приведенные данные позволяют рассчитать к.п.д. клетки:  
выделилось — 2870 кДж, 
аккумулировано — 1100 кДж, 
энтропийные потери — 1770 кДж 
к.п.д = 1100/2870 = 0,38 или 38 %. 
 
Таким образом, клетка аккумулирует лишь 38 % химической энергии 

глюкозы, а оставшиеся 62 % рассеивается в пространстве как теплота. 
В современной медицине широко применяются методы биоэнер-

гетической диагностики и терапии. К биоэнергетическим методам ле-
чения относятся: иглотерапия, гирудотерапия (лечение медицинскими 
пиявками), массаж, упражнения по системе йоги и др. 

ЛЕКЦИЯ 3 
ХИМИЧЕСКОЕ РАВНОВЕСИЕ 

План 

3.1 Кинетическое и термодинамическое описание химического 
равновесия. 

3.2 Смещение химического равновесия (принцип Ле Шателье). 
3.3 Равновесие в биологических средах. 

3.1. Кинетическое и термодинамическое описание химического 
равновесия 

Обратимыми химическими реакциями называются химиче-
ские реакции и физико-химические процессы, самопроизвольно про-
текающие как в прямом, так и в обратном направлении. Уравнение 
гипотетической обратимой реакции может быть представлено схемой: 

аА + bВ сС + dD 
Ниже приведены примеры некоторых обратимых реакций: 
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N2 + 3 H2 2 NH3

NH4Cl + H2O NH4OH + HCl 
Hb + O2 HbO2

Пределом протекания обратимых процессов является состояние 
химического равновесия. Химическое равновесие — это такое со-
стояние обратимого процесса, в котором скорость прямой и обратной 
реакций равны между собой (рисунок 3.1). 

ВремяВремя

С
ко
ро
ст
ь

С
ко
ро
ст
ь

ПрямаяПрямая реакцияреакция

ОбратнаяОбратная реакцияреакция

 
Рисунок 3.1 — Изменение скорости прямой и обратной реакций 

в ходе обратимого процесса 
 
Признаком химического равновесия является постоянство во 

времени концентрации всех веществ, участвующих в процессе (рису-
нок 3.2). Концентрации веществ в состоянии химического равновесия 
называются равновесными: [Ā], моль/л. 

[Ā]

B

A

[[BB]]
ВремяВремя

мольмоль//лл

 
Рисунок 3.2 — Кинетические кривые обратимой реакции аА bВ 
 
Кинетическое описание химического равновесия основано на за-

коне действующих масс: скорость реакции прямо пропорциональна про-
изведению концентраций реагирующих веществ (Гульдберг-Вааге,1884). 

Согласно закону действующих масс, скорости прямой и обратной 
реакций равны: 
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υпр = kпр [A]a [B]b, 
υобр = kобр [C]c [D]d. 

где υпр — скорость прямой реакции; υобр — скорость обратной ре-
акции; kпр — константа скорости прямой реакции; kобр — константа 
скорости обратной реакции. 

В состоянии равновесия υпр = υобр, следовательно можно записать, что: 

[ ] [ ]
[ ] [ ]ba

dс

обр

пр
k
k

BA
DС=  

Отношение констант скорости является постоянной величиной, 
обозначаемой Kc: 

c
обр

пр Kk
k

= , 

где Kс — концентрационная константа равновесия. 
Таким образом, закон действующих масс для обратимой реакции 

записывается так (формула 3.1): 

                                                 
[ ] [ ]
[ ] [ ]ba

dс

сК BA
DС=                                        (3.1) 

Например, для биохимической реакции окисления гемоглобина в 
оксигемоглобин: 

Hb + O2 HbO2 

константа химического равновесия равна: 
[ ]
[ ][ ] 1300

OHb
HbO

2

2
cK ==  

Если в химической реакции участвуют газообразные, жидкие и 
твердые вещества, то для расчета Кс используют только равновесные 
концентрации газов. 

Например, синтез кристаллической мочевины из углекислого газа 
и аммиака описывается уравнением: 

CO2 (г) + 2 NH3 (г) H2O (г) + CO(NH2)2 (к). 
В равновесии участвуют как газообразные, так и твердые вещест-

ва, но концентрацию кристаллической мочевины при составлении 
уравнения для Kc не учитывают: 
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[ ]
[ ] [ ]232

2

NH
К

×
=

CO

OH
с  

Если К >> 1, то равновесие смещено вправо, (υпр > υобр); если К << 1, 
то равновесие смещено влево (υпр< υобр). 

В основе термодинамического описания обратимого процесса 
лежит уравнение изотермы химической реакции (формула 3.2): 

                                     
[ ] [ ]
[ ] [ ]ba

dc

BA
DCTRGДG ln o +∆=                              (3.2) 

где ∆ G — это изменение свободной энергии Гиббса в ходе про-
цесса, а ∆ Gо — стандартное изменение свободной энергии. 

В состоянии химического равновесия ∆G = 0, а концентрации веществ 
А, В, С и D являются равновесными. Соответственно: 

∆Go = –RT ln K. 
Отсюда (формула 3.3) 

                                                       RT
Go

e
−

=K                                         (3.3) 
Таким образом, K зависит только от температуры и природы реа-

гирующих веществ. 

3.2. Смещение химического равновесия (принцип Ле Шателье) 

Состояние химического равновесия является наиболее энергети-
чески выгодным состоянием обратимого процесса, так как характери-
зуется минимальным запасом внутренней энергии системы (G min) 
(рисунок 3.3). 

∆∆ G=0G=0

∆∆ G<0G<0 ∆∆ G'<0G'<0

GG,,

кДжкДж

КоординатаКоордината реакцииреакции  
Рисунок 3.3 — Энергетическая диаграмма обратимой реакции 
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Таким образом, любой обратимый процесс стремится к равнове-
сию. В 1884 г. французский физико-химик и металлург Ле Шателье 
сформулировал общий закон смещения химического равновесия. 

Принцип Ле Шателье: «Если на систему, находящуюся в со-
стоянии химического равновесия, оказать внешнее воздействие 
(изменив температуру, давление или концентрации веществ), то 
положение равновесия сместится таким образом, чтобы ослабить 
внешнее воздействие». 

Этот принцип позволяет предсказать качественные изменения в 
равновесной системе при изменении условий. 

Частные случаи принципа Ле Шателье 
1) Повышение температуры смещает равновесие в сторону эндо-

термической, а понижение температуры — в сторону экзотермиче-
ской реакции. 

Рассмотрим влияние температуры на равновесие обратимой био-
химической реакции: 

Hb + O2 HbO2, ∆rН = – 10 кДж 
При повышении температуры равновесие смешается влево (кровь 

отдает кислород тканям), при понижении температуры равновесие 
смещается вправо (кровь обогащается кислородом). 

2) При повышении давления равновесие смещается в сторону 
меньшего количества газообразных веществ, а при понижении давле-
ния — в сторону их большего количества. Изменение давления не 
влияет на смещение химического равновесия, если: (а) в реакции не 
участвуют газы; (б) реакция протекает без изменения количества га-
зообразных веществ. Например: 

N2 + O2 2 NO. 
Используя данный принцип, можно рассмотреть влияние давле-

ния на равновесие обратимой реакции окисления гемоглобина в окси-
гемоглобин. 

Венозная кровь поступает в легкие, где испытывает повышенное 
давление кислорода О2. В результате равновесие смещается вправо 
(кровь насыщается кислородом). Артериальная кровь, поступающая в 
ткани, оказывается при пониженном давлении кислорода, в результа-
те чего равновесие смещается влево (кровь отдает кислород тканям). 

3) При увеличении концентрации вещества, участвующего в об-
ратимом превращении, равновесие смещается в сторону той реакции, 
которая протекает с убылью этого вещества (и наоборот). 
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Например, при увеличении содержания гемоглобина в крови рав-
новесие смещается вправо (ткани обогащаются кислородом). При не-
достатке гемоглобина (анемия) равновесие смещается влево (больной 
страдает от кислородной недостаточности). 

3.3 Равновесие в биологических средах 
Важнейшей биологической средой является вода. Описание про-

цессов, протекающих в водных растворах, возможно с позиций тео-
рии химического равновесия. Многие процессы, играющие важную 
роль в метаболизме живых организмов, связаны с обратимым перено-
сом протонов (протолитические равновесия). 

К важнейшим протолитическим равновесиям относится диссо-
циация воды, протекающая по уравнению: 

H2O H+ + OH-

Вода — очень слабый электролит; при комнатной температуре из 
5 млн молекул воды только одна молекула диссоциирует на ионы. 
Поскольку молярная концентрация молекул воды значительно пре-
вышает молярную концентрацию ионов ([H2O] >>[H+]), то можно 
считать, что концентрация молекул воды является величиной посто-
янной ([H2O] = const). Применив закон действующих масс, напишем 
выражение для концентрационной константы равновесия рассматри-
ваемого процесса: 

[ ][ ]
[ ]OH

OHHK
2

c

−+

=  

Умножив левую и правую части уравнения на [H2O], получим 
уравнение 

Кс [H2O] = [H+][OH-], 

где Kс [H2O] = Kw
Kw — ионное произведение воды; эта величина является кон-

стантой равновесия, описывающей обратимую диссоциацию воды. 
При стандартной температуре (t = 25 oC) Кw = [H+][OH-] = 10-14. 

Для воды и водных растворов: 

[ ] [ ]−
+ =

OH
KH w [ ] [ ]+

− =
H
K

OH w  
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Не менее важным является протолитическое равновесие, уста-
навливающееся при диссоциации слабых кислот и оснований. 

Уксусная кислота является слабым электролитом. Ее диссоциа-
ция протекает обратимо по уравнению: 

CH3COOH CH3COO- + H+ 

Константа равновесия, описывающая данный обратимый процесс 
обозначается Ka и называется константой кислотности: 

[ ][ ]
[ ]COOHCH

COOCHHK
3

3
a

−+

=  

Аммоний гидроксид является слабым электролитом. Его диссо-
циация протекает обратимо по уравнению: 

NH4OH NH4
+ + OH-

Константа равновесия, описывающая данный обратимый процесс 
обозначается Kb и называется константой основности: 

[ ][ ]
[ ]OHNH

OHNHK
4

4
b

−+

=  

Чем больше Ка и Kb, тем сильнее диссоциируют кислоты и осно-
вания в водных растворах.  

К протолитическим равновесиям, играющим важную биологиче-
скую роль, относятся реакции  гидролитического разложения веществ.  
Гидролиз солей — это реакция ионного обмена между составными 
частями соли и воды, протекающая с изменением кислотности рас-
твора. Гидролизу подвергаются растворимые соли, в состав которых 
входят катионы слабых оснований или анионы слабых кислот. 

Гидролиз соли, образованной слабым основанием 
и сильной кислотой 

Примером такой соли является аммоний хлорид NH4Cl. Эта соль 
образована слабым основанием NH4OH и сильной кислотой HCl. Гид-
ролиз соли всегда протекает по иону слабого электролита, в данном 
случае — по катиону аммония: 

NH4Cl + H2O NH4OH + HCl 
или в ионном виде 

NH4
+ + H2O NH4OH + H+

Данное равновесие описывается при помощи константы равнове-
сия, называемой константой гидролиза (Кг). В соответствии с законом 
действующих масс Кг равна: 
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[ ] [ ]
[ ]

[ ]
[ ] [ ] b

W

4

W4

4

4
Г K

K
OHNH

KOHNH
NH

HOHNHK =
⋅

⋅
=

⋅
= −++

+

 

Гидролиз соли, образованной слабой кислотой 
и сильным основанием 

Примером такой соли является натрий ацетат CH3COONa. Эта соль 
образована сильным основанием NaOH и слабой кислотой CH3COOH. 
Гидролиз соли протекает по аниону уксусной кислоты CH3COO-: 

CH3COONa + H2O CH3COOH + NaOH 
или в ионном виде 

CH3COO- + H2O СH3COOH + OH-

В соответствии с законом действующих масс, константа гидроли-
за  данной соли равна: 

[ ] [ ]
[ ]

[ ]
[ ] [ ] a

W
-

3

W3
-

3

3
Г K

K
HCOOCH
KCOOHCH

COOCH
OHCOOHCHK =

⋅
⋅

=
⋅

= +

−

 

Гидролиз соли, образованной слабым основанием 
и слабой кислотой 

Примером такой соли является аммоний ацетат CH3COONH4. Ее 
гидролиз протекает как по катиону NH4

+, так и по аниону CH3COO-: 
CH3COONH4 + H2O NH4OH + CH3COOH 

В соответствии с законом действующих масс константу гидроли-
за этой соли можно рассчитать по уравнению (формула 3.4): 

                                                   
ba

W
Г KK

KK
⋅

=                                         (3.4) 

Способность соли к гидролизу характеризуется при помощи сте-
пени гидролиза (h) (формула 3.5): 

                             

h =h =
КоличествоКоличество гидролизуемойгидролизуемой солисоли

ОбщееОбщее количествоколичество солисоли вв
растворерастворе                          (3.5) 

Взаимосвязь константы и степени гидролиза дается уравнением 
(формула 3.6): 

 24 



                                                       
М

Г

С
Kh =                                            (3.6) 

Из уравнения следует, что чем больше константа гидролиза, тем 
сильнее гидролизуется соль. 

Биологическая роль гидролиза солей заключается в том, что он 
является одним из факторов, регулирующих кислотность внутренней 
среды организма. 

Гидролиз солей — это частный случай гидролиза вообще. Гидролизу 
подвергаются не только соли, но и многие органические вещества: слож-
ные эфиры, амиды, алкоголяты и др. Трудно переоценить роль гидролиза 
в биохимических процессах. Прежде всего, это ферментативный гидро-
лиз, благодаря которому три основных компонента пищи: жиры, белки и 
углеводы расщепляются водой на более мелкие фрагменты в желудочно-
кишечном тракте. Без гидролиза не возможно усвоение пищи, так как вса-
сываться в кишечнике способны только относительно небольшие молеку-
лы. Например, усвоение полисахаридов и дисахаридов становится воз-
можным лишь после их полного гидролиза до моносахаридов. 

Для роста и нормального функционирования всем живым орга-
низмам необходима энергия. Основным источником энергии для мно-
гих биохимических процессов — биосинтеза белка, сокращения 
мышц, электрической проводимости нервных клеток — является аде-
нозинтрифосфат (АТФ). Энергия, необходимая для жизнедеятельно-
сти организма, выделяется при гидролизе АТФ. 

ЛЕКЦИЯ 4 
ФИЗИКО-ХИМИЧЕСКИЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

План 
4.1. Растворы и их классификация. 
4.2. Термодинамика растворения. 
4.3. Растворимость газов, жидкостей и твердых веществ в воде. 

4.1 Растворы и их классификация 

Растворы — это гомогенные устойчивые системы переменно-
го состава, состоящие минимум из двух компонентов: раствори-
теля и растворенного вещества. 
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С точки зрения термодинамики все компоненты раствора равно-
ценны; растворителем принято считать тот компонент, агрегатное со-
стояние которого совпадает с агрегатным состоянием раствора. Если 
нельзя определить растворитель по этому признаку, то им считается 
компонент с большей массой. 

Существует несколько способов классификации растворов. Рас-
смотрим некоторые из них: 

а) по агрегатному состоянию: 
• газообразные: воздух, смесь О2 и СО2 (карбоген) для активации 

дыхательного центра; 
• жидкие: биологические жидкости человека (кровь, плазма, лимфа и др.;  
• твердые:сплавы металлов, растворы H2 в платиновых металлах. 
б) по размеру частиц растворенного вещества: 
• истинные(молекулярные) α < 10-9 м; 
• коллоидные 10-9 < α < 10-7 м (кровь); 
• грубодисперсные α >10-7 м, 
где α — диаметр частицы растворенного вещества, м. 
Растворы играют важнейшую роль в биосфере. Известно, что жизнь 

зародилась в мировом океане, вот почему современные животные и чело-
век унаследовали от океанических предков неорганический состав крови, 
сходный с составом морской воды. Усвоение питательных веществ и ле-
карственных препаратов происходит в растворенном виде. В растворах 
(кровь, плазма крови, лимфа, моча, слюна, пот) протекают биохимические 
реакции в организме человека. Многие физиологические процессы осуще-
ствляются лишь при условии, что участвующие в них вещества находятся 
в растворенном состоянии. Так, усвоение пищи представляет собой про-
цесс перехода питательных веществ в растворенное состояние. 

Важнейшим биогенным растворителем является вода. Вода — 
самое распространенное на земле вещество. Общий объем воды в 
биосфере составляет 1,5·109 км3. В живых организмах — 2,3·103 км3. 
Считают, что большая часть воды имеет биогенное происхождение, 
т. е. проходит через метаболические превращения организмов. Су-
точное потребление воды составляет около 2 л. 

Содержание воды в организме новорожденного составляет около 
80 %, а в организмах мужчин и женщин — 60 и 55 % соответственно. 
Содержание воды в органах и тканях человека составляет: в печени — 
96 %, в легких — 86 %, в крови и почках — 83 %, в тканях мозга и 
мышечной ткани — 75 %, а в костях — 22 %. 

Вода в организме делится на два бассейна: 
1) внеклеточная жидкость: 
а) интерстициальная жидкость (окружает клетки); 
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б) внутрисосудистая (плазма крови); 
в) трансцеллюлярная жидкость (в полых формах ЖКТ). 

2) внутриклеточная: 
потеря 2/3 объема внеклеточной жидкости смертельно опасна. 

Избыток воды также опасен для здоровья, вызывая отеки, водянки, 
набухание клеток. 

Вода, благодаря своим уникальным физико-химическим свойст-
вам, выполняет многочисленные функции в организме человека: 

(а) ее высокая полярность (молекулы воды являются диполями) 
делает воду одним из лучших растворителей, как для неорганических, 
так и для многих органических веществ; 

(б) ее высокая теплоемкость обеспечивает 
температурный гомеостаз организма; 

(в) большая теплота испарения воды защищает 
тело человека от перегрева; 

(г) способность воды диссоциировать на ионы 
позволяет ей участвовать в кислотно-основном равновесии; 

(д) вода является субстратом многих биохимических реакций 
(гидролиз, гидратация); 

е) вода влияет на активность ферментов, регулируя скорость био-
химических реакций. 

4.2 Термодинамика растворения 

Растворение — это самопроизвольный обратимый физико-химический 
процесс, включающий три основные стадии: 

1. Стадия атомизации — разрушение кристаллической решетки 
растворяемого о вещества; процесс эндотермический (∆атН > О). 

2. Стадия сольватации (гидратации) — образование сольватных 
(гидратных) оболочек вокруг частиц растворенного вещества; про-
цесс экзотермический, (∆сол Н < О). 

3. Стадия диффузии — равномерное распределение растворенно-
го вещества по всему объему раствора, (∆диф Н ≈ О). 

Таким образом, теплота растворения (∆рН) является величиной 
интегральной (формула 4.1): 
                                         ∆pH = ∆атН + ∆солН +∆дифН                           (4.1) 

Теплота растворения — это тепловой эффект растворения 1 моль 
вещества в бесконечно большом объеме растворителя. 

Растворение большинства твердых веществ в воде — процесс эн-
дотермический (∆pH > 0), т. к. теплота, поглощаемая на стадии атоми-
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зации, не компенсируется теплотой, выделяющейся на стадии сольва-
тации. При растворении газов теплота выделяется (∆pH < 0), т. к. их 
растворение не включает стадию атомизация (газообразные вещества 
не образуют кристаллических решеток). Растворение жидкостей друг 
в друге протекает без заметного теплового эффекта (∆pH ≈ 0), т. к. 
главной стадией их растворения является диффузия. 

Как любой обратимый процесс, растворение доходит до равнове-
сия. Раствор, находящийся в равновесии с избытком растворяемого 
вещества, называется насыщенным. В состоянии равновесия ско-
рость растворения равна скорости кристаллизации. 

По степени насыщения растворы бывают: 
• ненасыщенные: содержат меньше растворенного вещества, 

чем насыщенные, 
• насыщенные, 
• пересыщенные: содержат больше растворенного вещества, чем 

насыщенные (они неустойчивы). 

4.3 Растворимость газов, жидкостей и твердых веществ в воде 

Растворимость (S) — это способность вещества растворяться в 
данном растворителе. Она равна содержанию растворенного вещества 
в его насыщенном растворе при данной температуре. 

Растворимость зависит от природы веществ и термодинамиче-
ских параметров системы. Влияние природы веществ на раствори-
мость описывается правилом: «Подобное растворяется в подоб-
ном». Другими словами, полярные вещества хорошо растворяются в 
полярных растворителях, а неполярные — в неполярных. Например: 
поваренная соль NaCl хорошо растворима в воде и плохо в бензоле; I2 
хорошо растворим в бензоле и плохо в воде. 

Растворение газов в воде можно представить схемой: 
А(газ) + Н2О А(раствор), ∆рН<О 

В соответствии с принципом Ле Шателье при повышении темпе-
ратуры равновесие смещается влево, т.е. растворимость уменьшается, 
а при понижении температуры — вправо, растворимость увеличива-
ется (таблица 4.1). 

Таблица 4.1 — Растворимость газов (л/1л Н2О) при р = 1 атм. 
Температура, ºС Газ 

0 20 100 
N2 0,0235 0,0154 0,0095 
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O2 0,0489 0,0310 0,0172 
NH3 1150 690 95 

 
В соответствии с принципом Ле Шателье  при увеличении давле-

ния равновесие смещается вправо, т.е. растворимость газов растет. 
Количественная зависимость растворимости газа от давления описы-
вается уравнением Генри (1803 г.) (формула 4.2): 

                                                S = k·p,                                             (4.2) 
где k — константа Генри; p — давление газа над раствором. 
Закон Генри позволяет вскрыть причины возникновения кессон-

ной болезни. Она возникает у водолазов, летчиков и представителей 
других профессий, которые по роду деятельности быстро переходят 
из среды с высоким давлением в среду с низким давлением. 

В период пребывания человека в среде с высоким давлением его 
кровь и ткани насыщаются азотом (N2) и частично углекислым газом 
(СО2). Накопления кислорода не происходит, так как он расходуется на 
физиологические процессы в организме. При быстром переходе человека 
в среду с низким давлением происходит выделение избыточных коли-
честв растворенных газов, которые не успевают диффундировать через 
легкие и образуют газовые пробки в тканях и кровеносных сосудах. Это 
приводит к закупорке и разрыву кровеносных капилляров, накоплению 
пузырьков газа в подкожной жировой клетчатке, в суставах, в костном 
мозге. Симптомами кессонной болезни являются головокружение, зуд, 
мышечные и загрудинные боли, нарушение дыхания, паралич и смерть. 

На растворимость газов влияет присутствие электролитов в рас-
творе. Эта зависимость описывается уравнением Сеченова (1859 г.) 
(формула 4.3): 
                                                     S = So·e-kc,                                          (4.3) 

где S и So — растворимость газа в растворе электролита и чистой 
воде; с — концентрация электролита; k — константа Сеченова. 

Из уравнения Сеченова следует, что чем выше концентрация 
электролита в растворе, тем ниже растворимость газов. Вот почему 
растворимость газов в воде больше, чем в плазме (таблица 4.2). 

Таблица 4.2 — Растворимость газов в чистой воде и плазме крови при 38 ºС 
Растворимость, объемные доли Газ 

в воде в плазме 
N2 0,0137 0,0135 
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O2 0,0263 0,0255 
СО2 0,387 0,381 

 
Растворение жидкости в воде можно представить схемой: 

А (ж) + Н2О А (раствор) 
Основной стадией растворения жидкости в жидкости является 

диффузия, скорость которой возрастает с увеличением температуры. 
Соответственно, взаимная растворимость жидкостей усиливается с 
ростом температуры.  

Различают три типа жидкостей: 
а) неограниченно растворимые друг в друге: Н2SO4 / Н2О, С2Н5ОН / Н2О; 
б) ограниченно растворимые: С6Н6 / Н2О 
в) абсолютно нерастворимые: Hg / H2O. 
Если в систему из двух несмешивающихся жидкостей добавить 

третий компонент, то отношение его концентраций в каждой жидко-
сти есть величина постоянная при данной температуре (закон распре-
деления Нернста-Шилова) (рисунок 4.1). 

ФазаФаза 11

ФазаФаза22

[[AA]]

[[AA]]'' [A]'

[A]
= K= K

K K –– константаконстанта
распределенияраспределения  

Рисунок 4.1 — Закон распределения Нернста-Шилова 
 
Закон Нернста-Шилова — теоретическая основа экстракции, од-

ного из способов разделения смесей. 
Растворение твердых веществ в воде описывается схемой: 

А (к) + Н2О А (раствор), ∆р Н > О 
Если растворяется труднорастворимый электролит (соль, основа-

ние или кислота), то гетерогенное равновесие между твердым вещест-
вом и его ионами в насыщенном растворе можно представить схемой: 

AnBm (к) nAm+
(aq) + mBn- 

(aq).

Данное равновесие характеризуется при помощи константы рас-
творимости Ks, являющейся константой гетерогенного равновесия: 

Ks = [A+]n · [B-]m

Для бинарных электролитов n = m = 1, следовательно 
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Ks = [A+] · [B-]. 
Соответственно (формула 4.4) 

                                                S2 =Кs, и S = SK .                                  (4.4) 

Например, при растворении труднорастворимой соли BaSO4 в во-
де устанавливается гетерогенное равновесие между кристаллами ве-
щества и его ионами в насыщенном растворе: 

BaSO4 (к) Ba2+(aq) + SO4
2-(aq) 

Согласно закону действующих масс: KS = [Ba 2+] [SO4
2-] = 1,1·10-10. 

Отсюда: S = M101,05101,1 510 −− ⋅=⋅ . 
Чем меньше Ks, тем ниже растворимость вещества и легче фор-

мируется осадок труднорастворимого электролита. 
Условие образования осадка труднорастворимого электролита 

можно сформулировать следующим образом: осадок выпадает из на-
сыщенных и пересыщенных растворов. В насыщенном растворе 
[A+]·[B-] = Ks, а в пересыщенном растворе — [A+]·[B-] > Ks

Одним из наиболее важных гетерогенных процессов in vivo явля-
ется образование костной ткани. Основным минеральным компонен-
том костной ткани является кальций гидроксофосфат (гидроксоаппа-
тит) Са5(РО4)3ОН. 

Процесс формирования костной ткани можно представить сле-
дующим образом. В крови при рН = 7,4 в приблизительно равных ко-
личествах находятся анионы НРО4

2– и Н2РО4
–, а также катионы Са2+. 

После сравнения констант растворимости CаНРО4 (КS = 2,7·10–7) и 
Cа(Н2РО4)2 (КS = 1·10–3), становится очевидным, что менее раствори-
мой является соль СаНРО4. Вследствие этого, именно СаНРО4 обра-
зуется на первой стадии формирования костной ткани: 

Са 2+ + НРО4
2– СаНРО4. 

Дальнейшее формирование гидроксоаппатита протекает в соот-
ветствии с уравнениями: 

3 СаНРО4 + Са2+ + 2 ОН– Са4Н(РО4)3 + 2 Н2О, 
 Са4Н(РО4)3 + Са2+ + 2 ОН– Са5(РО4)3ОН + Н2О. 

Константа растворимости гидроксоаппатита очень мала (КS = 10-58), 
что свидетельствует о высокой устойчивости костной ткани.  

При избытке ионов Са2+ в крови равновесие сдвигается вправо, 
что приводит к обызвествлению костей. При недостатке Са2+ равнове-
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сие сдвигается влево; происходит разрушение костной ткани. У детей 
это приводит к рахиту, у взрослых развивается остеопороз. 

При недостатке кальция в костной ткани его место могут занять 
ближайшие электронные аналоги: бериллий и стронций. Их накопление 
вызывает соответственно бериллиевый и стронциевый рахит (повы-
шенная ломкость и хрупкость костей). При инкорпорации радиоизотопа 
Sr-90 в костную ткань происходит облучение костного мозга, что может 
привести к лейкозу и другим онкологическим заболеваниям. Кальций 
блокирует накопление организмом радиоактивного стронция. 

ЛЕКЦИЯ 5 
КОЛЛИГАТИВНЫЕ СВОЙСТВА РАСТВОРОВ 

План 

5.1 Первый закон Рауля. 
5.2 Эбулиоскопический закон Рауля. 
5.3 Криоскопический закон Рауля. 
5.4 Осмос. Осмотическое давление. 
 

Коллигативными (общими) называются свойства растворов, за-
висящие только от их концентрации, точнее от соотношения числа 
частиц растворителя и растворенного вещества. Коллигативные свой-
ства не зависят от природы веществ.  

Важнейшими коллигативными свойствами растворов являются: 
1) понижение давления пара над раствором; 
2) повышение температуры кипения раствора; 
3) понижение температуры замерзания раствора; 
4) осмос и осмотическое давление. 
Франсуа Мари Рауль, работавший в университете в Гренобле, 

был первым ученым-экспериментатором, сделавшим достаточно точ-
ные измерения, позволившие описать влияние растворенного вещест-
ва на физические свойства растворителя. 

5.1 Первый закон Рауля 

Первый закон Рауля: давление пара над раствором нелетучего веще-
ства меньше давления пара над чистым растворителем. Это явление 
объясняется тем, что нелетучее растворенное вещество связывает часть мо-
лекул растворителя в виде сольватов (гидратов), тормозя процесс испарения. 
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Математическое описание первого закона Рауля для бинарной 
системы зависит от того, электролитом или неэлектролитом является 
растворенное вещество: 

(а) для неэлектролитов (формула 5.1) 

                                        ль)(рво)(в
во)n(в

P
PP

0

0

−+−
−

=
−

νν
                             (5.1) 

где Ро — давление насыщенного пара над чистым растворителем;  
P — давление пара над раствором нелетучего вещества; 
ν (в-во) — химическое количество растворенного вещества, моль; 
ν (р-ль) — химическое количество растворителя, моль; 
Р0-Р — относительное понижение давления пара над раствором. 
(б) для электролитов (формула 5.2) 

                                      
ль)(рво)(вi

во)(вi
P

PP

0

0

−+−⋅
−⋅

=
−

νν
n                               (5.2) 

где i — изотонический коэффициент (коэффициент Вант-Гоффа), 
характеризующий диссоциацию электролита на ионы; 

P — давление пара над раствором нелетучего вещества; 
ν (в-во) — химическое количество растворенного вещества, моль; 
ν (р-ль) — химическое количество растворителя, моль; 
Р0-Р — относительное понижение давления пара над раствором. 

5.2 Эбулиоскопический закон Рауля 

Эбулиоскопический закон Рауля: раствор нелетучего вещества 
кипит при более высокой температуре, чем чистый растворитель. 
Температура кипения (Ткип) — это температура, при которой давление 
пара над жидкостью равно атмосферному давлению (рисунок 5.1). 
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∆∆ТТкипкип == TTкипкип((рр--
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Рисунок 5.1 — Давление водяного пара над водой 
и раствором нелетучего вещества 

Математическое описание эбулиоскопического закона: 
(а) для неэлектролитов (формула 5.3): 
                                             ∆Ткип = Е·Cm,                                      (5.3) 
где 
∆Ткип = Tкип(р-р) – Tкип(р-ль) 
Сm — моляльная концентрация раствора, моль/кг; 
Е — эбулиоскопическая константа растворителя; Е (Н2О) = 0,52. 

Сm=
глярастворитеmвеществаM

веществаm
),()(

1000)(
⋅

⋅  

(б) для электролитов (формула 5.4): 
                                                  ∆Ткип = i·Е·Cm                                       (5.4) 

где i — изотонический коэффициент (коэффициент Вант-Гоффа), 
характеризующий диссоциацию электролита на ионы; 

∆Ткип = Tкип(р-р) – Tкип(р-ль); 
Сm — моляльная концентрация раствора, моль/кг; 
Е — эбулиоскопическая константа растворителя. 

5.3 Криоскопический закон Рауля 

Криоскопический закон Рауля: раствор нелетучего вещества 
замерзает при более низкой температуре, чем чистый растворитель. 
Температура замерзания (Тзам) — это температура, при которой давление 
пара над жидкостью равно давлению над твердым растворителем. 

Математическое описание криоскопического закона: 
(а) для неэлектролитов (формула 5.5): 
                                            ∆Тзам = К·Cm,                                       (5.5) 
где 
∆Тзам = Tзам(р-ль) – Tзам(р-р). 
Для плазмы крови человека ∆Тзам = 0,56 ºС, а для плазмы живот-

ных ∆Тзам = 0,58 ºС; 
К — криоскопическая константа растворителя; К (Н2О) = 1,86; 
Сm — моляльная концентрация раствора, моль/кг. 
(б) для электролитов (формула 5.6): 
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                                           ∆Тзам = i·К·Cm,                                      (5.6) 
где ∆Тзам = Tзам(р-ль) – Tзам(р-р); 
К — криоскопическая константа растворителя; 
Сm — моляльная концентрация раствора, моль/кг; 
i — изотонический коэффициент (коэффициент Вант-Гоффа), ха-

рактеризующий диссоциацию электролита на ионы. 
Эбулиоскопия и криоскопия — это методы, позволяющие экспе-

риментально определить молярные массы растворенных веществ, а 
также некоторые другие характеристики растворов. Определение мо-
лярной массы лекарственных препаратов криоскопическим методом 
широко применяется в фармакопейных анализах. 

5.4 Осмос. Осмотическое давление 

Все растворы обладают способностью к диффузии. Диффузия — 
это равномерное распределение вещества по всему объему раствора, 
протекающая по всем направлениям. Ее движущая сила — стремление 
системы к максимуму энтропии. Можно создать условие, при котором 
диффузия протекает только в одном направлении. Для этого раствор и 
растворитель разделяют полупроницаемой мембраной, через которую 
могут проходить только молекулы (ионы) небольшого размера. 

Осмос — это односторонняя диффузия растворителя через полу-
проницаемую мембрану из растворителя в раствор или из разбавлен-
ного раствора — в более концентрированный. Движущей силой осмо-
са является стремление к выравниванию концентрации растворенного 
вещества по обе стороны мембраны. Процесс протекает самопроиз-
вольно и сопровождается увеличением энтропии. Пределом его про-
текания является состояние равновесия. 

Давление, которое оказывает растворитель на мембрану, называ-
ется осмотическим давлением (росм). Осмотическое давление описы-
вается уравнением Вант-Гоффа: 

(а) для неэлектролитов (формула 5.7): росм = См·R·T;                (5.7) 
(б) для электролитов (формула 5.8): росм = i·См·R·T;                  (5.8) 
где 
R — универсальная газовая постоянная, равная 8,13 Дж/моль·K; 
T — абсолютная температура, К; 
СМ — молярная концентрация раствора, моль/л; 
i — изотонический коэффициент (коэффициент Вант-Гоффа), ха-

рактеризующий диссоциацию электролита на ионы. 
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Клеточные мембраны животных и растительных организмов яв-
ляются проницаемыми для воды и небольших ионов. Проходя через 
них, вода создает осмотическое давление. Давление плазмы в норме 
составляет 740–780 кПа (37 °C). Осмотическое давление плазмы и 
других биологических жидкостей обусловлено, главным образом, 
присутствием электролитов. В меньшей степени, давление создается 
коллоидными частицами белков, не проходящими через мембрану. 
Осмотическое давление, создаваемое белками, называется онкотиче-
ским. Оно составляет всего 3–4 кПа. Осмотический гомеостаз обу-
словлен работой почек, легких, кожи. Работа по переносу вещества 
против градиента концентрации называется осмотической. 

Осмос лежит в основе целого ряда физиологических процессов: 
усвоение пищи, выделение продуктов жизнедеятельности, активный 
транспорт воды. 

В медицинской практике используют растворы, изоосмотичные с 
кровью (физиологические растворы). Например, NaCl (0,9 %), глюко-
за (4,5 %). Введение физиологических растворов в кровь, спинномоз-
говую жидкость и другие биологические жидкости человека не вызы-
вает осмотического конфликта (рисунок 5.2). 

При введении гипотонического раствора (росм < 740 кПа) в кровя-
ное русло наблюдается набухание эритроцитов вплоть до разрыва 
клеточной оболочки (гемолиз). Начальная стадия гемолиза наблю-
дается при падении осмотического давления до 360–400 кПа, а пол-
ный гемолиз происходит при понижении давления до 260–300 кПа. 

Плазмолиз (сморщивание эритроцитов) имеет место при вве-
дении в кровяное русло гипертонического раствора (росм > 780 кПа). 

((аа))
((бб))

((вв))

 
Рисунок 8 — Клетка в растворе (a) изотоническом, 
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(б) гипотоническом, (в) гипертоническом 
 

Применение гипертонических растворов в медицине: 
(а) 10 %-ный раствор NaCl используется для лечения гнойных ран; 
(б) 25 %-ный раствор MgSO4 применяется как гипотензивное 

средство; 
(в) различные гипертонические растворы используются для лече-

ния глаукомы. 
Важной характеристикой растворов, применяемых для внутри-

венных инъекций, является их осмолярность и осмоляльность. Они 
характеризуют содержание частиц, не способных диффундировать 
через клеточную мембрану. 
 

ЛЕКЦИЯ 6 
РАСТВОРЫ ЭЛЕКТРОЛИТОВ 

План 

6.1 Теория электролитической диссоциации С. Аррениуса. 
6.2 Теории слабых и сильных электролитов. 
6.3 Электропроводность растворов электролитов. 
6.4 Роль электролитов в жизнедеятельности организма. 

6.1 Теория электролитической диссоциации С. Аррениуса 

Электролиты — это вещества, способные в растворах и распла-
вах диссоциировать на ионы. К ним относятся соединения с ионным и 
ковалентным полярным типом связи: соли, кислоты, основания, вода. 

Самопроизвольный распад электролитов на ионы, протекающий 
под воздействием растворителя, называется электролитической дис-
социацией, теория которой была создана в 1884–1887 гг. шведским 
ученым С. Аррениусом. 

Основные положения теории С. Аррениуса 
1. В растворах электролитов происходит самопроизвольный рас-

пад (диссоциация) молекул на ионы, в результате чего раствор стано-
вится электропроводным.  

Степень диссоциации электролита (α) определяет электропро-
водность раствора (формула 6.1): 
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                                              α = %100⋅
N
n

,                                       (6.1) 

где n — число молекул, распавшихся на ионы;  N — общее число 
молекул растворенного вещества в растворе. 

2. Осмотическое давление, температура кипения и плавления, а 
также другие свойства растворов, зависят не только от их концентра-
ции, но и от степени диссоциации электролитов (формула 6.2): 

                                                     1–
1–

n
i

=б ,                                          (6.2) 

где n — число ионов, на которые распадается молекула электролита: 
NaCl                   n = 2 
Na2SO4               n = 3 
Na3PO4               n = 4, 

i — изотонический коэффициент (коэффициент Вант-Гоффа). В бес-
конечно разбавленных растворах степень диссоциации стремится к едини-
це (α → 1), а изотонический коэффициент стремится к числу ионов (i → n). 

3. В зависимости от степени диссоциации, электролиты делятся 
на сильные и слабые. Однако, это деление условно, т. к. одно и то же 
вещество в зависимости от природы растворителя, может быть как 
сильным, так и слабым электролитом. Например, NaCl в воде — силь-
ный электролит, а в бензоле — слабый электролит. В дальнейшем бу-
дут рассмотрены только водные растворы электролитов. 

Современные воззрения на процесс электролитической диссо-
циации объединяют идеи С. Аррениуса и учение Д. И. Менделеева о 
растворе, как химической системе продуктов взаимодействия раство-
ренного вещества и растворителя (рисунок 6.1). 
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Рисунок 6.1 — Схема диссоциации электролита ионного строения в воде 
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Роль растворителя в процессе диссоциации описывается законом 
Кулона (формула 6.3): 

2
21

r
qqF
⋅
⋅

=
ε  

где 
F — сила электростатического притяжения ионов; 
q1 и q2 — заряды ионов; 
r — расстояние между ними; 
ε — диэлектрическая постоянная растворителя, показывающая во 

сколько раз взаимодействие между ионами в данной среде меньше, 
чем в вакууме. 

При стандартной температуре ε(H2O) равно 81. Для сравнения, 
ε(C2H5OH) составляет 24, а для большинства органических раствори-
телей ε принимает значения от 2 до 2,5. Таким образом,,  в воде сила 
взаимодействия между ионами понижается в 80 раз и собственные 
колебания частиц в узлах кристаллической решетки ведут к ее разру-
шению. Вода является лучшей средой для диссоциации электролитов.  

Экспериментальным путем определяются числа гидратации, по-
казывающие, сколько молекул воды связано с одним ионом: 

  H+ Li+ Na+ NH4
+ K+ Rb+ Cs+ 

1  120  66  17     16 14  13 
Число молекул воды, образующих гидратную оболочку иона, 

уменьшается с увеличением ионного радиуса. 

6.2 Теории слабых и сильных электролитов 

Теория слабых электролитов 
К слабым электролитам относятся ковалентные соединения, обра-

тимо (частично) диссоциирующие в водных растворах. К ним относятся: 
а) почти все органические и многие неорганические кислоты: 

H2S, H2SO3, HNO2, HCN, и др; 
б) труднорастворимые в воде основания, а также NH4OH, 
в) некоторые соли HgCl2, Fe(CNS)3; 
г) вода. 
В растворах слабых электролитов устанавливается равновесие 

между молекулами веществ и их ионами:  
KaтAн Kaт+ + Aн-, α < 1 
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Данные равновесия описываются с помощью констант равнове-
сия, называемых константами диссоциации (Кдис). Согласно закону 
действующих масс (формула 6.40: 

                                          
[ ] [ ]
[ ]КатАн

АнКатKдис
⋅

=                                        (6.4) 

Частными случаями констант диссоциации являются: 
• константы кислотности Ка; 
• константы основности Кb; 
• константы нестойкости Кн, (характеризует диссоциацию ком-

плексных соединений). 
Слабые электролиты подчиняются закону разбавления Ост-

вальда: при разбавлении раствора водой степень электролитической 
диссоциации электролита увеличивается. Ниже приведено математи-
ческое выражение данного закона (формула 6.5): 

                                                M

2

дис C
1

K ⋅
−

=
α

α
                                      (6.5) 

Если α << 1, то α ≈ 
М

дис

С
К

. 

где 
α — степень диссоциации электролита; 
СМ — молярная концентрация электролита, моль/л. 

Теория сильных электролитов Дебая-Гюккеля (1923) 
Сильными электролитами называются соединения с ионным или 

ковалентным полярным типом связи, необратимо (полностью) диссо-
циирующие в водных растворах. К сильным электролитам относятся: 

а) некоторые неорганические кислоты: HCl, HClO4, HNO3, H2SO4 и др.; 
б) щелочи: NaOH, KOH, Ba(OH)2, Ca(OH)2 и др.; 
в) соли. 
Диссоциацию сильного электролита можно представить схемой: 

KaтAн → Kaт+ + Aн-, α = 1 
Из-за высокой концентрации ионов в растворе сильного электро-

лита создается собственное электромагнитное поле, интенсивность ко-
торого определяется величиной ионной силы раствора (I). Ионная 
сила раствора рассчитывается по уравнению (формула 6.6): 
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                                            ∑ ⋅= 2
ii ZC

2
1I                                        (6.6) 

где 
Сi — молярная концентрация каждого иона, моль/л; 
Zi — заряд каждого иона. 
Пример. Рассчитайте ионную силу 0,1 М раствора азотной кислоты. 

0,1M       0,1M     0,1M 
HNO3   →    H+   +     NO3

- 

∑ ⋅= 2
ii ZC

2
1I  

I = ½ [0,1·(+1)2 + 0,1·(-1)2] = 0, 1 моль/л 
В растворе сильного электролита вокруг каждого иона создается ион-

ная атмосфера, состоящая из ионов противоположного знака (рисунок 6.2): 
 + + 
 

+  + 

― 
 
 
 + + 
 
 + + 
 

Рисунок 6.2 — Модель ионной атмосферы в растворе 
сильного электролита 

 
Во внешнем электрическом поле ион и его атмосфера приобрета-

ют разнонаправленное движение, вследствие чего происходит элек-
трофоретическое торможение ионов и уменьшение электропроводно-
сти раствора (рисунок 6.3). 

++
----

----
--

To cathodeTo cathodeTo anodeTo anode

 
Рисунок 6.3 — Электрофоретическое торможение ионов 

вследствие деформации ионной атмосферы 
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Из-за уменьшения электропроводности, вызванной взаимным 
торможением ионов, создается впечатление, что концентрация ионов 
в растворе меньше, чем истинная. Эта «кажущаяся» концентрация на-
зывается активностью (а) Активность ионов рассчитывается по урав-
нению (формула 6.7):  
                                                        а = γ·См                                           (6.7) 

где γ — коэффициент активности иона, характеризующий откло-
нение физических свойств растворов от идеальных свойств (γ < 1). 

В растворах сильных электролитов ионы проявляют свои свойства не 
в соответствии с их концентрацией, а в соответствии с их активностью. 

6.3 Электропроводность растворов электролитов 

Растворы электролитов являются проводниками второго рода; 
тип проводимости ионный. Если в раствор электролита опустить 
электроды и подключить к источнику постоянного тока, то ионы при-
обретут направленное движение: катионы будут перемещаться к ка-
тоду, а анионы — к аноду. 

Электропроводность растворов при постоянной температуре за-
висит от количества ионов и их подвижности (U), т.е. скорости пере-
мещения к электродам при напряжении тока 1 В. 

Удельная электропроводность растворов (æ) рассчитывается по 
уравнению (формула 6.8): 
                                              æ = α·См·(U+ + U-),                                   (6.8) 

где 
æ — удельная электропроводность, Ом⎯1 · м⎯1; 
СМ — молярная концентрация электролита, моль/л; 
α — степень диссоциации электролит. 
В области разбавленных растворов рост концентрации электроли-

тов приводит к увеличению электропроводности растворов, что связано 
с увеличением числа ионов. В области концентрированных растворов 
увеличение концентрации электролитов приводит к уменьшению элек-
тропроводности растворов (рисунок 6.4). Для слабых электролитов дан-
ная зависимость обусловлена уменьшением степени диссоциации (за-
кон Оствальда), а для сильных — усилением электрофоретического 
торможения ионов и уменьшением их подвижности. 

 42 



æ

ССмм

СильныйСильный
электролитэлектролит

СлабыйСлабый
электролитэлектролит

 
Рисунок 6.4 — Зависимость удельной электропроводности растворов 

от концентрации электролитов 
 

Органы и ткани организма электропроводны, т.к. содержат растворен-
ные электролиты. Изменение проводимости тканей и клеток свидетельст-
вует о протекании патологических процессов. Электрическая проводимость 
тканей лежит в основе таких физиотерапевтических методов лечения как 
ионофорез, электростимуляция, ультравысокочастотная терапия. 

Для физико-химических исследований широко применяется мо-
лярная электропроводность растворов (λ) (формула 6.9): 

λλ ==
ææ
ССмм  

(6.9) 

где λ — молярная электропроводность растворов, Ом-1·м2·моль-1; 
æ — удельная электропроводность, Ом⎯1·м⎯1; 
СМ — молярная концентрация раствора электролита, моль/л; 
Молярную электропроводность можно рассчитать по уравнению 

(формула 6.10): 
                                                  λ = α·(U+ + U-),                                   (6.10) 

где α — степень диссоциации электролита; 
U+ и U- — подвижности катионов и анионов соответственно. 
При бесконечно большом разбавлении раствора α стремится к 1, 

поэтому (формула 6.11): 
                                                 λ∞ = U∞+ + U∞-                                     (6.11) 

где ∞ — знак бесконечного большого разбавления раствора. 
По данным электропроводности можно определить степень дис-

социации электролитов (α) (формула 6.12) и растворимость трудно-
растворимых электролитов (S) (формула 6.13): 

                    

λλ
αα = = --------;;

λλ∞∞                                    

ææ –– ææ((HH22OO))

S = S = ------------------
λλ∞∞  

(6.13) (6.12) 
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6.4 Роль электролитов в жизнедеятельности организма 
Электролиты играют важную роль в жизнедеятельности организ-

ма. Содержание катионов и анионов в плазме крови составляет около 
154 ммоль/л. К важнейшим катионам относятся Na+, K+, Ca2+, Mg2+, а 
к важнейшим анионам — Cl-, HCO3

-, SO4
2-, H2PO4

-, HPO4
2-, а также 

макроанионы белков. Ионная сила плазмы крови составляет ∼ 0,15 моль/л. 
Каждый ион выполняет свои особые функции и, кроме того, сущест-
вуют общие функции электролитов в организме. 

Электролиты в организме: 
а) удерживают воду в виде гидратов; 
б) создают осмотическое давление биологических жидкостей. 

Существование перепадов осмотического давления является причи-
ной активного транспорта воды; 

в) влияют на растворимость газов, а также белков, аминокислот и 
других органических соединений. 

В разбавленных растворах наблюдается солевой эффект — уве-
личение растворимости веществ в присутствии электролитов. В кон-
центрированных растворах имеет место эффект высаливания — 
уменьшение растворимости веществ в присутствии электролитов. 

ЛЕКЦИЯ 7 
КИСЛОТНО-ОСНОВНОЕ РАВНОВЕСИЕ В РАСТВОРАХ 

План 
7.1 Кислотность водных растворов и биологических жидкостей. 
7.2 Буферные растворы. 
7.3 Буферные системы крови. 

7.1 Кислотность водных растворов и биологических жидкостей 

Кислотность является важной характеристикой, как водных рас-
творов, так и биологических жидкостей. Она определяется соотноше-
нием концентраций ионов Н+ и ОН-. 

Для характеристики кислотности используется водородный по-
казатель (рН):  

рН = - lg[H+]для слабых электролитов, 
 рН = - lg аН+для сильных электролитов, 

где 
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[H+] — молярная концентрация катионов водорода, моль/л; 
аН+ — активность катионов водорода. 
Реже для характеристики реакции среды используется гидро-

ксильный показатель (рОН): 
рОН = - lg[OH-]для слабых электролитов 

      рОН = - lg аOH
-  для сильных электролитов, 

где 
[ОН-] — молярная концентрация гидроксид-ионов, 
аОН⎯⎯ — активность гидроксид-ионов, моль/л. 
Для одного раствора рН + рОН = 14. 
Используя уравнение: КW = [H+] [OH-] = 10-14, рассчитаем кон-

центрации ионов в нейтральном растворе: 

[H+] = [OH-] = 1410−  = 10-7моль/л 

Соответственно: рН = - lg 10-7 = 7 
                               рOН = -lg 10-7 = 7 
В кислой среде:[H+] > [OH-]рН < 7, рОН > 7 
В щелочной среде:[H+] < [OH-]pH > 7, pOH < 7 (рисунок 7.1) 

[[НН++]],M,M

pHpH

1               1               1010--5   5   1010--77 1010--99 1010--1414

0             0             5    5    7    7    9    9    1414
СильнокислаяСильнокислая

средасреда
СильнощелочнаяСильнощелочная

средасреда
СлабокислаяСлабокислая

средасреда
СлабощелочнаяСлабощелочная

средасреда

НейтральнаяНейтральная
средасреда

↓↓

 
Рисунок 7.1 — Шкала рН 

 
Водородный показатель является важной характеристикой био-

логических жидкостей человека (таблица 7.1). 

Таблица 7.1 — Кислотность биологических жидкостей человека 
Биологические жидкости Среднее значение Возможные колебания 
Кровь (плазма) 7,36 7,25–7,44 
Спинномозговая жидкость 7,6 7,35–7,80 

 45



Желудочный сок 1,65 0,9–2,0 
Моча 5,8 5,0–6,5 
Слюна 6,75 5,6–7,9 
Пот 7,4 4,2–7,8 
Кожа 6,8 6,2–7,5 

 
Для биологических жидкостей характерен кислотно-основной 

гомеостаз (постоянство значений рН), обусловленный действием био-
логических буферных систем. Нарушение гомеостаза чрезвычайно 
опасно для здоровья человека. Наиболее опасными видами наруше-
ния кислотно-основного равновесия в организме являются: 

• ацидоз — увеличение кислотности крови, 
• алкалоз — увеличение щелочности крови. 
Опасность изменения кислотности связана: 1) со снижением ак-

тивности ферментов и гормонов, активных лишь в узком диапазоне 
рН; 2) с изменением осмотического давления биологических жидко-
стей; 3) с изменением скорости биохимических реакций, катализи-
руемых катионами Н+. 

Изменение рН крови на 0,3 единицы вызывает тяжелое коматоз-
ное состояние, а при изменении кислотности на 0,4 единицы возмо-
жен летальный исход. 

Для коррекции ацидоза используют внутривенное введение 4%-
ного раствора натрий гидрокарбоната NaHCO3: 

HCO3
- + H+ H2CO3

NaHCO3 является антацидным (гипоцидным) препаратом. Анта-
цидными называются лекарственные препараты, снижающие кислот-
ность биологических жидкостей. 

Одним из способов коррекции алкалоза является  внутривенное 
введение растворов аскорбиновой кислоты (5 или 15 %). 

К основным методам определения кислотности растворов следует 
отнести: 

1. Кислотно-основное титрование. 
2. Кислотно-основные индикаторы. 
3. Потенциометрический метод. 

7.2 Буферные растворы 

Буферными называют растворы, рН которых не изменяется при 
добавлении небольших количеств кислот или щелочей, а также при 
разбавлении их водой.  
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Механизм буферного действия можно объяснить при помощи ос-
новных положений протолитической теории кислот и оснований 
Бренстеда-Лоури (1923). Согласно этой теории, кислота — это донор 
протонов, а основание — их акцептор.  

С точки зрения протолитической теории различают: 
•кислоты-молекулы (CH3COOH), 
•кислоты-катионы (NH4

+), 
•кислоты-анионы (H2PO4

-). 
Кислота отдает протон и превращается в сопряженное с ней ос-

нование. Ниже приведены примеры нескольких сопряженных пар:  
СH3COOH  CH3COO- + H+

                                        Кислота              Сопряженное 
                               основание 

NH4
+  NH3 + H+

                                          Кислота       Сопряженное 
                    основание 

H2PO4
-  PO4

2- + H+

                                          Кислота       Сопряженное 
                    основание 

Буферный раствор содержит как кислоту, так и сопряженное с 
ней основание. Именно поэтому он способен нейтрализовывать как 
добавленную кислоту, так и добавленное основание. 

Классификация буферных растворов 
1. Слабая кислота/ ее соль 
Например, ацетатный буфер: СН3СООН/СН3СООNa. 

Механизм буферного действия: 
Нейтрализация добавленной кислоты: 

НCl + CH3COONa CH3COOH + NaCl 
Нейтрализация добавленной щелочи 

NaOH+ CH3COOH CH3COONa + H2O 
2. Слабое основание/его соль 
Например, аммиачный буфер: NН3/NН4Сl 

Механизм буферного действия: 
Нейтрализация добавленной кислоты: 
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НCl + NH3 NH4Cl 
Нейтрализация добавленной щелочи 

NaOH+ NH4Cl NH3 + NaCl + H2O 
3. Две кислые соли 
Например, гидрофосфатный буфер: NаН2PO4/Nа2НPO4

Механизм буферного действия: 
Нейтрализация добавленной кислоты: 

НCl + Na2HPO4 NaH2PO4+ NaCl  
Нейтрализация добавленной щелочи 

NaOH+ NаH2PO4 → Na2HPO4 + H2O 
4. Кислая соль/средняя соль 
Например, гидрокарбонатный буфер: NаНСO3/Nа2СO3

Механизм буферного действия: 
Нейтрализация добавленной кислоты: 

НCl + Na2СO3 NaHСO3+ NaCl 
Нейтрализация добавленной щелочи 

NaOH+ NаHСO3 Na2СO3 + H2O 
Уравнение Гендерсона-Гассельбаха позволяет рассчитать рН бу-

ферного раствора (формула 7.1): 

                              рН = рКа – [ ]
[ ]основание есопряженно

кислотаlg ,                        (7.1) 

где рКа = – lg Ka. 
Важной хапактеристикой растворов является их буферная ем-

кость. Буферная емкость раствора (В, ммоль/л) — это количества 
сильных кислот или щелочей, при прибавлении которых к 1 л буфер-
ного раствора, происходит изменение рН на единицу (формула 7.2): 

                                           
б.р.o

н

VpHpH
VCB
⋅−

⋅
=                                     (7.2) 

где 
Сн — нормальность добавляемых кислот или щелочей, моль/л; 
V — их объем, мл; 
Vбр — объем буферного раствора, л. 
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Буферная емкость зависит: (1) от концентрации раствора: чем 
концентрированнее раствор, тем больше его буферная емкость; (2) от 
соотношения концентраций компонентов (формула 7.3): 

                                          
[ ]
[ ] 1

2  комп.
1  комп.  при Bmax =                                 (7.3) 

Чем больше буферная емкость раствора, тем эффективнее он 
поддерживает кислотно-основное равновесие. 

Характеристиками биологических буферных систем являются бу-
ферная емкость по кислоте (Bк) и буферная емкость по щелочи (Bщ). 
Как правило, Bк > Bщ. Это объясняется тем, что  в организме человека 
количество кислотных метаболитов значительно превышает количе-
ство метаболитов щелочных. Например, в теле человека в спокойном 
состоянии ежесуточно образуется такое количество кислоты, которое 
эквивалентно 2,5 л концентрированной соляной кислоты HCl. 

7.3 Буферные системы крови 

Из буферных систем организма наибольшей емкостью характери-
зуются буферные системы крови. Они распределены между эритро-
цитами и плазмой (рисунок 7.2). 

БУФЕРНЫЕБУФЕРНЫЕ СИСТЕМЫСИСТЕМЫ
КРОВИКРОВИ

ПлазмаПлазма ЭритроцитыЭритроциты
гидрокарбонатныйгидрокарбонатный
гидрофосфатныйгидрофосфатный

белковыйбелковый
((альбуминыальбумины,,
глобулиныглобулины ))

гемоглобингемоглобин --
оксигемоглобиноксигемоглобин

 
Рисунок 7.2 — Буферные системы крови 

 
Гидрокарбонатный (водокарбонатный) буфер: H2CO3/HCO3

-

Его образование описывается схемой:  
СО2 + Н2О Н2СО3 НСО3

- + Н+
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Механизм буферного действия можно представить следующим 
образом: 

Н+ + НСО3 Н2СО3
ОН- + Н2СО3 НСО3

- + Н2О 
В крови отношение концентрация угольной кислоты и гидрокар-

бонат-иона составляет: 
[ ]
[ ] 1

40
COH

HCO

32

3 =
−

 

Избыток гидрокарбоната создает щелочной резерв крови. Для 
данного буфера Вк = 40 ммоль/л, а Вщ = 1–2 ммоль/л.  

Гидрокарбонатный буфер связан со всеми буферными системами 
вне- и внутриклеточных жидкостей. Всякие изменения в них сказы-
ваются на концентрации составляющих данного буфера. Анализируя 
содержание НСО3

- в крови можно диагностировать наличие дыха-
тельных и метаболических нарушений. 

Гидрофосфатная буферная система: Н2PO4
-/HPO4

2-

Механизм ее буферного действия рассмотрен в разделе 7.2. Для 
этого буфера Вк = 1–2 ммоль/л, а Вщ = 0,5 ммоль/л. Его низкая буфер-
ная емкость объясняется низкой концентрацией ионов в крови. Одна-
ко эта система играет решающую роль в других биологических жид-
костях: в моче, соках пищеварительных желез, а также во внутрикле-
точных жидкостях. 

Гемоглобин-оксигемоглобин: ННb/Нb-

Гемоглобин ННb — это слабая кислота (Ка = 6,37·10-9), обратимо 
диссоциирующая в водном растворе: 

ННb Н+ + Нb-

Механизм буферного действия гемоглобина описывается сле-
дующими уравнениями: 

Н+ + Нb- ННb 
ОН- + ННb Hb- + H2O. 

В эритроцитах гемоглобин окисляется до оксигемоглобина: 
HHb + O2 HHbO2

Оксигемоглобин так же является слабой кислотой (Ка = 1,17·10-7), по-
этому в состав оксигемоглобинового буфера входят HHbO2 и анион HbO2

- . 
Механизм буферного действия оксигемоглобина описывается 

следующими уравнениями: 
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H+ + HbO2
- HHbO2

OH- + HHbO2 HbO2
- + H2O. 

Буферная система гемоглобин-оксигемоглобин обеспечивает 75 % 
буферной емкости крови. 

Белковая буферная система (альбумины, глобулины).  
Белки являются амфотерными полиэлектролитами, существую-

щими в виде биполярных ионов: 

R RCH CH
COOH

NH2

COO-

NH3
+

 
Механизм буферного действия: 

(а) нейтрализация кислот: 
H+

RR CHCH
COOHCOO-

NH3
+ NH3

+
 

(б) нейтрализация оснований: 

COO-

NH2
 + H2O

OH-

RR CHCH
COO-

NH3
+

 
Вк (альбуминов) = 10 ммоль/л, а Вк (глобулинов) = 3 ммоль/л. 

Белковые буферы содержатся не только в крови, но практически во 
всех биологических жидкостях. 

ЛЕКЦИЯ 8 
ЭЛЕКТРОХИМИЯ 

План 

8.1 Термодинамика окислительно-восстановительных реакций. 
8.2 Устройство и принцип действия гальванических элементов. 
8.3 Потенциометрические методы анализа. 

 
Электрохимия — это раздел химической науки, изучающий элек-

трохимические процессы. Электрохимическими называются процессы: 
а) протекающие в растворе под воздействием электрического тока 

(электролиз); 
б) протекающие в растворе и приводящие к возникновению элек-

трического тока во внешней цепи (гальванический элемент). 

 51



Большинство электрохимических процессов являются окисли-
тельно-восстановительными (ОВР). 

8.1 Термодинамика окислительно-восстановительных реакций 
Окислительно-восстановительные реакции — это реакции, 

протекающие с изменением степени окисления атомов, входящих в 
состав реагирующих веществ. 

Степень окисления — это условный заряд атома в молекуле, 
вычисленный исходя из допущения, что вещество состоит из ионов. 
Степень окисления принимает любые значения: целые, дробные, по-
ложительные, отрицательные: 

К2
+1О⎯2    Na2

+1О2
-1

КО3 -1/3    F2
⎯1O+2 

Типы окислительно-восстановительных реакций 
1. Межмолекулярные ОВР — окислитель и восстановитель, раз-

ные вещества. Например: 
К2Cr2O7 + 6 KI + 4 H2SO4 → Cr2(SO4)3 + 3 I2 + K2SO4 + 4 H2O 

         ок-ль       вос-ль 
2. Внутримолекулярные ОВР — атом-окислитель и атом- вос-

становитель входят в состав одного вещества. Например: 
2 Cu(NO3)2  2 CuO + 4 NO⎯→⎯t

2 + O2
3. Реакции диспропорционирования — атом одного химического 

элемента является и окислителем, и восстановителем. Например: 
3 Cl2 + 6 KOH → 5 KCl + KClO3 + 3 H2O 

2 Н2О2 → 2 H2O + O2 

Схему межмолекулярной ОВР можно представить следующим 
образом: 

Ок1 + Вос2 → Ок2 + Вос1,  
где пары Ок1 /Вос1 и Ок2 /Вос2 — сопряженные пары окислителей 

и восстановителей. 
Например, в химической реакции 

 
MnO2 + 4 HCl → MnCl2 + Cl2 + 2 H2O 

                                     Ок1        Вос2       Вос1      Ок2
сопряженными парами являются: MnO2 / Mn2+  и  Сl2 / 2Cl-. 
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Если ОВР протекает в водном растворе, то характеристикой каж-
дой сопряженной пары служит окислительно-восстановительный 
потенциал (ОВП), обозначаемый φок/вос и измеряемый в вольтах (В). 

В справочниках приводятся значения стандартных ОВП (φ0
ок/вос), 

то есть потенциалов, измеренных при стандартных условиях. Стан-
дартные ОВП изменяются в диапазоне от – 3 до + 3 В. Например, 

φ0 (Li+ / Li) = – 3,045 В 
φ0 (F2 / 2F⎯) = + 2,87 В 

Чем меньше ОВП, тем сильнее восстановитель и слабее сопря-
женный с ним окислитель. Так, Li — самый сильный восстановитель, Li+ — 
самый слабый окислитель. Чем больше ОВП, тем сильнее окислитель и 
слабее сопряженный с ним восстановитель. Так, F2 — самый сильный 
окислитель, F- — самый слабый восстановитель. Зная ОВП, можно срав-
нивать силу окислителей и восстановителей. Например, можно сравнить 
окислительную способность KMnO4 в различных средах: 

φ0 (MnO4⎯ / Mn2+) = 1,51 В 
φ0 (MnO4⎯ / MnО2) = 0,60 В 
φ0 (MnO4⎯ / MnО4

2⎯) = 0,56 В. 
Очевидно, что окислительная способность KMnO4 сильнее всего 

выражена в кислой среде. 
Сила окислителей и восстановителей зависит от: а) природы; б) 

концентрации; в) температуры; г) иногда от рН. 
Влияние температуры и концентрации на ОВ свойства веществ 

описывается уравнением Нернста (1889) (формула 8.1): 

                              
[ ]

[ ]Восст.
Oк.lnо

Вос / ОкВос / Ок ⋅
⋅
⋅

+=
Fn
TRϕϕ                        (8.1) 

где 
F — постоянная Фарадея, 95500 Кл/моль; 
n — число отданных или принятых электронов; 
R — универсальная газовая постоянная, 8,31 Дж/ моль·К; 
Т — температура, К; 
[Ок] — молярная концентрация окисленной формы, моль/л; 
[Восст] — молярная концентрация восстановленной формы, моль/л; 
При Т = 298 К, можно рассчитать параметр данного уравнения, 

равный: 

0592,03,2 =
F

RT
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Соответственно, уравнение Нернста примет вид: 

[ ]
[ ]Восст.

Oк.lg0592,0о
ВосОк/ ВосОк/ ⋅+=

n
ϕϕ , 

Например, потенциал полуреакции: 
MnO4⎯ + 8H+ + 5 ē → Mn2+ + 4H2O 

можно рассчитать следующим образом: 

φφ= = φφ00++ 4
2

2

8
4

]][[
]][[lg

5
0592,0

OHMn
HMnO

+

+−

 
Если ОВП описывает полуреакцию, то характеристикой всей 

окислительно-восстановительной реакции является ее электродви-
жущая сила (ЭДС или Е), измеряемая в В. 

ЭДС рассчитывается по уравнению (формула 8.2): 
                                     Е = φОк1/ Вос1–φ Ок2/ Вос2                              (8.2) 

Например, для реакции: 

KMnO4 + H2O2 + H2SO4 → MnSO4 + O2 + K2SO4 +H2O 
                Ок1         Вос2                       Вос1      Ок2
            φ0 MnO4⎯ / Mn2+ = 1,51 В                  φ0 O2 / H2O2 = 0,68 В 

Е0 = 1,51 – 0,68 = 0,83 В 

Рассчитав электродвижущую силу ОВ реакции, можно опреде-
лить ее характер (само- или несамопроизвольный). Для этого необхо-
димо установить взаимосвязь между ЭДС и изменением свободной 
энергии Гиббса (∆rG). 

Электрическую работу, выполняемую при переносе электронов от 
восстановителя к окислителю Аэл, можно рассчитать двумя способами: 

Аэл = n·F·E 
Aэл = – ∆rG 

Соответственно (формула 8.3): 
                                          ∆rG = – n·F·E,                                        (8.3) 
Таким образом, если Е > 0, то ∆rG < 0 (реакция протекает самопроиз-

вольно), а если E < 0, то ∆rG > 0 (реакция протекает несамопроизвольно). 
Большинство ОВР имеют обратимый характер, поэтому их важ-

ной характеристикой является константа химического равновесия (К). 
Согласно уравнению химического сродства ∆rG0 = – RT·lnK, а с дру-
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гой стороны изменение свободной энергии Гиббса можно рассчитать 
как ∆rG0 = – n·F·E0. 

Следовательно, n·F·E0 = RT·lnK, откуда следует, что: 

ln K = RT
EFn o⋅⋅

 

Соответственно (формула 8.4): 

                                                    K = RT
nFEo

e                                             (8.4) 

При Т = 298 К константу равновесия можно рассчитать как K = 0592,010
onE

. 
Большинство биохимических реакций являются окислительно-

восстановительными. Они играют важную роль в организме, выпол-
няя две важнейшие функции: 1) пластическую — синтез сложных ор-
ганических молекул; 2) энергетическую — выделение энергии при 
окислении сложных высокомолекулярных веществ (углеводов, жиров 
и белков). Энергоснабжение организма на 99 % обеспечивается про-
теканием в нем окислительно-восстановительных процессов. Причем, 
90 % всей энергии выделяется при окислении углеводов и жиров, и 
лишь 10 % — при окислении белков. 

Фармакологическое действие ряда лекарственных препаратов ос-
новано на их окислительно-восстановительных свойствах. Известно, 
что такие окислители как I2, H2O2, O3, KMnO4, HNO3 обладают бакте-
рицидными свойствами. Например, натрий тиосульфат Na2S2O3 — это 
универсальное противоядие, применяемое при отравлениях тяжелыми 
металлами и хлором. Механизм действия этого препарата можно объ-
яснить при помощи химических уравнений: 

Pb(CH3COOH)2 + Na2S2O3 + H2O → PbS + Na2SO4 + 2CH3COOH 
Cl2 + Na2S2O3 + H2O→2 HCl + S + Na2SO4

Под воздействием Na2S2O3 происходит связывание  тяжелых ме-
таллов и выведение их из организма, а токсичный хлор превращается 
в соляную кислоту. 

Изучение механизмов возникновения электродных и окислитель-
но-восстановительных потенциалов позволяет разобраться в законо-
мерностях многих биохимических процессов в организме, в частно-
сти, в процессах биологического окисления, и установить энергетиче-
ские характеристики окислительно-восстановительных процессов. 

8.2 Устройство и принцип действия гальванических элементов 
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Гальванический элемент (ГЭ) — это устройство для превраще-
ния химической энергии в электрическую. ГЭ состоит из двух элек-
тродов (полуэлементов). Простейший полуэлемент состоит из метал-
лической пластинки, опущенной в раствор своей соли. Более актив-
ный металл называется анодом. На его поверхности протекает про-
цесс окисления. При работе ГЭ анод заряжается отрицательно. На 
менее активном металле, называемом катодом, протекает процесс 
восстановления. При работе гальванического элемента катод заряжа-
ется положительно. На рисунке 8.1 представлена схема медно-
цинкового гальванического элемента Якоби-Даниеля. 

СолевойСолевой
мостикмостик

ВнешняяВнешняя цепьцепь

 
Рисунок 8.1 — Медно-цинковый элемент Якоби-Даниеля 

Медный и цинковый электроды соединены металлическим про-
водником, образующим внешнюю цепь гальванического элемента. 
Растворы солей CuSO4 и ZnSO4 соединены между собой солевым 
мостиком, образующим внутреннюю цепь гальванического
Солевой мостик (электролитический ключ) — это 
стеклянная трубка, заполненная раствором электролита. 

Цинковы

 элемента. 

й электрод является анодом; на нем 
протекает процесс окисления:  

Zn0 – 2e- Zn2+

Катионы Zn2+ дят аствор, вследствие 
чего раствор приобретает положительный заряд, а 
электрод — отрицательный. 

 перехо в р
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Электроны, отданные цинком, поступают во внешнюю цепь и 
мигрируют к меди. 

Медный электрод является катодом; на нем про-
текает процесс восстановления: 

Cu 2+ + 2e- Cu0

Катионы Cu2+ ают приним  электроны
ей епи, восстанавливаются

, посту-
пающие из внешн ц  и оса-
жда  

но-цинкового гальванического элемента записывается 
следующим образом: 

/ обозначает повер ор, а также ОВ потен-
циал ктродный потенциал), возникающий на поверхности электрода 
всле

 

ются на медном электроде. В результате раствор 
приобретает отрицательный заряд, а электрод — по-
ложительный. 

 
Схема мед

(-) Zn / Zn2+ // Cu2+/ Cu (+), 
где 

хность раздела металл-раств
 (эле
дствие того, что металл и раствор имеют разноименные заряды; 
// обозначают границу раздела двух растворов, а так же диффузи-

онный потенциал, возникающий из-за их разноименных зарядов. 
Суммируя уравнения окислительно-восстановительных полуре-

акций, получаем уравнение суммарной токообразующей реакции:
Катод:     Zn0 – 2e-  Zn2+       1 
Анод:    Cu 2+ + 2e- Cu0         1 

Zn0 + Cu2+ Zn2+

ЭДС гальвани ак разность окис-
лительно-восстановите а и анода: 

 по-
тенциалов, возникновени тока в гальваническом 
элем

 + Cu0 

ческого элемента рассчитывают к
льных потенциалов катод

Е=φ(катод) – φ(анод). 
Помимо окислительно  и диффузионных-восстановительных

е электрического 
енте происходит за счет мембранных потенциалов, возникновение 

которых обусловлено неравномерным распределением заряженных час-
тиц (например, ионов) по обе стороны мембраны. Именно такое распре-
деление ионов характерно для клеток человека (таблица 8.1). 

Таблица 8.1 — Ионный состав нервной клетки 
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Ионы Внутренняя среда Внешняя среда 
К+ 400 ммоль/л 20 ммоль/л 
Na+ 50 ммоль/л 440 ммоль/л 
Cl⎯ 120 ммоль/л 550 ммоль/л 

 
Для каждого проникающего  потенциал -

ыв

                                   

 иона мембранный  рассчи
т ается по уравнению Нернста (формула 8.5): 

[ ]
[ ] авнутр.сред  Х⋅Fn                             (8.5) 

внешн. среда и [X] внутр. среда — это концентрации иона во 
внешней

. 
Мет  

у

авнешн.сред  Xln⋅=
RTϕ

где 
[X] 

 и внутренней средах соответственно, моль/л; 
n — заряд иона. 

тенциалы клеток называют биопотенциаламиМембранные по
од регистрации биопотенциалов используется при исследовании 

деятельности различных органов, например, при диагностике сердеч-
ных заболеваний (электрокардиография). Регистрация биопотенциа-
лов мозга (электроэнцефалограмма), в ряде случаев, позволяет судить 
о патологических нарушениях центральной нервной системы. 

Классификация гальванических элементов по устройств  
Ра , кон-

цент
 

 горении топ-

О. 
Классификаци  назначению

зличают три типа гальванических элементов: химические
рационные и топливные. 
Химические гальванические элементы состоят из различных

электродов. Примером является медно-цинковый элемент Якоби-
Даниеля. Концентрационные элементы состоят из одинаковых элек-
тродов и отличаются только концентрацией электролитов них: 

(–) Zn / ZnSO4 aq // ZnSO4 aq / Zn (+) 
                                                 СМ(1)   СМ(2) 

выделяющаяся приВ топливных элементах энергия, 
лива, превращается в электрическую энергию: 

С3Н8 + 5 О2 → 3 СО2 + 4 Н2

я гальванических элементов по  
Ра  тока, 

и эл
зличают элементы, используемые как химические источники

ементы, применяемые для потенциометрических методов анализа. 

8.3 Потенциометрические методы анализа 
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Потенциометрия — это совокупность физико-химических мето-
дов 

тике санитарно-гигиенических иссле-

 
биол

емых в потенциометрии

анализа, основанных на измерении ЭДС специально составлен-
ных гальванических элементов. 

Электрохимические методы исследований широко применяются 
в клиническом анализе и в прак
дований. Так, с помощью потенциометрических методов возможно 
определение концентрации физиологически активных ионов (Н+, К+, 
Na+, Ca2+, Cl-, Br-) в биологических жидкостях и тканях. При приме-
нении специальных электродов возможно определение глюкозы, мо-
чевины, аминокислот и других метаболитов, а с помощью газовых 
электродов можно вести контроль над состоянием воздушной среды. 

Различают потенциометрию двух видов: 
а) прямая потенциометрия: например, определение рН различных
огических жидкостей; 
б) косвенная потенциометрия; к ней относят различные формы 

потенциометрического титрования. 

Типы электродов, применя  
1. Эл ор своей 

соли
ектрод 1-го рода — это металл, опущенный в раств

0 2+ 0 2+. Например, Cu / Cu aq; Zn / Zn aq. Для электродов 1-го рода 
уравнение Нернста записывается следующим образом: 

[ ]+⋅+= nMelg0592,0оϕϕ  n
где Men+ — потенциалопределяющий ион.  

Электрод 2-го рода  слоем своего 
труд

2.   — это металл, покрытый
норастворимого соединения и опущенный в раствор соли. Самым 

распространенным электродом этого вида является хлорсеребряный 
электрод, состоящий из серебряной проволоки, покрытой слоем соли 
AgCl и опущенной в насыщенный раствор KCl. 

Схема хлорсеребряного электрода: Ag, AgCl / KCl (нас).  
При его работе протекает ОВ полуреакция: AgCl + е- Ag +Cl-. 

3. Газовые электро в которых газы высту-
пают   

Потенциал данного электрода рассчитывается по уравнению: 
oφ= φ  – 0,0592 lg [Cl⎯]. 

ды — это электроды, 
 в роли окислителей или восстановителей. Важнейшим является

водородный электрод, состоящий из платиновой пластинки, опущен-
ной в раствор соляной или серной кислоты. Водород, подаваемый в рас-
твор под давлением 1 атм, адсорбируется на платине (рисунок 8.2). 
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Рисунок 8.2 — Устройство водородного электрода 

Pt, H2/2H+
aq 

 
При раб ия: 

2 H+ + 2е
оте электрода про е едующая полуреакцтека т сл

- H2. 
о урав-

нениям: 

дартный потенциал водородного электрода принят равным 
нулю (φ  = 0). 

Рассчитать ОВ потенциал водородного электрода можно п

φ=φo + 0,0592·lg [H+] или φ = – 0,0592 pH, 
т.к. стан

o

4. Ионоселективные электроды (ИСЭ) — это электроды, позво-
ляющие определять содержание определенного иона в исследуемом 
растворе, содержащем смесь различных ионов. Примером является 
стеклянный электрод с водородной функцией, применяемый для 
потенциометрического определения pH растворов (рисунок 8.3). 
Главной частью данного электрода является стеклянная мембрана, 
проницаемая только для катионов водорода Н+. Внутри содержится ми-
ниатюрный хлорсеребряный электрод, выполняющий роль токовода. 
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Рисунок 8.3 — Устройство стеклянного электрода 

с водородной функцией 
 

Схема стеклянного электрода с водородной функцией выглядит 
следующим образом: Ag, AgCl /HCl /стеклянная мембрана. 

Из-за различного содержания катионов водорода Н+ во внутрен-
нем и исследуемом растворах на поверхности мембраны возникает 
потенциал, равный:  

φ = φo + 0,059 lg [H+] или φ = φo – 0,059 pH. 
Потенциометрическое определение рН растворов 

Гальванический элемент, предназначенный для измерения pH, 
состоит из стеклянного электрода (измерительного) и хлорсеребряно-
го электрода (вспомогательного): 

Ag, AgCl /HCl /стеклянная мембрана// Исслед. р-р/ KCl (нас.)/ AgCl, Ag 
 
 
Стеклянный электрод с хлорсеребряной 
водородной функцией электрод 
ЭДС данного гальванического элемента зависит от концентрации 

ионов H+ в исследуемом растворе. Величина ЭДС фиксируется при 
помощи потенциометра, называемого pH-метром. 

Потенциометрическое титрование — это любой метод титри-
метрического анализа, в котором точка эквивалентности фиксируется 
по резкому изменению ЭДС гальванического элемента, опущенного в 
исследуемый раствор. Определение точки эквивалентности выполня-
ется графическим способом при помощи интегральной или диффе-
ренциальной кривых титрования (рисунок 8.4, 8.5). 
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Рисунок 8.4 — Интегральная кривая потенциометрического титрования 
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Рисунок 8.5 — Дифференциальная кривая 
потенциометрического титрования 

 
Потенциометрические методы анализа позволяют: 
• анализировать окрашенные растворы, растворы с осадком и гели; 
• получать точные результаты в короткое время (экспресс-анализ); 
• исследовать состав биологических жидкостей человека без их раз-

рушения, путем введения электродов в пораженные органы и ткани. 
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ЛЕКЦИЯ 9 
ХИМИЧЕСКАЯ КИНЕТИКА 

Химическая кинетика — это раздел физической химии, изучаю-
щий скорость и механизм химических реакций. Кинетический метод 
исследования, наряду с термодинамическим и квантово-механическим, 
широко применяется в современном естествознании. 

План 

9.1. Понятие о скорости и механизме химических реакций. 
9.2. Кинетические уравнения простых и сложных реакций. 
9.3. Влияние температуры на скорость химических реакций. 

9.1 Понятие о скорости и механизме химических реакций 

Химические реакции можно подразделять на два вида: гомоген-
ные и гетерогенные. 

Гомогенные реакции протекают в одной фазе, например: 
N2 + 3 H2 2 NH3. 

Гетерогенные реакции протекают на границе раздела двух фаз, 
например: 

С (т) + O2 (г) → CO2 (г). 
Средняя скорость гомогенной реакции (υ) равна изменению кон-

центрации вещества в единицу времени (формула 9.1): 

                                        
[ ] [ ]

τ
ϑ 0AA −

±= ,                                      (9.1) 

где 
[A]0 и [A] — исходная и конечная концентрация вещества, моль/л; 
τ — время реакции, с или мин.; 
знак (+) свидетельствует, что вещество образуется; 
знак (–) свидетельствует, что вещество расходуется. 
На рисунке 9.1 представлены кинетические кривые химической 

реакции, показывающие, что следить за ходом процесса можно как по 
изменению концентрации реагента (кривая а), так и по изменению 
концентрации продукта (кривая б). 
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Рисунок 9.1 — Кинетические кривые химических реакций 

 

время 

τ
ϑ C∆

+=  

б

а

τ
ϑ C∆

−=  

моль/л 

 
Скорость гетерогенной реакции равна изменению количества ве-

щества в единицу времени на единице площади поверхности раздела 
фаз (формула 9.2): 

                                                  τ
ννϑ
⋅
−

±=
S

0
,                                      (9.2) 

где 
ν0 и ν — количество вещества в начальный и конечный момент 

времени, моль; 
S — площадь поверхности раздела фаз, м2. 
Большинство биохимических реакций являются гомогенными. 

Они протекают в организме человека с различной скоростью. Напри-
мер, химические реакции, лежащие в основе передачи нервного им-
пульса, протекают практически мгновенно. Полное обновление кост-
ной ткани осуществляется за 4–7 лет. Время обновления белков на 
половину составляет около 70 дней. 

На скорость химических реакций влияет: а) природа реагирую-
щих веществ; б) их агрегатное состояние; в) природа растворителя 
(если реакция протекает в растворе); г) площадь поверхности реаги-
рующих веществ (для гетерогенных реакций); д) концентрация реаги-
рующих веществ; е) давление (для газофазных реакций); ж) темпера-
тура; з) катализатор. 

Чтобы произошла химическая реакция, необходимо взаимодейст-
вие между молекулами веществ, вступающих в реакцию. Это взаимо-
действие происходит в форме столкновения молекул. Во всем много-
образии столкновений выделяют элементарные стадии процесса. 
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Элементарная стадия — это столкновение молекул реагирую-
щих веществ, приводящее к образованию молекул продуктов. 

Механизм химической реакции — это число и последователь-
ность элементарных стадий процесса. Характеристикой механизма яв-
ляется молекулярность элементарных стадий. Молекулярность — это 
число частиц, участвующих в элементарном превращении. Различают: 

а) мономолекулярные превращения: I2 → 2I; 
б) бимолекулярные превращения: Н2 + I2 → 2 HI; 
в) тримолекулярные превращения: 2NO + O2 → 2 NO2. 
Молекулярность не может быть больше трех, т.к. вероятность 

столкновения четырех и более частиц ничтожно мала. 
Химическая реакция является простой по механизму, если пред-

ставляет собой многократное чередование одной элементарной ста-
дии. Например: H2 + I2 → 2 HI. 

Если химическая реакция протекает в несколько стадий, то она 
является сложной по механизму. К наиболее сложным относятся ра-
дикальные (цепные) реакции, протекающие с участием радикалов. 
Радикал — это атом или группа атомов, имеющий неспаренный элек-
трон. Радикалы образуются в результате термолиза, фотолиза и ОВР. 

Рассмотрим механизм радикальной реакции взаимодействия во-
дорода с бромом: H2 + Br2 → 2 HBr. 

Первая стадия процесса называется стадией инициирования. 
Молекула брома поглощает энергию, распадаясь при этом на два ато-
ма. Атомы брома являются одновременно радикалами, так как содер-
жат неспаренные электроны. Молекулярность стадии равна единице: 

••
• → Br 2Br  Br   

Вторая стадия процесса называется ростом цепи. Она включает 
два элементарных превращения, молекулярность которых равна двум: 

Br● + H2 → HBr + H●

 H● + Br2 → HBr + Br●

Заключительная стадия процесса называется обрывом цепи. На 
этой стадии радикалы соединяются в молекулы, в результате чего со-
держание радикалов в реакционной смеси резко уменьшается и про-
цесс постепенно затухает: 

2 Br● → Br2 
2 H● → H2  
Br● + H● → HBr 
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Радикальные реакции протекают in vivo под действием ОН●, 
НОО●, ROO●, О2

● и других радикалов. Ученые считают, что накопле-
ние радикалов во внутриклеточных жидкостях — одна из причин ста-
рения. Реакция пероксидного окисления липидов, скорость которой 
резко возрастает даже под воздействием малых доз радиации, приво-
дит к разрушению клеточных мембран, нарушению обмена веществ в 
клетке, снижению клеточного иммунитета. Для снижения скорости 
пероксидного окисления используется антиоксиданты, к которым от-
носятся витамины А, Е, С и соединения селена. 

9.2 Кинетические уравнения простых и сложных реакций 
Кинетическими называют уравнения, описывающие влияние кон-

центрации реагирующих веществ на скорость химических реакций. Ки-
нетические уравнения составляют на основе закона действующих масс 
(Гульдберг и Вааге, 1867): скорость химических реакций прямо пропор-
циональна произведению концентраций реагирующих веществ, возве-
денных в некоторые показатели степени. 

Математическое выражение закона действующих масс для ус-
ловной реакции: аА + bВ + cС → Р записывается следующим обра-
зом (формула 9.3): 
                                               ϑ  = k [A]x [B]y [C]z,                                 (9.3) 

где 
k — константа скорости, являющаяся фундаментальной кинети-

ческой характеристикой реакций. Она зависит от температуры и при-
роды веществ и не зависти от их концентрации; 

[A], [B], [C] — концентрации реагирующих веществ, моль/л; 
x, y и z — порядок реакции по веществам. 
Общий порядок реакции (n) равен: n = x + y + z. 
Порядок реакции определяется только экспериментально. Он яв-

ляется величиной формальной и может принимать любые значения: 
положительные, отрицательные, целые, дробные, а также 0. Напри-
мер,  для радикальной реакции H2 + Br2 → 2 HBr, кинетическое урав-
нение записывается следующим образом: ϑ  = k[H2][Br2]1/2. 

Только для простых реакций порядок и молекулярность совпада-
ют. Так, для реакции H2 + I2 → 2 HI, кинетическое уравнение имеет 
вид: ϑ  = k [H2][I2]. 

Кинетическое описание простых реакций 
1) Реакции нулевого порядка (n = 0). К ним относятся фотохи-

мические, каталитические и ферментативные реакции (при высокой 

 66 



концентрации субстрата), то есть такие реакции, скорость которых не 
зависит от концентрации реагирующих веществ (рисунок 9.2). 

 ϑ  

[A] 

 
 
 
 
Рисунок 9.2 — Кинетическая кривая реакций 
нулевого порядка 
 

Условное уравнение реакции нулевого порядка: А → Р. 
Кинетическое уравнение: ϑ  = k [A]0= k. 
Константа скорости рассчитывается по уравнению (формула 9.4): 

                                                    
[ ] [ ]

τ
AAk −

= 0                                      (9.4) 

Время полуреакции (τ½) — это время, необходимое для умень-
шения концентрации исходного вещества в два раза. Для реакций ну-
левого порядка оно составляет (формула 9.5): 

                                                     
[ ]

2k
 A 0

2/1 =τ                                        (9.5) 

2) Реакции первого порядка (n = 1). К ним относятся каталити-
ческие и ферментативные реакции (при низкой концентрации суб-
страта), радиоактивный распад, выведение лекарственных препаратов 
из организма человека (рисунок 9.3). Условное уравнение реакции 
первого порядка: А → Р. 

Кинетическое уравнение: ϑ  = k [A] 
Константа скорости рассчитывается по уравнению (формула 9.6): 

                                                   
[ ]
[ ]A
Aln1 0 

τ
=k                                          (9.6) 

[A] 

ϑ   
 
 
 

 
Рисунок 9.3 — Кинетическая кривая 
реакции первого порядка 
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Время полуреакции для реакций первого порядка составляет: 

k
2ln

2/1 =τ . 

Период полураспада некоторых радионуклидов: 
=)(I131

2/1τ  8 дней; 
=)(Sr 90

2/1τ  27 лет; 
=)(Cs 137

2/1τ  26,6 года. 
3) Реакции второго порядка (n = 2). К ним относятся гидролиз 

белков, жиров, углеводов и других биологически активных соединений. 
Условные уравнения реакции второго порядка: 2 А → Р или А + В → Р 
Кинетические уравнения: ϑ  = k·[A]2 или ϑ  = k [A]·[В] 
Константа скорости рассчитывается по уравнению (формула 9.7): 

                                                k = 
[ ] [ ]
[ ] [ ]AA

AA
⋅
−

⋅
0

01
τ                                        (9.7) 

Время полуреакции для реакций второго порядка составляет 
(формула 9.8): 

                                 τ½ = [ ]0
1
Ak    или  τ½ = [ ]0

1
Bk                           (9.8) 

Кинетическое описание сложных реакций 
1) Обратимые реакции. 
Условное уравнение обратимой реакции: 

A Bk1

k2  
Кинетическое уравнение (формула 9.9) 

                                              ϑ  = k1[A] – k2[B],                                     (9.9) 
где k1 и k2 — константы скорости прямой и обратной реакции. 
2) Параллельные реакции. 
Условное уравнение параллельной реакции: 

A
B

C

k1

k2
 

Кинетическое уравнение (формула 9.10) 
                              ϑ  = k1 ([A]0 – [B]) + k2 ([A]0 – [C]).                      (9.10) 
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Например, термическое разложение калий хлората можно пред-
ставить как: 

KClO3
KCl+O2

KClO4+KCl  
3) Последовательные реакции. 
Условное уравнение последовательной реакции: 

A k2k1 B C , 
где 
k1 — константа первой стадии процесса; 
k2 — константа второй стадии процесса. 
Скорость реакции равна скорости ее медленной (лимитирующей) 

стадии. Если лимитирующей является первая стадия процесса, то ки-
нетическое уравнение записывается как: ϑ   ==  kk22  [[AA]],,  а если медленно 
протекает вторая стадия,  ттоо  ϑ   ==  kk22  [[BB]] 

9.3 Влияние температуры на скорость химических реакций 
На рисунках 9.5–9.7 представлена зависимость скорости химиче-

ских реакций разных типов от температуры.  
У большинства химических реакций скорость увеличивается при 

повышении температуры (рисунок 9.4). 
 ϑ   

 
 
 

Рисунок 9.4 — Влияние температуры на скорость 
большинства химических реакций 
 Т 

Скорость тримолекулярных реакций при повышении температуры 
уменьшается (рисунок 9.5). 

 
ϑ   

 
 
Рисунок 9.5 — Влияние температуры на скорость 
тримолекулярных реакций 
 Т 
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Скорость радикальных (цепных) реакций с ростом температуры 
постепенно увеличивается вплоть до достижения взрывного режима. 
Взрывной режим соответствует резкому увеличению скорости про-
цесса при постоянной температуре (рисунок 9.6). 

 
ϑ   

 
 
 
 
Рисунок 9.6 — Влияние температуры на скорость 
радикальных реакций 

Т  
Увеличение скорости ферментативных реакций с ростом темпе-

ратуры наблюдается приблизительно до 60 оС, а затем повышение 
температуры приводит только к понижению скорости процесса. Такая 
закономерность объясняется особенностями поведения ферментов 
(веществ белковой природы). При повышенной температуре происхо-
дит денатурация белка и понижение каталитической активности фер-
ментов (рисунок 9.7). 

 
ϑ   

 
 
 
 
 
Рисунок 9.7 — Влияние температуры на скорость 
ферментативных реакций Т 
 

Для большинства химических реакций выполняется правило 
Вант-Гоффа: при повышении температуры на каждые 10 °С ско-
рость реакции возрастает в 2–4 раза. Данное правило можно пред-
ставить в виде уравнения (формула 9.11): 

                                           2Tϑ  = 1Tϑ × 10
12 TT −

γ ,                                  (9.11)  
где 
Т1 и Т2 — начальная и конечная температура; 
γ — температурный коэффициент реакции (2 < γ < 4). 
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Для биохимических реакций 1,5 < γ < 3, поэтому при повышении 
температуры больного до 39,5 °С скорость биохимических реакций 
возрастает в 1,13–1,39 раза (увеличивается на 13–19 %). 

Значительно точнее зависимость скорости и температуры описы-
вается уравнением Аррениуса (формула 9.12): 

                           ϑ  = RT
Ea

e
−

×0ϑ  или  = k RT
Ea

ek
−

×0 ,                 (9.12) 

где 

0ϑ  и k0 — коэффициенты пропорциональности, называемые 
предэкспоненциальными множителями; 

Еа — энергия активации, кДж/моль. 
С точки зрения теории активного комплекса, энергия активации — 

это энергия образования активного комплекса из реагирующих веществ. 
Активный комплекс — это промежуточная частица, в которой старые свя-
зи еще не полностью разорвались, а новые — не полностью образовались. 

Схема химической реакции: A + B        A…B     →     Р 
              активный 
              комплекс 

Другими словами, химическая реакция протекает тогда, когда молеку-
лы реагирующих веществ преодолевают энергетический барьер реакции. 

Энергетические изменения, имеющие место при протекании хи-
мической реакции, отображаются при помощи энергетических диа-
грамм (рисунок 9.8). 

A A …… BB

PP
A+BA+B EEaaкк
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Рисунок 9.8 — Энергетическая диаграмма экзотермической реакции 

 

Энергия активации зависит от природы реагирующих веществ и не 
зависит от температуры. С повышением температуры в реакционной сме-
си возрастает доля активных молекул, способных преодолеть энергети-
ческий барьер химической реакции, что приводит к увеличению ее скоро-
сти. Кроме термических, существуют нетермические способы активации 
молекул: фотохимические, электрические и радиационные. 
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ЛЕКЦИЯ 10 
КИНЕТИКА ФЕРМЕНТАТИВНЫХ РЕАКЦИЙ 

План 

10.1 Катализ и катализаторы. 
10.2 Кинетика ферментативных реакций. 

10.1 Катализ и катализаторы 

Катализ — это явление изменения скорости реакции под влия-
нием веществ, называемых катализаторами. 

Катализаторы — это вещества, изменяющие скорость химической 
реакции, но не изменяющиеся в ходе процесса ни качественно, ни коли-
чественно. Они не входят в состав продуктов реакции. Небольшие ко-
личества катализаторов способны существенно изменить скорость 
взаимодействия большого количества реагирующих веществ. 

Катализаторы бывают: а) гомогенные; б) гетерогенные. Гомоген-
ные катализаторы находятся в одной фазе с реагирующими веществами. 

Пример гомогенного катализа: 
H2SO4 

CH3COOH + C2H5OH CH3COOC2H5 + H2O 
Гетерогенные катализаторы находятся в разных фазах с реаги-

рующими веществами. Пример гетерогенного катализа: 
    Pt 

N2 + 3 H2 2 NH3

С точки зрения теории активного комплекса механизм действия ка-
тализаторов в том, что они изменяют высоту энергетического барьера 
химической реакции, так как изменяют маршрут протекания реакции. 

Без катализатора реакция протекает как: А + В А...В → АВ 
В присутствии катализатора как: А + В + К А...К...В → АВ + К. 

В соответствии с этим, катализаторы делятся на а) положительные; 
б) отрицательные. 

Положительные катализаторы увеличивают скорость реакции, 
так как понижают высоту энергетического барьера реакции, что при-
водит к возрастанию доли активных молекул в реакционной смеси 
при данной температуре (рисунок 10.1). 
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Рисунок 10.1 — Положительный катализатор снижает 

энергетический барьер реакции 
 

Отрицательные катализаторы уменьшают скорость химиче-
ских реакций, так как увеличивают высоту энергетического барьера 
реакции, что приводит к понижению доли активных молекул в реак-
ционной смеси при данной температуре (рисунок 10.2). 
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Рисунок 10.2 — Отрицательный катализатор 
повышает энергетический барьер реакции 

Влияние катализаторов на энергетический барьер реакций пока-
зано в таблице 10.1. 

Таблица 10.1 — Влияние катализаторов на энергетический барьер не-
которых реакций 

Еак, кДж/моль Реакция без катализатора с катализатором Катализатор 

180 40 Pt С2Н4 +H2 → С2Н6 — 8 Cu на угле 
750 55 I22 H2O2→2 H2O +O2 — 20 каталаза 

 

Частным случаем катализа является автокатализ. В автокатали-
тических реакциях катализатором служит один из продуктов реакции. 
Примером автокаталитической реакции является реакция окисления 
щавелевой кислоты раствором калий перманганата: 

2 KMnO4 + 5 H2C2O4 + 3 H2SO4 → 2 MnSO4 + 10 CO2 + K2SO4 + 8 H2O. 
Катализатором процесса является катион Mn2+. 
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10.2 Кинетика ферментативных реакций 
Практически все биохимические реакции являются ферментатив-

ными. Ферменты (биокатализаторы) — это вещества белковой приро-
ды, активированные катионами металлов. Известно около 2000 различ-
ных ферментов, а примерно 150 из них выделены, причем некоторые 
используются в качестве лекарственных препаратов. Трипсин и химот-
рипсин применяются для лечения бронхитов и пневмонии; пепсин — 
для лечения гастрита; плазмин — для лечения инфаркта; панкреатин — 
для лечение поджелудочной железы. Ферменты отличаются от обычных 
катализаторов: а) более высокой каталитической активностью; б) высо-
кой специфичностью, т. е. избирательностью действия. 

Механизм односубстратной ферментативной реакции можно 
представить схемой: 

Е + S ES EP+
KKMM kk22

ЛимитирующаяЛимитирующая
стадиястадия  

где 
Е — фермент; 
S — субстрат; 
ЕS — фермент-субстратный комплекс, 
Р — продукт реакции. 
Характеристикой первой стадии ферментативной реакции явля-

ется константа Михаэлиса (КМ). КМ является величиной, обратной 
константе равновесия (формула 10.1): 

][
]][[

ES
ES

М =KKMM
 

(10.1) 

Константа Михаэлиса (КМ) характеризует устойчивость фермент-
субстратного комплекса (ES). Чем меньше константа Михаэлиса (КМ), 
тем устойчивее комплекс. 

Скорость ферментативной реакции равна скорости ее лимити-
рующей стадии (формула 10.2): 
                                                   ϑ  = k2 [ES],                                       (10.2) 

где k2 — константа скорости, называемая числом оборотов или 
молекулярной активностью фермента. 

Молекулярная активность фермента (k2) равна числу молекул 
субстрата, претерпевающих превращения под воздействием одной 
молекулы фермента за 1 минуту при 25 °С. Данная константа прини-
мает значения в диапазоне: 1·104 < k2 < 6·106 мин⎯1. 
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Для уреазы, ускоряющей гидролиз мочевины: k2 = 1,85·106 мин⎯1; 
для аденозинтрифосфатазы, ускоряющей гидролиз: АТФ, k2 = 6,24·106 мин⎯1; 
для каталазы, ускоряющей разложение: Н2О2, k2 = 5·106 мин⎯1. 

Однако, кинетическое уравнение ферментативной реакции в той 
форме, в которой оно приведено выше, практически невозможно ис-
пользовать из-за невозможности экспериментального определения 
концентрации фермент-субстратного комплекса ([ES]). Выразив [ES] 
через другие величины, легко определяемые экспериментальным пу-
тем, получаем кинетическое уравнение ферментативных реакций, 
называемое уравнением Михаэлиса-Ментен (1913): 

[ ] [ ]
[ ]SK

SЕ
k

M

общ

+

⋅
= 2ϑ , 

где 
произведение k2[E]общ является величиной постоянной, которую 

обозначают maxϑ  (максимальная скорость). 
Соответственно (формула 10.3): 

                                               
[ ]
[ ]SK
S

M +
⋅

= maxϑϑ                                          (10.3) 

Рассмотрим частные случаи уравнения Михаэлиса-Ментен. 
1) При низкой концентрации субстрата KM >> [S], поэтому (формула 10.4): 

                                                 [ ]S
KM

maxϑϑ =                                          (10.4) 

что соответствует кинетическому уравнению реакции первого порядка. 
2) При высокой концентрации субстрата Км << [S], поэтому 

(формула 10.5): 
                                               maxϑϑ =                                           (10.5) 
что соответствует кинетическому уравнению реакции нулевого порядка. 
Таким образом, при низкой концентрации субстрата скорость 

ферментативной реакции возрастает с увеличением содержания суб-
страта в системе, а при его высокой концентрации — кинетическая 
кривая выходит на плато (скорость реакции не зависит от концентра-
ции субстрата) (рисунок 10.3). 

 

[[SS]]

υυ РеакцияРеакция
нулевогонулевого
порядкапорядка

РеакцияРеакция
первогопервого
порядкапорядка

 
 
 
 
Рисунок 10.3 — Кинетическая кривая фер-
ментативной реакции 

 75



Если [S] = КМ, то (формула 10.6): 

                                                    2
maxϑϑ = ,                                          (10.6) 

что позволяет графически определять константу Михаэлиса Км 
(рисунок 10.4). 

 

[[SS]]

υυmaxmax

22

υυmaxmax

KKMM

 
 
 
 

Рисунок 10.4 — Графическое определение 
константы Михаэлиса 

 
На активность ферментов оказывают влияние: а) температура; б) ки-

слотность среды; в) наличие ингибиторов. Влияние температуры на ско-
рость ферментативной реакции рассмотрено в лекции 9, в разделе 9.3. 

Влияние кислотности среды на скорость ферментативной реакции 
представлено на рисунке 10.5. Максимальная активность фермента со-
ответствует оптимальному значению водородного показателя (рНопт). 

pHpHрНрНоптопт

ф рф р

kk22

 
Рисунок 10.5 — Влияние кислотности растворов 

на активность ферментов 
 
Для большинства ферментов оптимальные значения рН совпадают с 

физиологическими значениями (7,3–7,4). Однако существуют ферменты, 
для нормального функционирования которых нужна сильнокислая (пеп-
син — 1,5–2,5) или достаточно щелочная среда (аргиназа — 9,5–9,9). 

Ингибиторы ферментов — это вещества, занимающие часть ак-
тивных центров молекул фермента, в результате чего скорость фермен-
тативной реакции уменьшается. В роли ингибиторов выступают катио-
ны тяжелых металлов, органические кислоты и другие соединения. 
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ЛЕКЦИЯ 11 
СТРОЕНИЕ АТОМА 

Существуют два определения понятия «атом». Атом — это мельчай-
шая частица химического элемента, сохраняющая его химические свойства. 

Атом — это электронейтральная микросистема, состоящая из по-
ложительно заряженного ядра и отрицательно заряженной электрон-
ной оболочки. 

Учение об атоме прошло длительный путь развития. К основным 
этапам развития атомистики относят: 

1) натурфилософский этап — период формирования концепции 
об атомном строении материи, не подтвержденной экспериментом 
(V в. до н.э. — 16 в. н.э.);  

2) этап формирования гипотезы об атоме как мельчайшей части-
це химического элемента (XVIII–XIX вв.); 

3) этап создания физических моделей, отражающих сложность 
строения атома и позволяющих описать его свойства (начало XX в.) 

4) современный этап атомистики называется квантово-механическим. 
Квантовая механика — это раздел физики, изучающий движение 
элементарных частиц. 

План 
11.1 Строение ядра. Изотопы. 
11.2 Квантово-механическая модель электронной оболочки атома. 
11.3 Физико-химические характеристики атомов. 

11.1 Строение ядра. Изотопы 

Ядро атома — это положительно заряженная частица, состоящая 
из протонов, нейтронов и некоторых других элементарных частиц.  

Принято считать, что основными элементарными частицами 
ядра являются протоны и нейтроны. Протон (p) — это элементар-
ная частица, относительная атомная масса которой равна 1 а.е.м, а 
относительный заряд составляет + 1. Нейтрон (n) — это элемен-
тарная частица, не имеющая электрического заряда, масса которой 
равна массе протона. 

В ядре сосредоточено 99,95 % массы атома. Между элементар-
ными частицами действуют особые ядерные силы протяжения, значи-
тельно превосходящие силы электростатического отталкивания. 
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Фундаментальной характеристикой атома является заряд его яд-
ра, равный числу протонов и совпадающий с порядковым номером 
элемента в периодической системе химических элементов. Совокуп-
ность (вид) атомов с одинаковым зарядом ядра называется химическим 
элементом. В природе найдены элементы с номерами от 1 до 92. 

Изотопы — это атомы одного химического элемента, содержащие 
одинаковое количество протонов и разное количество нейтронов в ядре. 

ОбозначениеОбозначение изотопаизотопа

ЭЭ
AA

ZZ

МассовоеМассовое
числочисло

ЗарядЗаряд
ядраядра

 
где массовое число (А) — это масса ядра, z — заряд ядра. 
Каждый химический элемент представляет собой смесь изотопов. 

Как правило, название изотопов совпадает с названием химического 
элемента. Однако, для изотопов водорода введены особые названия. 
Химический элемент водород представлен тремя изотопами: 

Изотоп водорода Число р Число n 
Протий (Н) 1 0 
Дейтерий (Д)  1 1 
Тритий (Т) 1 2 

Изотопы химического элемента могут быть как стабильными, так 
и радиоактивными. Радиоактивные изотопы содержат ядра, самопро-
извольно разрушающиеся с выделением частиц и энергии. Стабиль-
ность ядра определяется его нейтронно-протонным отношением. 

ЛегкиеЛегкие элементыэлементы

стабильныестабильные
изотопыизотопы
числочисло n n 

числочисло рр

радиоактивныерадиоактивные
изотопыизотопы

числочисло nn

числочисло рр
= 1= 1 > 1> 1

ТяжелыеТяжелые элементыэлементы

стабильныестабильные
изотопыизотопы
числочисло n n 

числочисло рр

радиоактивныерадиоактивные
изотопыизотопы

числочисло nn

числочисло рр
<< 11,5,5 ≥≥ 1,51,5

 
Попадая в организм, радионуклиды нарушают протекание важ-

нейших биохимических процессов, снижают иммунитет, обрекают 
организм на болезни. Организм защищает себя от воздействия радиа-
ции, избирательно поглощая элементы из окружающей среды. Ста-
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бильные изотопы имеют приоритет перед радиоактивными изотопа-
ми. Другими словами, стабильные изотопы блокируют накопление 
радиоактивных изотопов в живых организмах (таблица 11.1). 

В книге С. Шеннон «Питание в атомном веке» приводятся следую-
щие 

; 
олеваний; 

Табл ных изотопов 

оп 

данные. Если блокирующую дозу стабильного изотопа йода, равную 
~100 мг, принять не позднее чем через 2 часа после попадания I-131в ор-
ганизм, то поглощение радиойода в щитовидной железе снизится на 90 %. 

Радиоизотопы применяются в медицине: 
• для диагностики некоторых заболеваний
• для лечения всех форм онкологических заб
• для патофизиологических исследований. 

ица 11.1 — Блокирующее действие стабиль
Стабильный изотоп, блокирующий Радиоактивный изотнакопление радиоизотопов 

Са Sr-90 
К Cs-137 
I I-131 

Fe Pu-238,239 

11.2 Квантово-механическая модель электронной оболочки атома 
 

элек

н-
ства

Протекание химических реакций сопровождается изменениями в
тронной оболочке атома. Главным постулатом квантовой механики 

является постулат о невозможности точного определения местоположе-
ния электрона в атоме (принцип неопределенности Гейзенберга). Однако 
квантово-механический метод с большой точностью позволяет рассчи-
тать вероятность пребывания электрона в околоядерном пространстве. 

Атомная орбиталь (АО) — это область околоядерного простра
, в которой вероятность обнаружения электрона составляет не мене 

90 %. Атомные орбитали отличаются по форме, энергии и удаленности 
от ядра. Математическим описанием орбитали является волновая 
функция (ψ). Физический смысл волновой функции заключается в том, 
что произведение ψ2dV равно вероятности нахождения электрона в эле-
ментарном объеме dV. Радиальное распределение вероятности нахожде-
ния электрона в атоме имеет волновой характер (рисунок 11.1). 

ψψ22ddVV

RR     RR

ψψ22ddVV

 
                                      а)                                         б) 
Р онной плотности исунок 1.1 — Радиальное распределение электр

а) 1s; б) 2s-электрона 
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Волновой характер радиального распределения вероятности на-
хождения электрона, а также наличие у него массы покоя отличной от 
нуля (относительная атомная масса электрона составляет ∼1/2000 от 
массы протона) дает основание считать электрон одновременно и час-
тицей, и волной. Энергетическое состояние электрона в атоме описы-
вается при помощи набора из четырех квантовых чисел. 

Квантовые числа 
1) Главное квантово лят общий запас энергии 

орби
е число (n) опреде

тали и ее удаленность от ядра. Оно принимает целочисленные 
значения от нуля до бесконечности (n = 1, 2, 3, 4...∞). Орбитали с оди-
наковым значением главного квантового числа образуют энергетиче-
ский уровень или электронный слой. С увеличением n возрастает 
энергия орбиталей и их удаленность от ядра: 

n = 1n = 1
n = 2n = 2

n = 3n = 3

n = 4n = 4

Э
не
рг
ия

Э
не
рг
ия

 
2) Орбитальное (побочное) квантовое число (ℓ) характеризует 

фор
 

му орбитали, а так же число подуровней на энергетическом уров-
не. Оно принимает целочисленные значения от нуля до (n – 1) (ℓ = 0, 
1, 2, 3....(n – 1)). Орбитали с одинаковым значением n, но разными 
значениями ℓ образуют подуровни данного энергетического уровня: 

ℓℓ 00 1        2       3       41        2       3       4

НазваниеНазвание подуровняподуровня s      p       d          f        gs      p       d          f        g
 

Если n = 1, то ℓ = 0. Данное орбитальное число соответствует s-
поду

Рисунок 11.2 — s-Орбиталь 

ровню, на котором располагается s-орбиталь, имеющая сфериче-
скую симметрию (рисунок 11.2): 

 
 
 
 x

y

z
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Если n = 2, то ℓ = 0 и 1. Орбитальное квантовое число равное 
единице (ℓ = 1) соответс ором располагают-
ся p-

Рисунок 11.3 — p-Орбиталь 

Если n = 3, то ℓ = 0, 1, 2. Орбитальное квантовое число равное 
вум (ℓ = 2) соответствует d-подуровню, на котором располагаются d-
орби

 
 

 11.4 — d-
 
Если n = 4, то ℓ = 0 вое число, равное трем 

(ℓ = 3) соответствует f-подуровню, на котором располагаются f-орбитали. 

ет це

твует p-подуровню, на кот
орбитали, имеющие форму объемной восьмерки (рисунок 11.3): 

 
 
 
 
 
 
                                               
 
 

д
тали (рисунок 11.4): 

 
 
 
 
 
 

Рисунок Орбитали 

, 1, 2, 3. Орбитальное кванто

3) Магнитное квантовое число (mℓ) характеризует ориентацию орби-
тали в пространстве, а так же число орбиталей на подуровне. Оно принима-

лочисленные значения от минус ℓ до плюс ℓ (mℓ = –ℓ...через 0...+ ℓ). 
Для s-подуровня (ℓ = 0) магнитное квантовое число ms равно 0, 

следовательно, на s-подуровне находится только одна s-орбиталь:  

ГрафическоеГрафическое
изображениеизображение

AOAO

x

y

z

 

x

z

y

x

z

y

x

y

z
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Для р-подуровня (ℓ = 1) магнитное число принимает три значе-
ния: mp = –1, 0, +1, следовательно, на р-подуровне находятся три ор-
битали, отличающиеся друг от друга ориентацтей в пространстве: 

 
PPxx--AOAO ppxx

ppyy ppzz

 
 

Для d-подуровня (ℓ = 2) магнитное число принимает пять значе-
ний: md = -2, -1, 0, 1, 2, следовательно, на d-подуровне находятся пять 
орбиталей: 

 
Для f-подуровня (ℓ = 3) магнитное число принимает семь значе-

ний: mf=-3,-2,-1, 0,1, 2, 3, следовательно, на f-подуровне находятся 
емь орбиталей: с рр

 
4) Спиновое квантовое число (s) принимает только два значения: 

s= ± 1/2. Оно характеризует вращение электрона вокруг собственной 
оси (по или против часовой стрелки): 
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Распределение электронов в многоэлектронном атоме 

1. Принцип минимальной энергии: электрон занимает орбиталь 
с наименьшим запасом энергии. 

2. Принцип Паули: в атоме не может быть двух электронов с 
одинаковым набором всех четырех квантовых чисел. Как следствие, 
на одной орбитали располагается не более двух электронов с антипа-
раллельными спинами (рисунок 11.5). 

ВакантнаяВакантная
тальорбитальорби

НеспаренныйНеспаренный
электронэлектрон

ЭлектронЭлектрон--
наяная парапара

 
Рисунок 11.5 — Разрешенные варианты 
заполнения орбиталей электронами 

 
3. Правило Хунда: электроны на подуровне располагаются так, 

чтобы их суммарный спин был максимальным (рисунок 11.6). 

∑∑s = s = ½½

∑∑s = s = 33
22  

Рисунок 11.6 — Разрешенные варианты заполнения электронами p-подуровня. 
З

4. Правила Клечковского: атомные орбитали заполняются элек-
тронами в порядке последовательного увеличения суммы (n+ℓ) (1-е 
правило). При одинаковых значениях этой суммы — в порядке после-
довательного увеличения главного квантового числа (2-е правило). 

11.3 Физико-химические характеристики томов 

дам

аполнение, соответствующее максимальной сумме спиновых чисел, 
считается энергетически наиболее выгодным 

 

а

1) Заряд ядра и относительная атомная масса являются фун-
ентальными характеристиками атома. 
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2) Орбит теоретически 
расс

Э – ē → Э+ 

4) Сродство к электрону (F) — это энергетический эффект при-
соед

 
: 

ЭО

 
 электроотрица-

тельности, предложенной Л. П 932. 
 
 

 
 
 

альные атомные радиусы (R, нм) — это 
читанное расстояние от ядра до максимума электронной плотно-

сти внешней орбитали. 
3) Энергия ионизации (I) — это минимальная энергия, доста-

точная для удаления электрона из атома, кДж/моль или эВ: 

инения электрона к атому, кДж/моль или эВ: 

Э + ē → Э⎯ 

5) Электроотрицательность (ЭО) — это способность атома при-
тягивать к себе электроны при образовании химической связи. Она яв-
ляется универсальной энергетической характеристикой атома, так как
включает в себя как энергию ионизации, так и сродство к электрону

 ≈ ½(I + F) 

Как правило, для сравнения способности атомов притягивать к
себе электроны пользуются шкалой относительной

олингом в 1
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ЛЕКЦИЯ 12 
ХИМИЧЕСКАЯ СВЯЗЬ 

Проблема химической связи ― это центральная проблема химии, 
. к. любой химический процесс включает разрыв старых и образова-
ие новых связей между атомами. 

План 

12.1 Химическая связь и ее типы. 
12.2 Ковалентная связь
12.3 Водородная

 устойчивой многоатомной систе-
мы. Частным случаем таких сис ляется молекула. Молекула — 
это устойчивая электронейтраль тема, состоящая из взаимодей-
ству

ногоатомных системах, имеют электри-
ческ е разноименно заряженных частиц. Носи-
телями зарядов в веществе являются ядра и электроны. По характеру 
расп ществе различают несколько 
типо

т
н

. 
 связь. 

12.1 Химическая связь и ее типы 

Химическая связь — результат взаимодействия двух или более 
атомов, приводящий к образованию

тем яв
ная сис

ющих электронов и ядер. 
Cилы, действующих в м
ую природу: притяжени

ределения заряженных частиц в ве
в химической связи. 
Важнейшей характеристикой химической связи является ее энер-

гия. Энергия связи (Е) — это энергия, необходимая для разрыва хи-
мической связи в одном моль вещества, находящегося в газообразном 
с стоянии. Чем больше энергия связи, тем прочнее химическая связь 
(

Т

о

таблицы 12.1 и 12.2). 

аблица 12.1 — Типы химической связи 
Тип связи Примеры Энергия связи, кДж/моль 

Ковалентная Н - Н 
Н - Сl 200–800 

Ионная Na + Cl- 40–400 

Металлическая Fe   Fe 
Al   Al — 
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Таблица 12.2 — Силы межмолекулярного взаимодействия 
Тип межмолекулярного 

взаимодействия 
Пример Энергия межмолекулярного 

взаимодействия, кДж/моль 

Водород
......НН ⎯⎯ ОО ......НН ⎯⎯ ОО ... ... НН ⎯⎯ ОО ......

⎪⎪ная связь ⎪⎪ ⎪⎪
НН НННН

4–40 

Ион — дипольное взаи-
 Na+ 4–40 модействие (H O)2 n

Диполь — дипольное SO 0,4–4 взаимодействие 2•••SO2

Дисперсионные силы Не 4  •••Не –40

Энергетический подход к описанию химической связи 
имической связи энергетически  

связанной системы меньше, чем суммарная энергия изолированных атомов: 
А + В → АВ 

Е (A) + Е (B) > Е (AB) 
ческие ра зволяют определит исимость 

п и системы, состоящей из двух атомов водорода, от 
р . Оказа энергия системы зависит от того, 
о тивоположн наку спины взаимодействующих 
электронов кри-
вая а) сб  
сист

-
стояния 0,074 нм сопровожда нием энергии системы. При 
расстоянии 0,074 нм сист ей потенциальной энер-
гией

Образование х выгодно, так как энергия

Квантово-механи счеты по ь зав
отенциальной энерги
асстояния между ними лось, что 
динаковы или про ы по з

. При совпадающем направлении спинов (рисунок 12.1, 
лижение атомов приводит к непрерывному возрастанию энергии

емы, т.е. связывание атомов не происходит. При противоположно 
направленных спинах (рисунок 12.1, кривая б) сближение атомов до рас

ется уменьше
ема обладает наименьш

, что соответствует связыванию атомов водорода в молекулу Н2. 
Дальнейшее сближение атомов вновь приводит к возрастанию энергии. 

 

 
 
 
 
 
 
 

Рисунок 12.1 ― Кривая потенциальной 
энергии молекулы Н2  

Расстояние между атомами в молекуле называется длиной связи. 
Длина связи в молекуле H2 составляет 0,074 нм. 

а 

RR
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не
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Э
не
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Д
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// м
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ь

м
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ОбластьОбласть
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0,074 0,074 нмнм
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3ss3 B = I
3p3p

3 d3 d

VB = IV

12.2 Ковалентная связь 

Ковалентная связь (КС) — самый распространенный тип хими-
ческой связи. В органических соединениях практически все связи яв-
ляются ковалентными. Существует два квантово-механических под-
хода к описанию КС: метод валентных связей (МВС) и метод молеку-
лярных орбиталей (ММО). Оба метода разработаны в 30-е гг. ХХ в. и 
имеют свои достоинства и недост

нтные электроны. Ва-
лент , наиболее удаленные от ядра. Валент-
ность атома равна числу ковалентных связей, образованных им в молеку-
ле. В

 
 
 

Рисунок 12.3 ― Возбужденное 
состояние а-серы 

 
2. Единичную КС образуют 2 электрона с антипараллельными 

спинами, принадлежащими  атомам (общая электронная пара).  
Ковалентная связь ― это  связь, образованная при 
помощи общих электронных пар, более 
атомам. 

 
атки. 

12.2.1 Основные положения метода ВС 
1. В образовании КС участвуют только вале
ными являются электроны

алентные возможности атома можно предсказать по числу неспарен-
ных электронов в его стационарном и возбужденных состояниях. Рас-
смотрим валентные возможности атома серы (рисунки 12.2, 12.3, 12.4). 

 
 

Рисунок 12.2 ― Стационарное 
состояние атома серы 

 
 
 
 
 

3s3s
3p3p

3 d3 d

B = IIB = II

атом
 

 

3s3s
3p3p

3 d3 d

B = VIB = VI

 
 

Рисунок 12.4 ― Возбужденное 
состояние атома серы 

двум
химическая

принадлежащих двум или 



МеханизмМеханизм
образованияобразования КСКС

ОбменОбмен--
ныйный

ДонорноДонорно--
акцакц

ныйный
епторептор--

 
Обменный механизм ― обобществление неспаренных электро-

нов взаимодействующих атомов. 
HH

HH
HH HH

 
Донорно-акцепторный механизм ― атом-донор отдает неподе-

ленную электронную пару на вакантную орбиталь атома-акцептора. 
Например, атом азота в молекуле аммиака содержит неподеленную 
электронную пару, способную переходить на вакантную орбиталь ка-
тиона водорода H+. В результате образуется катион аммония NH4

+: 

                                 
Кратность связи (n) равна числу общих электронных пар, свя-

зывающих два атома: 

3. С точки зрения волновых представлений, образованию общей 
электронной пары соответствует перекрывание атомных орбиталей 
(АО) взаимодействующих атомов (рисунок 12.5, 12.6). 

 перекрывания АО 

 

                        Осевое                            Боковое 
 

NHNH3 3 ++
●● ●●

HH++ NN HHHH

HH

HH ++

Н – Нn = 1 
O = On = 2 
N ≡ Nn = 3 

Чем больше кратность связи, тем связь прочнее. Вот почему молекула 
N2 имеет высокую устойчивость и низкую реакционную способность. 

Способы
 

 
                    

Ось молекулы — это условная линия, соединяющая ядра атомов 
в молекуле. 
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Рисунок 12.5 ― Способы осевого перекрывания 

атомных орбиталей 
 

BA

yy

p y -p y

При осевом перекрывании орбиталей образуется разновидность 
ковалентной связи, называемая σ-связью. 
 
 
 
 
 
 
 
 

Рисунок 12.6 ― Способы бокового перекрывания  

 
При боковом образуется разновидность 

овалентной связи, называемая π- связью. Чем сильнее перекрывают-
я орбитали, тем прочнее КС. Вот почему σ-связи прочнее π-связей. 

Если молекула состоит из трех или более атомов, то орбитали ее 
ентрального атома, как правило, гибридизованы. Центральным счи-
ается атом с наибольшей валентностью. 

Гибридизация ― это выравнивание орбиталей атома по форме и 
нергии в процессе образования ковалентной связи (таблица 12.3). 
Гибридизаци м, обеспе-
чивающим максимальное мных орбиталей за счет 
сильной вытянутости гибридной орбитали (рисунок 12.7). 

 
 
 

атомных орбиталей 

перекрывании орбиталей 
к
с

ц
т

э
я является энергетически выгодным процессо

 перекрывание ато
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x 
 

z

 
 
 
 

Рисунок 12.7 ― Гибридная атомная орбиталь 

 

Таблица 12.7 — Типы
Исходные 
атомные 
орбитали 

Тип 
гибриди-
зации 

 молекулы Примеры 

 гибридизации 

Форма гибридных 
орбиталей Геометрия

s, p sp 
 

 
линейная 

BeCl2

s, p, p sp2

 
тригональная 

 

BCl3

s, p, p, p sp3

 
 

тетраэдрическая 

CH4

s, p, p, p, d dsp3

 
тригонально-

бипирамидальна  

PCl5

я

s, p, p, p, d, d d2sp3

 
 

октаэдрическая

SF

 

6
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4. Ковалентная связь бывает двух типов: а) неполярная; б) поляр-
ная.  Неполярные ковалентные связи связывают атомы одного хи-
мического элемента: Н-Н,   О=О,   N ≡ N. Полярные связи соединяют 
атомы  элементов: H-Cl, H-O-H, C≡O. Полярность 
связи обусловлена смещением общей элек ры в сторону 
более электроотрицательного атома. 

Полярность связи определяется величиной дипольного момента 
(µ), который рассчитывается по уравнению (формула 12.1): 

                           µ = ℓ·q,                                             (12.1) 
где 
ℓ — расстояние между центрами яже ельного и от-

рица

ективный отрицательный заряд 
(δ-),

 
 разных химических

тронной па

                   

 т сти положит
тельного зарядов в молекуле; 
q — эффективный заряд атома в молекуле. 
Простые молекулы с полярной связью являются диполями. На-

пример, в молекуле фтористого водорода (HF) общая электронная па-
ра смещена к атому фтора как более электроотрицательному. В ре-
зультате, атом фтора приобретает эфф

 а атом водорода — эффективный положительный заряд (δ+). 

H H -- FF
δδ++ δδ--

2,102,10 4,104,10ОЭООЭО
++ --

ℓ

 

 
Значения дипольных моментов и эффективных зарядов атомов 

простых молекул представлены в таблице 12.4. 

Таблица 12.4 — Дипольные моменты и эффективные заряды атомов 
простых молекул 

Молекула Дипольный момент, Д Эффективный заряд
HF 5,82 ± 0,77 
CO 0,11 ± 0,02 
HCl 1,08 ± 0,18 

 

Полярность сложных молекул зависит от их конфигурации и по-
лярности связей. Линейные  молекулы, как правило, неполярны. На-
пример, в молекуле углекислого газа (СО2) ипольные моменты каж-
дой 

на нулю, поэтому мо-
лекула СО2 неполярна (рисунок 12.8). 

д
связи кислород-углерод лежат на одной прямой линии и являются 

разнонаправленными. Их векторная сумма рав
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Дипольные моменты связей 

 
Рисунок 12.8 ― Молекула  ССОО22  неполярна 

вследствие линейного строения 
 
Нелинейные молекулы, содержащие полярные связи, являются 

полярными. Например, молекула воды полярна, так как векторная 
сумма дипольных мом уля (рисунок 12.9). 

Дипольные моменты связей 

ентов связей О-Н больше н

 
Рисунок 12.9 ― Молекула H2O полярна 

вследствие нелинейного строения 

12.2.2 Основные

1. В образовании ковалентной связи участвуют все электроны в атоме. 
2. Электроны в молекулах занимают молекулярные орбитали (MO), 

подобно тому, как в атомах они занимают атомные орбитали (AO). 
3. Молекулярные орбитали заполняются электронами в соответ-

ствии с принципом минимальной энергии, принципом Паули и пра-
вилом Хунда. 

Молекулярные орбитали есть результат сложения или вычитания 
волновых функций  атомов. 
При сложении А ергия, которой 
меньше энергии исходных  вычитании АО 
обра торой больше энергии 
исхо

 положения метода МО 

 атомных орбиталей взаимодействующих
О , энобразуется связывающая МО

 атомных орбиталей. При
зуется разрыхляющая МО, энергия, ко
дных атомных орбиталей (рисунок 12.10). 
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σσssAOAO MOMO ppEE

--

s (A)s (A) s (B)s (B) ++

σσss
свсв

 
Рисунок 12.10 ― Образование связывающей и разрыхляющей молекулярных 

орбиталей в результате сложения и вычитания 1s атомных орбиталей 
 
Прочность двухатомных молекул определяется кратностью связи, 

которая рассчитывается по уравнению (формула 12.2): 

                                                    2
N'Nn −

= ,                                        (12.2) 

где 
N — число электронов на связывающих орбиталях; 
N' — число электронов на разрыхляющих орбиталях. 
Молекула не образуется, если n = 0. 

рам г-
нитн

нов на МО. 

Энергетическая диаграмма молекулы H2

Метод МО позволяет определить магнитные свойства молекул. Па-
агнитные молекулы — это молекулы, генерирующие электрома
ое поле. Они содержат неспаренные электроны на МО. Диамагнит-

ные молекулы — это молекулы, не генерирующие собственное элек-
тромагнитное поле. Они не содержат неспаренных электро

Для описания молекул используются энергетические диаграммы: 

AO (H)AO (H) MO (HMO (H22)) AO (H)AO (H)EE

1s1s 1s1s

σσss
pp

σσ
  ss

ccвв
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Молекула диамагнитна, так как не содержит неспаренных элек-
тронов на МО. Кратность связи равна единице: 

1
2

02
=

−
=n  

Образование данного молекулярного иона можно представить 
как результат взаимодействия атома водорода и его катиона (H + H+). 

Энергетическая диаграмма катиона H2
+

EE AO (H)AO (H) MO (HMO (H22)) AO (HAO (H++ ))

1s1s 1s1s

σσss
pp

σσss
ccвв

 
Катион парамагнитен, так как содержит неспаренный электрон на 

МО. Кратность связи равна ½: 

2/1
2

01
=

−
=n  

Образование данного молекулярного иона можно представить 
как результат взаимодействия атома водорода и гидрид-иона (H + H-). 

Энергетическая диаграмма аниона H2
-

EE AO (H)AO (H) MO (HMO (H22)) AO (HAO (H--))

1s1s 1s1s

σσss
pp

σσ ccвв
ss  

 

Анион парамагнитен, так как содержит неспаренный электрон на 
МО. Кратность связи равна ½: 

2/112
=

2
−

=n  
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В образовании молекул, состоящих из атомов 2-го периода, уча-
ствуют молекулярные орбитали, полученные путем сложения и вычи-
тания атомных орбиталей р-подуровня (рисунок 12.11). 

 
 

Рисунок 12.11 ― Образование связывающих и разрыхляющих 

 
 
 
 
 
 

 
(а)(б)(в) 

молекулярных орбиталей в результате сложения и вычитания 
(а) px, (б) py и (в) pz атомных орбиталей 

Энергетическая диаграмма молекулы N2

EE
AO (N)AO (N) MO (NMO (N22)) AO (N)AO (N)

ppxx

σσpxpx
pp

σσ ccвв
pxpx

ppxxppyy ppzz pp ppyy zz

ππррyy
рр ππррzz

рр

  
Молекула диамагнитна, так как не содержит неспаренных элек-

тронов на МО. Кратность связи равна трем:  

ππррyy
свсв ππррzz

свсв

3
2

06
=

−
=n  

12.3 Водородная связь 
Водородная связь ― это особый вид меж- и внутримолекулярно-

го взаимодействия, который описывается схемой: 

σσррxx
рр

σσррxx
свсв++

Px (A)Px (B)

--
EE орбиталейорбиталейрр подуровнейподуровней. . ππррyy

рр

πррyy

P (A) Py (B)

--

π свсв

y ++

EE ππррzz
рр

ррzz

Pz (A) P (B)

--
EE

 

z

ππ свсв
++
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A - H•••В, 
где 
А и В — сильно электроотрицательные атомы: F, О, N, реже Сl и S. 
Механизм образования водородной связи состоит в том, что по-

ляризованный атом водорода внедряется в электронную оболочку со-
седнего, ковалентно с ним не связанного атома. Ввиду низкой проч-
ности водородной связи, ее обозначают пунктиром или многоточием. 

Межмолекулярная водородная связь приводит к ассоциации мо-
лекул и существенно влияет на физические свойства веществ: tкип, tпл, 
растворимость и другие. Например, температура кипения родствен-
ных соединений растет с увеличением их молярной массы. Однако, 
эта зависимость может нарушаться. Соединения с водородной связью 
имеют кипения аномально высокие температуры  (рисунок 12.12). 

 
Молярная масса 

Рисунок 12.12 ― Зависимость температуры кипения 
водородных соединений от их молярной массы 

Примеры соединений 
с межмолекулярной водородной связью 

1) Вода 
Во льду молекула Н2О образует четыре водородные связи, что 

формирует его трехмерную ажурную структуру (рисунок 12.13). 
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до-
емов и, исполняя роль теплоизолятора, сохраняет в них жизнь. 

Ассоциацию молекул воды в жидкой фазе можно представить 
схемой: 

 
 
 

Рисунок 12.13 ― Структура льда 
 
При плавлении льда часть водородных связей разрывается (при 

20 оС их сохраняется 46 %) и молекулы воды заполняют пустоты в 
структуре льда. С этим связана аномалия плотности воды. Плотность 
льда меньше плотности жидкой воды (0,92 и 1,0 г/мл соответственно). 
Вследствие этого в зимнее время лед закрывает поверхность во

......НН ⎯⎯ ОО ......НН ⎯⎯ ОО ... ... НН ⎯⎯ ОО ......
⎪⎪ ⎪⎪ ⎪⎪
НН НН НН  

Жидкая вода содержит как ассоциаты (кластеры), так и молекулы, 
не связанные водородными связями. Кластеры называют мерцающими 
(рисунок 12.14), т.к. среднее время их жизни составляет ∼ 10-10 секунды. 

 
Рисунок 12.14 ― Мерцающие кластеры жидкой воды 

OO
HH

HH

HH

HH

OO
HH

OO

OO
HHHH

HH
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2) Фтороводородная кислота      ••Н ⎯ F ••• Н ⎯ F ••• Н ⎯ F •• 
3) Спирты (R ⎯ OH)                        ••Н ⎯ О •••Н ⎯ О ••• Н ⎯ О •• 
                                                                                  ⎪               ⎪                ⎪ 
                                                                      R                  R               R 
 
Значение внутримолекулярных водородных связей заключает-

ся в том, что они участвуют в формировании пространственных 
структур биополим слот, полисахари-
дов) (рисунок 12.15). 

 
еров (белков, нуклеиновых ки

     
а)                                                                  б) 

Рисунок 12.15 ― Внутримолекулярные водородные связи, 
стабилизирующие: а) вторичную структуру белков, 

б) вторичную структуру ДНК 
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ЛЕКЦИЯ 13 
КОМПЛЕКСНЫЕ СОЕДИНЕНИЯ 

План 

13.1 Основные понятия химии комплексных соединений (КС). 
13.2 Строение КС. 
13.3 Металло-лигандное равновесие в растворах. 
13.4 Биологическая роль КС. 

13.1 Основные понятия химии комплексных соединений (КС) 

Комплексными (координационными) соединениями называют 
вещества, в структурных единицах которых число связей, образован-
ных центральным атомом, превышает его высшую валентность. 

Например, соединение кремния SiF4 не является комплексным, 
так как валентность кремния в нем равна четырем, что соответствует 
высшей валентности данного элемента, исходя из его положения в 
Периодической системе элементов. 

SiSi

FF

FF

FF

FF

 

Другое соединение кремния, Na2[SiF4], является комплексным
так как валент

, 
ность кремния в нем равна шести: 

SiSi

22--FF
FFFF

FF
FFFF

 

Комплексные соединения состоят из: 
• комплексообразователей (металлов, реже неметаллов, таких как 

Si, P и др.); 
• лигандов (ионов или полярных молекул); 
• ионов внешней сферы (могут ). 
Например: 

 отсутствовать
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[Cu(NH3)4]SO4

Комплексный ион

комп

комплексообразователя

ней сферыИон внеш

лексообразователь Lig Координационное
число 

 

динений больше, чем простых. Их 
изучение началось около 200 лет назад. Первой теорией комплексных 
соед

 
В природе комплексных сое

инений была координационная теория А. Вернера (1893 г.). 
Важнейшей характеристикой комплексообразователя является 

его координационное число (к.ч.), т. е. число связей, образованных 
им с лигандами. Существует взаимосвязь между степенью окисления 
комплексообразователя и его координационным числом: 

СтепеньСтепень кк..чч..
окисленияокисления МеМе

+ 1+ 1 22
+ 2 + 2 4, 64, 6
+ 3 + 3 4, 64, 6
+ 4+ 4 6, 86, 8  

Важнейшей характеристикой лиганда является его дентантность — 
число связей, образованных с комплексообразователем. 

(1) монодентантные лиганды:  
а) анионы: OH⎯, H⎯, F⎯, Cl⎯, Br⎯, I⎯, CN⎯, CNS⎯, NO2⎯, NO3⎯; 
б) молекулы: NH3, H2O, CO; 
в) катионы: NH2NH3

+. 
(2) бидентантные лиганды: 
а) анионы: SO4

2⎯, C2O4
2⎯, CO3

2⎯; 
этилендиамин); 

дентантные лиганды. Важнейшими из них являются 
ком ы и их соли. К широ-
ко и иаминтетрауксус-
ная ТА): 

Классификация лигандов по дентантности 

б) молекулы: NH2 – CH2 – CH2 – NH2 (
        NH2 – CH2 – COOH (глицин) 

(3) поли
плексоны — аминополикарбоновые кислот
спользуемым комплексонам относится этиленд
кислота (ЭД
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CH2H2C NN
CH2COOНHOOCH2C

CH2COOHНOOCH2C  
а также ее динатриевая соль(Na2H2Y), известная как Трилон Б: 

CH2H2C NN
CH2COONaHOOCH2C

CH2COOHNaOOCH2C  
 

Комплексоны находят применение в медицине для лечения моче-
каменной болезни. Они способны растворять камни, образующиеся в 
почках и мочевом пузыре. Процесс растворения оксалатного камня 
описывается уравнением: 

CaC2O4 + Na2H2Y  [CaY]2⎯ + Na2C2O4 + 2 H+. 
Комплексоны широко используются в аналитической химии. На-

пример, метод комплексонометрии является  из методов одним  объем-
ного анализа, в основе которого лежит реакция комплексообразования: 

Me2+ + Na2H2Y  �MeY2⎯ + 2 Na+ + 2 H+

Метод комплексонометрии позволяет определять содержание ка-
тионов металлов Ca2+, Mg2+, Fe2+, Fe3+ и др. в растворах и биологиче-
ских жидкостях. 

Классификация комплексных соединений 
1) по природе лигандов: 
а) компл

2]; 
дами[Pt(NH3)2Cl2]. 

антными лигадами. Особую группу 
сост ые) комплексы, содержащие по-
лиде

Наприме м: 

ексы с монодентантными лигандами: 
• аммиакаты[Cu(NH3)4]Cl2; 
• аквакомплексы[Cu(H O) ]SO ; 2 4 4

• гидроксокомплексыNa[Al(OH)4]; 
• ацидокомплексыNa[A
• со смешанными лиган

g(CN)

б) комплексы с би- и полидент
авляют хелатные (клешневидн
нтантные лиганды, образующие замкнутые циклы. 

р, комплекс меди с этилендиамино

Cu
NH2 CH2H2C

CHH2C

NH2

NHNH 222  
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Наиболее устойчивыми являются внутрикомплексные соедине-
ния, в которых часть связей металл – лиганд образованы по обменно-
му, а часть — по донорно-акцепторному механизму. Примером такого 
соединения является комплекс кальция с Трилоном Б, известный в 
медицине как тетацин: 

CaCH2 H2C

C=OO=C

CH2COONaNaOOCH2C
N N

H2C H2C

O O  
 

 
для 

низма с мочо

образования

Тетацин применяется в медицине как лекарственный препарат
детоксификации организма при отравлении тяжелыми металла-

ми. Приведенное ниже уравнение описывает связывание токсичных 
катионов ртути в прочный комплекс, легко выводящийся из орга-

й: 
Hg2+ + [CaY]2⎯ → Ca2+ + [HgY]2⎯. 

2) По скорости  комплексов: 
а) лабильные, образующиеся с высокой скоростью; 
б) инерт

 комплексных соединений 
. Названия ком-

плек фиксом –ат. 
 лиганды-анионы, затем 

лига ны: Лиганды-молекулы имеют 
спец  аммин, H2O — аква, 
СО —

СNS⎯ — родано                       SO4 ⎯ — сульфато 
Катион-лиганд NH2NH3

+ имеет название гидразиниум. 
Названия некоторых комплексообразователей зависит от того, в 

состав катиона или аниона они входят (таблица 13.1).

ные, образующиеся с низкой скоростью. 

Номенклатура
1. Вначале называют катионы, а затем анионы
сных анионов заканчиваются суф
2. В комплексном ионе сначала называют

- тионды-молекулы, затем лиганды ка
ифические названия. Например, NH3 —

 карбонил. 
Названия лигандов-анионов заканчиваются на — о: 
OH⎯ — гидроксо           NO2⎯ — нитро 
NO3⎯ — нитрато                       CN⎯ — циано 

2
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Таблица 13.1 — Название некоторых комплексообразователей 

Название комплексообразователя 
Металл 

в комплексном катионе в комплексном анионе 
Fe 
Hg 
Au 
Ag 
Cu 
Sn 
Pb 

Железо 
Ртуть 
Золото 
Серебро 
Медь 
Олово 
Свинец 

Феррат 
Меркурат 
Аурат 

Аргентат 
Купрат 
Станат 
Плюмбат 

 
3. Степень окисления комплексообразователя указывают, если у 

металла их несколько. 

] — дихлородиамминплатина. 

ибо в рамках 
мето ории кристалли-
ческого поля. являются ко-
валентными п торному ме-
хани

Ниже приведены названия некоторых комплексных соединений: 
Na[Al(OH)4] — натрий тетрагидроксоалюминат; 
[Cu(NH3)4]SO4 — тетраамминмедь(II) сульфат; 
NH4[Co(NH3)2(NO2)4] — аммоний тетранитродиамминкобальтат(III); 
[Pt(NH3)2Cl2

13.2 Строение КС 

Строение комплексных соединений описывается л
да валентных связей (метод ВС), либо с позиции те

 С позиций метода ВС связи металл – лиганд 
олярными, образованными по донорно-акцеп

зму. Лиганды выступают в роли доноров электронных пар, а ком-
плексообразователи — в роли их акцепторов. Схема взаимодействия 
металлов и лигандов представлена на рисунок 13.1. 

NN

HH

HH .●
● ++ MeMen+n+

HH
ДонорДонор АкцепторАкцептор

.●
●

 

NNHH
HH

HH
MeMen+n+

АддуктАддукт

●●

 
аллов и лигандов 

лица 13.2). 

Рисунок 13.1 — Схема взаимодействия мет
 

Конфигурация комплексного иона определяется типом гибриди-
зации атомных орбиталей комплексообразователя (таб
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Таблица 13.2 — Конфигурация комплексных ионов 
 
Координационное 
чис ексо-
образователя 

Тип 

сных ионоло компл гибриди-
зации комплек

Конфигурация 
в Примеры 

2 sp 
LigLig LigLig●●

 
линейная 

H3)2]+ [Ag(N

 

тетраэдрическая 
 

LigLig

LigLig

●●

4  

sp3 
 
 

 
 
 
 

dsp2 

LigLig

LigLig  
 
 

Квадратно-плоскостная 

●●
LigLig LigLig

LigLig LigLig  
 

 
 

 

 
 
 

[AuCl4]- 
 

[Zn(NH3)4]2+ 
 

 

 

6 sp3d2 

Октаэдрическая 

LigLig

LigLig

LigLig

LigLig LigLig

LigLig

[FeF6]3- 
 

[Fe(CN)6]3- 

 
 

Теория кристаллического поля исходит из того, что металлы и 
лиганды связаны между собой силами электростатического притяже-
ния. Эта теория рассматривает воздействие лигандов на d-орбитали ио-
на-комплексообразователя. Если  металла находится в им-
метрич  запас 
энергии (являются вырожденными . Если ион находится в октаэдри-
ческ

3). 

катион с
ном магнитном поле, его d-орбитали имеют одинаковый

)
ом, тетраэдрическом или другом несимметричном поле лиган-

дов, то происходит расщепление его d-подуровня (рисунки 13.2, 13.
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Свободный
ион

∆∆

 
Рисунок 13.2 — Расщепление d-подуровня в октаэдрическом поле 

Свободный
ион

∆∆

 
Рисунок 13.3 — Расщепление d-подуровня в тетраэдричес  
 
Величина энергии расщепления (∆) зависит от конфигурации 

комплекса и природы лиганда.  

СПЕКТРОХИМИЧЕСКИЙ РЯД ЛИГАНДОВ 

I⎯,   Cl⎯,   F⎯, OH⎯,   H2O,   CNS⎯,    NH3,   NO2⎯,   CN
               лиганды                            Сильные лиганды

Увеличение энергии расщепления ∆ 
В поле слабых лигандов энергия расщепления (∆) не велика, по-

тому распределение электронов на d-орбиталях  прави-
у Х

ком поле

⎯ 
    Слабые

 

э
л

 соответствует
унда.  В поле сильных лигандов энергия расщепления (∆) имеет 

большое значение, вследствие чего, первыми заполняются d-орбитали 
нижнего подуровня (распределение электронов происходит против 
правила Хунда). 

Рассмотрим строение комплексных ионов железа [FeF6]3⎯ и 
[Fe(CN)6]3⎯. В обоих соединениях степень окисления железа равна + 3, 
а его координационное число равно 6, так как железо связано с ше-
стью монодентантными лигандами. Электронная конфигурация иона 
Fe3+описывается формулой 4s03d5. 
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Оба комплексных иона имеют октаэдрическую конфигурацию 
(таблица 13.2), что обуславливает одинаковый характер расщепле-
ния d-орбиталей. Фторид-ион (F-) является «слабым лигандом» (∆ = 
112,7 кДж/моль), поэтому распределение электронов катиона Fe3+ 

происходит в соответствии с правилом Хунда. 
Цианид-ион (CN-) является «сильным лигандом» (∆ = 1464,8 

кДж/моль), поэтому распределение электронов катиона Fe3+ происхо-
дит против правила Хунда.  

лек-
троны на внешнем уровне. Такие комплексы называются высокоспи-
новыми. Ион [Fe(СN)6]3- диамагнитен, так как содержит лишь один 
неспаренный электрон. Такие комплексы называются низкоспиновы-
ми (рисунок 13.4). 

Ион [FeF6]3- парамагнитен, так как содержит неспаренные э

 
Рисунок 13.4 — Энергетические диаграммы 

комплексных ионов железа 

13.3 Металло-лигандное равновесие в растворах 

Комплексные соединения можно разделить на две группы: элек-
трол

ита может служить [Pt(NH3)2Cl2]. 

иты и неэлектролиты. Комплексы-электролиты содержат ионы 
внешней сферы, а у комплексов-неэлектролитов они отсутствуют. 

Электролитами являются комплексные кислоты (H2[PtCl4]), ком-
плексные основания ([Ag(NH3)2]OH) и комплексные соли (K4[Fe(CN)6]). 
Примером комплексного неэлектрол
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Рассматривая диссоциацию комплексных электролитов, разли-
чают первичную (необратимую) стадию: 

K4[Fe(CN)6] → 4 K+ + [Fe(CN)6]4⎯

и вторичную (обратимую) диссоциацию комплексных ионов: 
[Fe(CN)6]4⎯  Fe2+ + 6 CN⎯ 

Константа равновесия, описывающая вторичную диссоциацию 
комплексов, называется константой нестойкости (Кн). В соответствии
с законом действующих масс, K

 
н для приведенного иона можно рас-

считать следующим образом (формула 13.1): 

]])([[
]][[ 62 −+

=
CNFeКК 4

6
−CNFeнн

 
Чем меньше Кн, тем устойчивее комплексное соединение: 

[Ag(NO2)2]⎯             [Ag(NH3)2]+[Ag(CN)2]⎯ 
1,3·10⎯3           6,8·10⎯8          1,0·10⎯21

                            
 

Устойчивость комплексов можно охарактеризовать при помощи 
константы устойчивости (Ку) (формула 13.2): 

(13.1) 

(13.2) 

увеличение устойчивости комплексных ионов 

ККуу == 11

ККнн  
Причины устойчивости комплексных соединений кроются в их 

строении. Так, чем меньше ионный радиус комплексообразователя и 
больше его заряд, тем сильнее притяжение лигандов и устойчивее 
комплекс. Вот почему увеличение комплексообразующей способно-
сти металлов наблюдается в следующем ряду: 

d-Элементы, имею иусы и большие элек-
трич азователями. 

плексных со-
един

s-металлы < p-металлы < d-металлы. 
щие маленькие ионные рад

еские заряды ионов, являются лучшими комплексообр
Другим фактором, влияющим на устойчивость ком
ений, является дентантность их лигандов. Доказано, что чем вы-

ше дентантность лиганда, тем устойчивее комплекс: 
            Кн

[Co(NH3)4]2+          1,0·10⎯5
[Co(Гли)2]              3,3·10⎯9
[CoY]2⎯                   1,0·10⎯16
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Самыми устойчивыми комплексными соединениями являются 
хелатные комплексы. Это явление получило название эффекта хела-
тирования. 

В организме чел очных и, частично, 
щел

 
 железа с порфи-

ном) и хлорофилл (комплекс магния). 

13.4 Биологическая роль КС 
овека все металлы, кроме щел

очноземельных, находятся в виде прочных хелатных комплексов 
с биолигандами: белками, аминокислотами, витаминами, гормонами и 
другими биоактивными соединениями.  Важнейшими являются ком-
плексы с белками (рисунок 13.5). К ним относятся многочисленные
металлоферменты, а так же гемоглобин (комплекс

N N
H

NN
H

 
Рисунок 13.5 — Порфин — это биолиганд, входящий в состав гемогл

хлорофилла, цитохромов С и некоторых других биосоединений

По данным Всемирной 
организации здраво ганизме чело-
века является одной менности. На 
земн

факт

 атеросклероза, а 
также обызвествлению костно

Для коррекции ме аза используются: 
● комплексоны, с еталлы, и выводящие 

их из организма челов

обина, 
 

 
Сбалансированные потоки металлов и лигандов в биосистемах 

обуславливают металло-лигандный гомеостаз. Его нарушение при-
водит к различным заболеваниям. Например, при недостатке железа 
развивается анемия, при его избытке — сидероз. 

охранения (ВОЗ) дефицит железа в ор
 из наиболее серьезных проблем совре

ом шаре от дефицита железа страдает 4–5 млрд человек (66–80 % 
населения Земли). Недостаток железа — один из десяти глобальных 

оров риска, являющийся причиной смерти 800 тыс. человек в год. 
Недостаток кальция приводит к остеопорозу, а его избыток в ор-

ганизме человека способствует развитию катаракты,
й ткани. 

талло-лигандного гомеост
вязывающие токсичные м
ека; 
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● комплексные соединения. Так, комплексы платины (например 
[Pt(NH3)2Cl2]), применяются как противоопухолевые препараты. Ком-
плексы золота (Na3[Au(S2O3)2]) используются для лечения артритов и 
туберкулеза окое применение при отравлениях 
тяже

ЛЕКЦИЯ 14 
ХИМИЯ БИОГЕННЫХ ЭЛЕМЕНТОВ 

План 

14.1 Основы биогеохимии. 
14.2 Химия s-элементов. 
14.3 Химия d-элементов. 
14.4 Химия p-элементов. 

14

о 
каче

о, простой взаимосвязи между 
соде .  

 организме преобладают 6 элементов: С, H, 

. Тетацин находит шир
лыми металлами. 
Строение, свойства и биологическая роль КС металлов с биоли-

гандами является объектом изучения бионеорганической химии, 
возникшей в середине 50-х годов, на стыке неорганической химии, 
биологии и медицины.  Достижения бионеорганической химии широ-
ко внедряются в медицину. 

.1 Основы биогеохимии 

Биогеохимия — это наука, изучающая распределение химиче-
ских элементов и их миграцию в биосфере. Основным вопросом био-
геохимии является вопрос о взаимосвязи живого и неживого вещест-
ва.  Становление биогеохимии как науки произошло в 30-е гг. XX в. 
Ее основоположником является академик В. И. Вернадский.  

Биосфера — это единственная область Земли, занятая жизнью. 
Она включает в себя литосферу, гидросферу и атмосферу, состоящую 
из тропосферы и стратосферы. Анализируя содержание элементов в 
земной коре и в живых организмах, Вернадский пришел к выводу, чт

ственный состав этих объектов близок. Он предполагал, что в 
живом организме когда-нибудь будут найдены все элементы ПС, об-
наруженные в неживой природе. Однак

ржанием  элементов в живой и неживой природе не существует
98 % земной коры составляют 8 химических элементов: О, Si, Al, 

Fе, Са, Na, К, Mg. В живом
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О, N

елены неравномерно (таблица 14.1). 

, P, S, на которые приходится 97,4 % массы тела. В земной коре 
преобладают металлы, а в живых организмах — неметаллы. 

Все живые вещества образуют биомассу, причем человечество 
составляет лишь небольшую часть ее. В разных геосферах химиче-
ские элементы распред

Таблица 14.1 — Массовая доля некоторых элементов в геосферах Земли 
№ Химический элемент Гидросфера Литосфера Человек 
1 О 85,82 47,2 62,4 
2 Н 10,72 0,15 9,80 
3 Cl 1,89 0,045 0,15 
4 Na 1,06 2,64 0,15 
5 Mg 0,14 2,1 0,05 

 
Из осн и кальций 

широко пре  кремний, 
алюминий и железо, находящиеся в земной коре в наибольших коли-
чествах, в биомассе представлен ысоких концентрациях. 

оградова, живые организмы легко на-
капл нты, которые образуют газы и пары 
атмо имые соединения с главными ионами 
гидр CO3

2⎯, I⎯, SO4
2⎯, PO4

3⎯). Например, С — 
макр е им оксиды СО и СО2 — газы; Si — 
микроэлемент, т. к. SiO  — нерастворимое в воде твердое вещество. 

мические элементы в той или иной 
форме состав биомассы и выполняющие в ней определенные 
жизн

 на: 

 
токс

овных элементов биомассы только кислород 
дставлены в земной коре. Такие элементы как

ы в нев
Согласно теории А. П. Вин

емеивают те химические эл
сферы или водораствор
осферы (H+, OH⎯, HCO ⎯, 3
оэлемент, т. к. образуемы

2
Биогенными называются хи

 входящие в 
енные функции. К важнейшим биогенным элементам относятся: 
• 6 неметаллов-органогенов: C, O, H, N, P, S; 
• 10 биометаллов (металлов жизни): Na, K, Mg, Ca (s-элементы) 

и Fe, Co, Cu, Zn, Mn, Mo (d-элементы). 
По содержанию в биомассе химические элементы делятся
• макроэлементы (более 10⎯2 %): неметаллы-органогены и Cl, а 

так же биометаллы, относящиеся к s-блоку; 
• микроэлементы (10⎯5-10⎯3 %): биометаллы, относящиеся к d-

блоку, а так же Ni, Cr, Si, B и др.; 
• ультрамикроэлементы (менее 10⎯5 %): Hg, Au и др. 
Установлена взаимосвязь между содержанием элемента в орга-

низме и его положением в Периодической системе химических эле-
ментов. Например, в подгруппах сверху вниз происходит увеличение

ичности химических элементов и их соединений и, как следствие, 
уменьшение содержания в биомассе (таблица 14.2). 
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Таблица 14.2 — Наиболее токсичные металлы 
IV Б V Б VI Б VII Б VIII Б I Б II Б 

— V* Cr* Mn Fe Co Ni* Cu Zn 
Zr Nb Mo Tc Ru Rh Pd Ag Cd* 
Hf Ta W Re Os Ir Pt Au Hg* 

* Выделены металлы, признанные остротоксичными. 
 
На ческ та епень ис-

ления в соединении. Чем выше  окисления элемента  вы-
ш  токсичность. Так, ионы х Сr3+ являются малотоксичными, 
а  СrO4

2- Cr2O7
2-, содержащие Cr6+, характеризуются окой 

токсичностью. 
. П. Виноградов сформулировал понятие биогеохимической 

пров

нием и. 

мических элементов про-
изво

 электронами. В соответ-
стви -, d- и f - 
блок

одной подгруппе. 

токсичность хими ого элемен влияет ст  его ок
степень , тем

е его рома 
анионы  и  выс

А  о 
инции. Это часть биосферы, характеризующаяся экстремальными 

геохимическими условиями и определенными постоянными реакциями 
организмов на них (эндемические заболевания, возникновение мутантов, 
уродства и др.). Например, Белорусское Полесье характеризуется крайне 
низким содержанием йода, что приводит к массовым случаям заболева-
ния щитовидной железы (эндемический зоб). Спектр йоддефицитных за-
болеваний весьма широк. Дефицит тиреоидных гормонов у плода приво-
дит к снижению умственного развития, вплоть до кретинизма. В резуль-
тате исследований выяснилось, что от йодного дефицита страдает не 
только мозг ребенка, но и его слух, речь, зрительная память. 

Биогеохимия явилась фундаментом для современной экологиче-
ской химии, изучающей вопросы, связанные с характеристикой ос-
новных химических токсикантов, методами борьбы с ними, изыска-

 новых экологически чистых источников энерги

14.2 Химия s-элементов 

Исходя из современной квантово-механической интерпретации 
периодической системы, классификация хи

дится в соответствии с их электронной конфигурацией. Она ос-
нована на характере заполнения орбиталей

и с этим принципом все элементы делятся на s-, p
и или семейства. 
Элементы с одинаковым электронным строением внешнего энерге-

тического уровня называются электронными аналогами. Общность 
электронного строения обуславливает общность их свойств. Электрон-
ными аналогами являются элементы, относящиеся к 
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Элементы второго периода являются неполными электронными анало-
га сво одг ах, к не содер лентных d- тал

 s-блоку относятся ичес  элементы с тро й форму-
ло sx, г  = 1  14.3

азли т s1 мен (щелочные талл и водород) -
элем a, Sr, Ba, Ra и ге-
лий) (таблица 14.4). 

ми в их п рупп  так ка жат ва орби ей. 
К хим кие  элек нно

й: n де х , 2 (таблица ). 
Р чаю -эле ты ме ы и s2

енты (Be, Mg, щелочноземельные металлы C

Таблица 14.3 — Физико-химические характеристики s1-элементов 
Физико-химические 
характеристики Li Na K Rb Cs Fr 

Строение внешнег 1 1 1 1 1 1о слоя 2s 3s 4s 5s 6s 7s
Энергия ионизации, ЭВ 5,39 5,14 4,34 4,18 3,89 3,98 
Сродство к электрону, эВ 0,591 0,54 0,47 0,42 0,39 — 
Относительная ЭО 0,97 1,01 0,91 0,89 0,86 0,86 
R, нм 0,155 0,190 0,235 0,248 0,267 0,280 
Rион, нм 0,076 0,102 0,138 0,152 0,167 0,175 
Содержание в организме, % 10⎯4 0,15 0,35 10⎯5 1·10⎯4 — 
Содержание в коре, % 6,5·10⎯3 2,64 2,00 3·10⎯2 7·10⎯4 — 

Таблица 14.4 ― Физико-химические характеристики s2-элементов 
Физико-химические 
характеристики Be Mg Ca Sr Ba Ra 

Строение внешнего слоя 2S2 3S2 4S2 5S2 6S2 7S2

Энергия ионизации, ЭВ 9,32 7,65 6,11 5,69 5,21 5,28 
Сродство к электрону, ЭВ 0,38 0,22 1,93 1,51 0,48 — 
Относительная ЭО 1,47 1,23 1,04 0,99 0,97 0,97 
R, нм 0,112 0,160 0,196 0,258 0,222 0,235 
Rион, нм 0,045 0,072 0,100 0,118 0,135 0,144 
Содержание в организме, % — 0,05 1,50 1·10⎯3 1·10⎯5 1·10⎯12

Содержание в коре, % 6·10⎯ 2,10 3,60 4·10⎯ 5·10⎯2 1·10⎯104 2

 
Элементы s-блока — это металлы (исключение составляют H и He). 

Самы

валентным электроном на внешнем уровне. s2-
элем

ми активными являются щелочные металлы, легко отдающие валент-
ный электрон и превращающиеся в устойчивые однозарядные катионы: 

Me – е- → Me+. 

Их высокая металличность обусловлена большими атомными ра-
диусами и лишь одним 

енты уступают им по металличности, так как имеют меньшие ра-
диусы и большее число валентных электронов. 

В подгруппах s-элементов сверху вниз металличность атомов 
усиливается, что обусловлено увеличением атомных радиусов и умень-
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шением энергии ионизации. В своих соединениях s-металлы прояв-
ляют степени окисления +1 (щелочные) и +2 (Be, Mg и щелочнозе-
мель

си-

aOH      2

ньшен  

H,  N ,  K  Cs  FrO
Увеличен ов

т eO (O об щ ф -
н   от но двойст-
венность. Так, Be(OH)2 диссоциирует как по кислотному, так и по ос-

eO2
2-

ные металлы). К их важнейшим соединениям относятся: 
• оксиды: Me2O и MeO; 
• гидроксиды: MeOH и Me(OH)2; 
• гидриды: MeH и MeH2; 
• cоли. 
Оксиды и гидроксиды s-металлов имеют основной характер, у

ливающий с ростом металличности элементов. Например: 
N             Mg(OH)
Уме ие основности
 
LiO aOH OH, OH, H 

ие осн ности 

Исключением являю
Амфотерность

ся B  eи B H)2, л юада ие ам о рте
ыми свойствами. — это кисл но-ос вная 

новному типу: 
2 H+ + B Be(OH)2 Be2+ + 2 OH-

лов —  твердые солеподобные вещества -
н агающ  во  ки ам

MgH2 + 2  → (OH  2 H
MgH2 + 2 HCl C  H

сред -элементов м до С
н едставл м, род ек но ф -
ией 1s1 нельзя отнести к какой-либо группе; его следует считать 
прос

к-
сичным элементам относи имер, высшей летальной 
дозой

ментами) называются 
элем

Гидриды s-метал  это  ион
ого типа, легко разл иеся дой и слот и: 

 H2O  Mg )2 + 2
→ Mg l  + 22 2

Особое положение и s  зани ает во род. оглас-
о современным пр ения водо  с эл трон й кон игура
ц

то первым элементом периодической системы. 
К важнейшим биогенным элементам s-блока, кроме H, относятся 

Na, K, Ca и Mg. Все они являются макроэлементами. К высокото
тся барий. Напр

 BaCl2 является 1 г на 70 кг массы тела человека. 

14.3 Химия d-элементов 

Элементами d-блока (или переходными эле
енты, атомы которых имеют электронную конфигурацию ns2(n-1) dх, 

где х = 1–10. Исключение составляют Ag, Cu, Au, Cr, Pt, Nb, Ru, Rh и 
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некоторые другие элементы, для которых формула валентного слоя 
ns1(n-1) dх, где х = 5 или 10. Такое изменение электронной конфигурации 
атомов связано с электронным проскоком. Появление электронного 
прос нной стабильностью d-подуровня: 

онами (d10); 
ну (d ). 

ты d-блока расположены в побочных подгруппах I Б–VIII 
Б; о

Особенностью сутствие монотонности в 
изменении их св ах сверху вниз, так и в пе-
риодах слева направо. Причиной этого явления является эффект d-
сжатия (рисунок ем внешних d-
электронов к ядр еньшению атомного радиуса. 
Сил

 
 
 

 
 
 
 

я является причиной появления триад 
d-элементов Б группе. Триада железа: Fe, Co, Ni, 
триа

кока объясняется повыше
а) полностью заполненного электр

5б) заполненного на полови
Элемен
ни являются металлами средней и низкой активности, уступая по 

металличности элементам s- и p-блоков. 
 d-элементов является от
ойств как в подгрупп

 14.1), вызванный проникновени
у и приводящий к ум

ьнее всего эффект d-сжатия проявляется у d1-, d2- и d3-элементов, 
он практически отсутствует у d9- и d10-элементов. 

 
 

 d

 
 
 
 
 
 

Рисунок 14.1 ― Зависимость атомных радиусов d-элементов 
от их порядкового номера в периоде 

 
Наличие эффекта d-сжати

, относящихся к VIII 
ды платиновых металлов: Ru, Rh, Pd, а также Os, Ir, Pt. 
Элементы триад имеют сходные физико-химические и биологи-

ческие свойства из-за близкого значения атомных радиусов. 

1 

R, нм 

d10  
d6   d8

         d7     

    Порядковый номер элемента 
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Триада железа 
  FeCoNi 
  d6 d7   d8

R, нм0,1230,118 0,114 
ОЭО

4
уют гидриды пере-

енн го состава TiН1,7; TiH0,9, а платиновые металлы образуют с во-
ородом тверд творы. 

Для большинства d-элементов характерно многообразие степеней 
кисления атомов в соединениях (таблица 14.5). 

аблица 14.5 — Степени окисления d-элементов 
Sc Ti V Cr Mn Fe Co Ni Cu Zn 

1,64 1,701,75 
 
 
 
 
 

К важнейшим соединениям d-элементов относятся: 
1) оксиды: а) основные FeO, MnO и др., б) амфотерные ZnO, 

Fe2O3, Cr2O3, в) кислотные FeO3, Mn2O7; 
2) гидроксиды: а) основные Fe(OH)2, Mn(OH)2, б) амфотерные 

Zn(OH)2, Fe(OH)3, Cr(OH)3, в) кислотные H2FeO4, HMnO . 
) гидриды: большинство d элементов образ

R, нм

d1

d6   d8

           d      7

d10  

число электронов на d-подуровне 

3
ом

д ые рас

о

Т

+3 +4 +5 +6 +7 +6 +5 +4 +3 +2 
 +3 +4 +5 +6 +5 +4 +3 +2  
 +2 +3 +4 +5 +4 +3 +2 +1  
 +1 +2 +3 +4 +3 +2 +1   
  +1 +2 +3 +2 +1    
   +1     +2 +1 

 

С ростом степени окисления: 
) увеличивается кислотность
) возрастают окислительн единений. 
э ак как 

для них  высо-
кие епени окисления сообразователями 
являются элементы триад. Это обусловлено эффектом d-cжатия. В био-
сист

o, Cu, Zn, 
Mn. 

а  оксидов и гидроксидов; 
ые свойства атомов и их соб

d- лементы являются лучшими комплексообразователями, т
 характерны авнительно маленькие ионные радиусы и ср

. Самыми сильными комплекст

емах d-элементы присутствуют только в форме комплексных со-
единений с биолигандами. 

К биогенным элементам d-блока относятся Fe, Co, M
Они являются микроэлементами, выполняющими в организме 

многочисленные функции: 
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• активируют ферменты
• входят в с он витаминов; 
• участвуют сах  и тканевого дыхания. 

ментов 
 элементы с общей формулой  ns2npx, где x = 1–6. 

Они асположены в III A–VIII A группах. 
 элементы подгрупп бора, углерода ; 
 пниктогены (V А группа); 
 халькогены (VI A группа); 
 галогены (VII A группа); 
• инертные

; 
остав горм ов и 

кроветворения в процес

14.4 Химия p-эле
К p-блоку относятся
 р

и азота•
•
•
•

 газы (VIII A группа). 

 
 
Диагональ B–At делит p-элементы на металлы (под диагональю) 

и не -
ские

металлы (над диагональю). В подгруппах сверху вниз металличе
ослабе свойства p-элементов усиливаются, а неметаллические -

вают. Об этом свидетельствует уменьшение энергии ионизации, срод-
ства к электрону и электроотрицательности. 

В периодах слева направо усиливаются неметаллические свойст-
ва и ослабевают металлические. Наиболее активными неметаллами 
являются галогены и халькогены. 

К важнейшим соединениям p-элементов относятся: 
1. Оксиды: 
а) основные (Bi2O3); 
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б) амфотерные (SnO, PbO, Al O  и др.). 

си-
ды, имеющие высокую физиологическую активность N2O, NO, CO, SiO. 

H)2; 

аллов (AlH3)x, SnH2 — это твердые 
крис аемые водой и кислотами. 

ости атомов усиливается основность 
окси ем неметалличности — возрас-
тает кислотность указанных соединений. Например: 

H3BO3    H2CO3     HNO3

Увеличение кислотности 
 

HNO3        H3PO4      H3AsO4

Подобно d-элементам, p-элементы характеризуются многообра-
зием степеней окисления атомов в их соединениях. С увеличением 
степени окисления атомов возрастает кислотность оксидов и гидро-
ксидов элементов p-блока: 

HCl+1O→ HCl+3O2→ HCl+5O3→ HCl+7O4
Увеличение кислотности 

Водородные соединения p-неметаллов ― газы, растворяющиеся в 
воде с образованием: 

a) бескислородных кислот (HCl, H2S и др.); 
б) оснований (NH3, PH3, AsH3). 
роме того, элементы IVA-группы углерод и кремний образуют 

водо

 в орга-
низме чел

биологическая роль и применение соединений важнейших 
биог цине приведены в таблицах 14.6, 14.7, 14.8. 

2 3
в) кислотные (SO3, Cl2O7 и др.). 
Кроме того, неметаллы p-блока образуют несолеобразующие ок

2. Гидроксиды: 
а) основные Bi(OH)3; 
б) амфотерные Al(OH)3, Pb(OH)2, Sn(O
в) кислотные H2SO4, HNO3. 
3. Гидриды: гидриды p-мет
таллические вещества, разлаг
C увеличением металличн
дов и гидроксидов, а с увеличени

Уменьшение кислотности 

К
родные соединения CH4 и SiH4 не растворимые в воде и не взаи-

модействующие с ней. 
В подгруппах сила бескислородных кислот уменьшается с ростом 

активности соответствующих неметаллов: 
HF     HCl     HBr  HI   
Увеличение кислотности 

Важнейшими биогенными элементами p-блока являются неме-
таллы-органогены С, O, N, P, S. Они, а также Cl, содержатся

овека в макро количествах. 
Топография, 
енных элементов в меди
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Табл

веса тела 

ица 14.6― Биогенные s-элементы 

Элемент имущественным 
накоплением 

Биологическая 
роль 

Содержание
элемента 
на 70 кг 

Лекарственные 
препараты и вещества 

Ткани, с пре-

элемента 
H

Водо

ме крови, лимфе, 
моче, в сером и 
белом веществе 
головного мозга
в почках, печени
коже, мышцах, 

 

отиво-

с

ают в 

10% (7 кг 
г 
 

макроэле-

H2O2 (3 %) — наружное 
антисептическое средство; 
H2O2 (6 %) — обесцвечи-
вание волос; 

 бородав-

макопейный препа-
рат; тяжелая вода — 
изучение скорости вса-
сывания воды в чело-
веческом организме; 
дейтерий — как метка, 
вводимая в различные 

метаболических реак-
механизм дейст-
ерментов), диаг-

ностики ряда заболева-

ды в организме; 
NaHCO3 — антацид-
ное средство 

 Входит в состав 1. Содержащиеся
род углеводородов, в желудочном соке 

иуглеводов, белков, 
жиров, нуклеи-

оны Н3  про-
на 70 к
веса тела),

новых кислот, во-
ды. Наибольшая 

микробное дейст-
вие, убивая многих 

мент H

О
являют пр

+

часть водорода 
содержится в же-
лудочном соке в 
виде Н3О+, в плаз-

микроорганизмов, 
занесенных в же-
лудок с пищей. 
2. Ионы гидроксо-

чатой формы красного 
плоского лишая; дис-
тиллированная вода — 
фар

2O2 (30%) — лечение 
бородавок и

ния оказывают ка-
талитическое дей-

, 
, 

стии гидролизу-
ются белки, по-

твие: при их уча-

легких, сердце биоорганические 
соединения. 
3. Биохимические 
реакции организ-
ма протек

лек. препараты для ис-
следования их фарма-
кинетики; тритий — 
как метка для изучения 

лисахариды и др. 

водной среде. ций (
вия ф

ний, для определения 
общего количества во-

Na 

глазная жидкость, 
пищеварительные 

держании осмоти-

н
п

веса тела), 

-
% 
-

9 % — во 

изотоничный плазме 

ших потерях крови, обез-
воживании организма, ин-
токсикациях, а также для 

наружно в виде компрессов и 

Натрий 
Преимуществен-
но в межклеточ-
ной жидкости. 

1. Ионы натрия 
участвуют в под-

0,08 % (60 г 
на 70 кг 

NaCl (0,85%) — фи-
зиологический раствор, 

Сыворотка кро-
ви, спинномоз-
говая жидкость, 

ческого давления 
2. Ионы натрия, вхо-
дя в состав буфер-

макроэле-
мент; из это-
го количе

крови. Плазмозамещаю-
щая жидкость при боль-

ых систем, обес- ства 44 

соки, желчь, поч-
ки, кожа, кост-
ная ткань (депо 
натрия), легкие, 

но-основное рав-
новесие организма 
3. Ионы натрия влия-
ют на работу фер-

ходится во 
внеклеточной 
жидкости и 

растворения различных 
лек. препаратов; 
NaCl (3–5–10 %) — 

мозг ментов и регуляцию 
водного обмена 

внутрикле-
точной 

примочек при лечении 
гнойных ран; 

ечивают кислот- натрия на
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Элемент и  Биологическая 
Содержание

Лекарственные 
пре ва 

Ткани, с пре-
мущественным
накоплением 
элемента 

роль 
элемента 
на 70 кг 
в  еса тела

параты и вещест

(15 г натрия хло-

 

у
де-

нозинтрифосфа-
тазу клеточных 
мембран, которая 
«выкачивает» ионы 
натрия из клетки 
и обеспечивает на-

N
рида задерживает 
около 2 л воды) 
4. Участвуют в пе-
редаче нервного 
импульса, поддер-
живают в норме 
возбудимость мы-
шечных клеток (из-
быток натрия вы-
зывает депрессию, 
торможение ЦНС) 
5. NaCl — источ-
ник соляной ки-
слоты в желудоч-
ном соке 
6. Ионы натрия 
участвуют в пере-
носе аминокислот
и сахаров через кле-
точную мембрану 
7. Ионы натрия и 
калия активир -
ют Na+ - K+ а

копление ионов ка-
лия в клетке 

aCl (2–5 %) — для 
промывания желудка 
при отравлении нитратом 
серебра; 
NaHCO3 — «медицинская 
сода», нейтрализует повы-
шенную кислотность желу-
дочного сока — антацид, 
а также используется при 
воспалительных процес-
сах для полосканий; 
Na2SO4

.10H2O — «глау-
берова соль», оказывает 
слабительное действие; 
NaBr — успокаива-
ющее средство; 
NaOH (10%) — входит в 
состав силамина, при-
меняемого в ортопедии; 
NaNO2 — сосудо-
расширяющее средство 
при спазмах сосудов 
сердца и мозга; 
NaI — препарат йода 
при эндемическом зобе; 
Na2S2O3

.5Н2О — проти-
воядие при отравлении со-
лями тяжелых металлов; 

. НО —Na2B4O710 2  наруж-
но как антисептическое 
средство для спринце-
ваний, полосканий, сма-
зываний; 
C6H5COONa — отхар-
кивающее средство; 
п-аминосалицилат 
натрия — противоту-
беркулезное средство: 
24Na — радиоактивный 
изотоп применяют в 
качестве метки для 
определения скорости 
кровотока, а также для 
лечения некоторых форм 
лейкемии 
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Элемент 

Ткани, с пре-
имущественным 
накоплением 
элемента 

Биологическая 
Содержание
элемента 
на 70 кг 

Лекарственные 
препараты и вещества роль 

веса тела 
K 

Калий 
Преимуществен-
но внутри клеток. 
Печень, почки, 
сердце, костная 
ткань, мышцы, 
кровь, мозг 

-

у

исимая 

ь 

, на-
рушение сердечно-
го ритма, высокое 
кровяное давление 
Избыток калия в 
клетках коры го-
ловного мозга вы-
зывает возбуждение 
ЦНС 

0,23 % (160 г 
на 70 кг 
веса тела), 
макроэле-
мент; из них 
98 % нахо-
дится внут-
ри клетки 2 % 
во внекле-
точной жид-
кости 

о для промыва-

ии 

и й
моче-

1. Ионы калия 
влияют на чувст-
вительность нер
вов и состояние 
мышц, частвуют 
в проведении нерв-
ных импульсов (из-
быток приводит к 
возбуждению ЦНС) 
2. Ионы калия обес-
печивают нормаль-
ную работу сердца 
3. Ионы Na+ и К+ 
являются актива-
торами ферментов 
(Na-K-зав
аденозинтрифос-
фатаза) и др. 
4. Участвуют в 
биосинтезе белка 
на рибосомах 
5. К+ образует комп-
лексы с валино-
мицином, играю-
щим важную рол
в транспорте ио-
нов калия в ми-
тохондрии 
6. Блокируют вса-
сывание цезия-137 
Симптомы недос-
татка калия: су-
дороги мышц

KBr — успокаивающее 
средство; 
KMnO4 — антисептичес-
кое средств
ния ран, полоскания рта и 
горла, для спринцеваний 
и промываний; 
KI — как препарат 
йода при заболеваниях 
щитовидной железы; 
KCl — при нарушен
электролитного обмена 
в организме, а также 
для купирования сердеч-
ных ар тми ; 
CH3COOK — 
гонное средство; 
оротат калия — сти-
мулятор обменных про-
цессов 

Mg 
Магний 

Второй ион по со-
держанию внутри 
клеток после ка-
лия; содержится 
в мышечной и 

1. Ионы Mg2+ — 
активаторы фер-
ментов (например, 
некоторые гидро-
лазы, АТФ-азы). 

0,027 %, 
макроэле-
мент; 

внутрикле-
точный сти от дозы 

MgSO4
.7H2O — магне-

зия, «горькая соль», 
оказывает успокаиваю-
щее действие на ЦНС, 
в зависимо
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Элемент 

Ткани, с пре-
имущественным 
накоплением 
элемента 

Биологическая 
роль 

Содержание
элемента 
на 70 кг 
веса тела 

Лекарственные 
препараты и вещества 

костной тканях, 
дентине и эма-
ли зубов, под-
желудочной же-
лезе, по ках, моз-
ге, печени 

ч

 
 

рв-
о

гле-

отворный или 

цидное 

 

т ле-

2. Ионы Mg2+ уча-
ствуют в процес-
сах минерализа-
ции костной ткани 
3. Ионы Mg2+, вве-
денные подкожно 
или в кровь, вызы-
вают угнетение ЦНС 
и приводят к нарко-
тическому состоя-
нию, понижению 
кровяного давления 
4. Ионы Mg2+ игра-
ют важную роль в 
поддержании осмо-
тического давления
5. Mg2+ необходим
для передачи не
ного импульса, с -
кращения мышц и 
метаболизма у
водов 
6. Ионы Mg2+ вхо-
дят в состав хлоро-
филла, без которого 
невозможен процесс 
фотосинтеза 
Симптомы не-
достатка магния: 
повышенная раз-
дражимость, стресс, 
судороги мышц, 
нарушение сер-
дечного ритма 

может наблюдаться седа-
тивный, сн
наркотический эффект; 
магнезию применяют и 
как слабительное средство; 
MgO — «жженая 
магнезия», анта
средство; входит в сос-
тав пломбировочных мате-
риалов стоматологии;
Mg(OH)2.4MgCO3

.H2O — 
«белая магнезия», ан-
тацидное средство; 
MgSiO3

.nH2O — ад-
сорбент; 
2MgSiO3

. Mg(НSiO3)2 — 
тальк, компонен
карственных формпаст, 
таблеток, присыпок 

Ca 
Кальций 

99 % — костная 
ткань и зубная, 
1 % в межклеточ-
ной жидкости; 
Ca5(PO4)3OH — 
основное мине-  кальция ста-

1,5 %, мак-
роэлемент 

CaCl2 — повышает 
свертываемость крови; 
CaSO4·2H2O·2CaSO4·H2O 
— хирургический гипс 
применяется в стомато-
логии и хирургии; 

ральное вещество 
костной ткани; 
Ca5(PO4)3F — 
входит в состав  
эмали зубов 

1. Кальций явля-
ется строительным 
материалом в ор-
ганизме, костях и 
зубах 
2. Ионы
билизируют струк-
туру белков 
3. Являются ак-
тиваторами фер-
ментов 

CaCl2·6H2O — исполь-
зуется при аллергиче-
ских заболеваниях и 
аллергических ослож-
нениях, связанных с 
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Элемент 

Ткани, с пре-
имущественным 
накоплением 
элемента 

Биологическая 
роль 

Содержание
элемента 
на 70 кг 
веса тела 

Лекарственные 
препараты и вещества 

4. Участвуют в 
мышечном сокра-
щении, в переда-
че нервных им-
пульсов 
5. Ионы Са2+ уча-
ствуют в процессах 
свертывания кро-
ви, деления клеток  
6. Ионы Са2+ ре-
гулируют прони-
цаемость клеточ-
ных мембран 
7. Кальций нужен 
для образования 
молока у кормя-
щих женщин, для 
осаждения казеина 
молока в желудке 
8. Защищает ор-
ганизм от накоп-
ления стронция-90 

опе-

ме 

ть костей 

Высокая концен-
трация Са2+ в кро-
ви угнетает нерв-
но-мышечную воз-
будимость п
речно-полосатой 
и гладкой муску-
латуры, возника-
ет опасность вне-
запной остановки 
сердца; недоста-
ток Са2+ в плаз
крови вызывает су-
дороги и конвуль-
сии, бессонницу, 
раздражительность, 
слабос
(остеопороз, рахит 
у детей) 

приемом лекарств; Ра-
диоактивный изотоп 
45Са используется для 
изучения обменных про-
цессов в организме; 
Глюконат, пантетонат, 
глицерофосфат каль-
ция — общеукреп-
ляющие средства 

Sr 
Стронций 

Sr — 

поражая 

10-3 %, 
микро-
элемент 

 
 

т

Костная ткань 1. Изотоп 90

радиоактивен, вы-
зывает лучевую 
болезнь; 

Радиоактивные изотопы 
89Sr и 90Sr применяют в 
лучевой терапии при ле-
чении кос ных опухолей 
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Элемент 

Ткани, с пре-
имущественным 
накоплением 
элемента 

Биологическая 
роль 

Содержание
элемента 
на 70 кг 
веса тела 

Лекарственные 
препараты и вещества 

костную ткань и 
костный мозг, при-
водит к развитию 
лейкемии и рака 
2. Может замещать 
кальций в кост-
ной ткани, нару-
шая нормальную 
кальцификацию 
скелета и процес-
сы кроветворения 

Ba 
Барий 

Сетчатка глаза 
ной 

10-5 %, 
микро-
элемент 

BaSO4 — рентгенокон-
трастное средство из-за 
нерастворимости в во-
де, кислотах, щелочах; 
количественное опре-
деление бария может 
служить диагностиче-
ским тестом на забо-
левание лейкозом, т.к. 
при лейкозах в эритро-
цитах и плазме крови 
содержание бария уве-
личивается 

Может замещать 
кальций в кост
ткани, нарушая нор-
мальную кальци-
фикацию скелета, 
соединения ток-
сичны 
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ов
ка

 

3 —
 

р-
р)

 —
 в
яж

ущ
ее

 
A

l 2O
3. 2S

iO
2. 2H

2O
 —

 
—

 
в 
ст
ом
ат
о

ги
и

во
чн
ый

 м
ат
ер
иа
л,

 

С
од
ер
ж
ан
ие

эл
ем
ен
та

70
 к
г в
ес
а т
ел
а

10
-5

%
, 

м
ик

ро
- 

эл
ем
ен
т 

21
,1

5 
%

, 
м
ак
ро

эл
ем
ен
т

 
 н
а 

 

-  

Би
ол
ог
ич
ес
ка
я 

ро
ль

 

1.
 В

ли
яе
т 
на

 р
аз
ви
ти
е 
эп
ит
ел
и-

ал
ьн
ой

 и
 с
ое
ди
ни
те
ль
но
й 
тк
ан
ей

, 
на

 р
ег
ен
ер
ац
ию

 к
ос
тн
ы
х 
тк
ан
ей

 
2.

 В
ли
яе
т 
на

 о
бм

ен
 ф
ос
фо

ра
 

3.
 О
ка
зы
ва
ет

 в
оз
де
йс
тв
ие

 н
а 
фе
р-

ме
нт
ат
ив
ны

е 
пр
оц
ес
сы

 
4.

 М
ож

ет
 
ка
та
ли
зи
ро
ва
ть

 р
еа
к

ци
ю

 
тр
ан
са
ми

ни
ро
ва
ни
я 

(п
ер
е

но
с 
ам
ин
ог
ру
пп
ы

) 
И
зб
ы
то
к 
ал
ю
ми

ни
я 
то
рм
оз
ит

 с
ин

-
те
з 
ге
мо

гл
об
ин
а,

 т
. 
к.

 б
ло
ки
ру
ет

 
ак
ти
вн
ы
е 

це
нт
ры

 
фе
рм

ен
то
в,

 
уч
ас
тв
ую

щ
их

 в
 к
ро
ве
тв
ор
ен
ии

 

1.
 В
хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 в
се
х 
ор
га
ни

-
че
ск
их

 в
ещ

ес
тв

 (
бе
лк
ов

, 
ж
ир
ов

, 
уг
ле
во
до
в,

 г
ор
мо

но
в,

 в
ит
ам
ин
ов

 
и 
др

.),
 я
вл
яе
тс
я 
ор
га
но
ге
но
м 
№

 1
 

2.
 У
гл
ек
ис
лы
й 
га
з 
яв
ля
ет
ся

 к
он
еч

-
ны

м 
пр
од
ук
то
м 
ме
та
бо
ли
зм
а 

3.
 Г
ид
ро
ка
рб
он
ат
на
я

те
ма

 и
гр
ае
т 
ва
ж
н

жа
ни
и 
ки
сл
от
но

-
4.

 C
O

, п
оп
ад
ая

 
пр
оч
но
е с
ое
ди
не
ни
е

пр
и 
эт
ом

 г
ем
ог
ло
би
н

сп
ос
об
но
ст
ь 
пе
ре
но
си
ть

5.
 П

ри
 д
ей
ст
ви
и 

на
 о
рг
ан
из
м 
во
зн
ик
ае

на
ль
но
е 
за
бо
ле
ва
ни
е

- -

 б
уф
ер
на
я 
си
с-

ую
 р
ол
ь 
в 
по
дд
ер

-
ос
но
вн
ог
о 
ба
ла
нс
а 

в 
кр
ов
ь,

 о
бр
аз
уе
т 

 с 
ге
мо
гл
об
ин
ом

, 
 т
ер
яе
т 
св
ою

 
 к
ис
ло
ро
д 

уг
ол
ьн
ой

 п
ы
ли

 
т 
пр
оф
ес
си
о-

 —
 а
нт
ра
ко
з 

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

щ
ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п-

 
ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

С
ыв
ор
от
ка

 к
ро
ви

, 
ле
г-

ки
е, 
пе
че
нь

, к
ос
ти

, п
оч

-
ки

, н
ог
ти

, в
ол
ос
ы,

 в
хо

-
ди
т 
в 
ст
ру
кт
ур
у 
не
рв

-
ны

х 
об
ол
оч
ек

 
мо

зг
а 

че
ло
ве
ка

 

В
хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 в
се
х 

тк
ан
ей

 и
 к
ле
то
к 

 
нт

ем
е

эл
 p

-
нн
ы
е

Би
ог
е

.7
 —

 

Э
ле
ме
нт

 

A
l 

А
лю

м
ин

ий
 

С
 

У
гл
ер
од

  1
4

бл
иц
а

Та
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

N
H

4C
ка
ти
он

 а
мм

он
ия

ки
сл
от
но
ст
ь;

 
10

%
 р

-р
 а
м
м
иа
ка

 в
 в
од
е 

—
 н
аш

ат
ыр

-

ве
се
ля
щ
ий

ль
зу
ет
ся

 к
ак

 н
ар
ко
ти
че
ск
ое

 

з
м

 
ст
ен
ок
ар
ди
и;

 

Ф
ос
ф
ор
ор
га
ни

че
ск
ие

 
со
ед
ин

ен
ия

, 
со
де
рж

ащ
ие

 с
вя
зь

 С
─
Р,

 я
вл
яю

тс
я 
си
ль

-
ны

ми
 
не
рв
но
па
ра
ли
ти
че
ск
им

и 
яд
ам
и 

(в
хо
дя
т 
в 
со
ст
ав

 б
ое
вы

х 
от
ра
вл
яю

щ
их

 
ве
щ
ес
тв

) 

l —
 м
оч
ег
он
но
е 
ср
ед
ст
во

; 
 п
ов
ыш

ае
т 

ны
й 
сп
ир
т 
пр
им
ен
яе
тс
я 
дл
я 
вы
ве
де

-н
ия

 
из

 о
бм

ор
оч
но
го

 с
ос
то
ян
ия

; 
N

2O
 —

 «
» 
га
з в

 см
ес
и 
с к
ис
ло

-
ро
до
м 
ис
по

ср
ед
ст
во

; 
Ж
ид
ки

й 
а
от

 —
 в

 к
ос

ет
ол
ог
ии

; 
Гл

иц
ин

 —
 д
ля

 п
ов
ы
ш
ен
ия

 у
мс
тв
ен
но
й 

ак
ти
вн
ос
ти

; 
Н
ит
ро
гл
иц

ер
ин

 —
 н
ор
ма
ли
зу
ет

 р
аб
о-

ту
 с
ер
дц
а;

 
R
─

O
─

N
═

O
 и

  
R
─

O
─

N
O

2 
ул
уч
ш
аю

т 
ко
ро
на
рн
ое

 к
ро
во
об
ра
щ
ен
ие

 и
 п
ри
ме

-
ня
ю
тс
я 
пр
и 
И
БС

 и
 с
ня
ти
и 
пр
ис
ту
по
в

N
aN

O
2 —

 с
ос
уд
ор
ас
ш
ир
яю

щ
ее

 с
ре
дс
тв
о 

пр
и 
сп
аз
ма
х 
со
су
до
в 
се
рд
ца

 и
 м
оз
га

 

А
Т
Ф

 —
 п
ри

 х
ро
ни
че
ск
ой

 к
ор
он
ар
но
й 

не
до
ст
ат
оч
но
ст
и,

 м
ыш

еч
но
й 
ди
ст
ро
фи

и;
 

A
IP

O
4 
и 

Z
n 3

(P
O

4)
2 
пр
им

ен
яю

тс
я 

в 
ст
ом

ат
ол
ог
ии

 
ка
к 

пл
ом

би
ро
во
чн
ы
й 

ма
те
ри
ал

; 
К
ал
ьц
ий

 г
ли
це
ро
ф
ос
ф
ат

 –
 к
ак

 и
ст
оч

-
ни
к 
ка
ль
ци
я 
дл
я 
ор
га
ни
зм
а;

 

С
од
ер
ж
ан
ие

 
эл
ем
ен
та

 н
а 

70
 к
г в
ес
а т
е л
а

3,
1 

%
, 

 

м
ак
ро
эл
е-

м
ен
т 

м
ак
ро

- 
эл
ем
ен
т 

0,
95

 %
, 

Би
ол
ог
ич
ес
ка
я 

ро
ль

 

1.
 А
зо
т —

 
ор
га
но
ге
но
в 

2.
 
А
мм

иа
к 

я
ся

 
од
ни
м 

из
 

 

-

в,
 в
ли
яе
т 

пр
ич
ин
ой

 р
аз

-

эт
о 
од
ин

 и
з 

вл
яе
т

пр
од
ук
то
в
ме
та
бо
ли
зм
а 

3.
 В

 1
99

1 
г.

 б
ы
ло

 о
бн
ар
уж

ен
о,

 
чт
о 
ок
си
д 
аз
от
а 

(I
I)

 N
O

 я
вл
яе
тс
я 

ор
мо

ед
ин
ст
ве
нн
ым

 г
аз
оо
бр
аз
ны
м 
г

но
м,

 к
от
ор
ый

 р
ег
ул
ир
уе
т 
пр
ов
ед
е-

ни
е 
не
рв
ны

х 
им

пу
ль
со

на
 м
уж
ск
ую

 се
кс
уа
ль
ну
ю

 п
от
ен
ци
ю

 
4.

 П
ри
су
тс
тв
ие

 и
зб
ы
тк
а 
аз
от
а 
в 

кр
ов
и 
мо

ж
ет

 б
ы
ть

 
ви
ти
я 
ке
сс
он
но
й 
бо
ле
зн
и 

1.
 Ф
ос
фо
р 

—
 ва
ж
не
йш

ий
 о
рг
ан
ог
ен

 
2.

 И
гр
ае
т 
ва
ж
ну
ю

 р
ол
ь 
в 
об
ме
не

 
ве
щ
ес
тв

, 
пе
ре
но
се

 э
не
рг
ии

 (
вх
о-

ди
т 
в 
со
ст
ав

 А
ТФ

) 
3.

 
В
хо
ди
т 
в 

со
ст
ав

 
фо

сф
ат
но
й 

бу
фе
рн
ой

 с
ис
те
мы

 к
ро
ви

 N
a 2

H
PO

4 
/N

aH
2P

O
4,

 о
бе
сп
еч
ив
аю

щ
ей

 п
ос
то

-
ян
ст
во

 р
Н

 к
ро
ви

 

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

щ
ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п-

 
ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

Я с ко
о-

К
ос
тн
ая

 (
5 

%
) 
и 
зу
б-

на
я 
тк
ан
и 

(1
7 

%
), 

в 
со
ст
ав
е 
А
ТФ

, 
бе
лк
ов

, 
ну
кл
еи
но
вы

х 
ки
сл
от

 
и 
др

. а
кт
ив
ны

х 
со
ед
и-

не
ни
й 

вл
яе
тс
я 
со
ст
ав
но
й 
ча

-
ть

-
ю

 а
ми
но
ки
сл
от

, б
ел

в, 
ви
та
ми
но
в,

 г
ор
м

но
в 
и 
др
уг
их

 Б
А
В

 

Э
ле
ме
нт

 

N
 

А
зо
т 

P 
Ф
ос
ф
ор
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

O
2 

 п
ри
ме
ня
ю
т 
дл
я 
вд
ы
ха
ни
я 
пр
и 
ги
по

-  

со
в 

ни
й,

 о
бе
зз
ар
аж

ив
ан
ия

 в
оз

-

сь
 о
зо
на

 в
 в
оз
ду
хе

 б
ла
го

-

S

ое
, 

ое
; 

кс
ии

, 
за
бо
ле
ва
ни
ях

 С
С
С

, 
от
ра
вл
ен
ия
х

уг
ар
ны

м 
га
зо
м,

 с
ин
ил
ьн
ой

 к
ис
ло
то
й;

 
Ш
ир
ок
о 
ис
по
ль
зу
ет
ся

 г
ип
ер
ба
ри
че
ск
ая

 
ок
си
ге
на
ци
я 

—
 п
ри
ме
не
ни
е 
ки
сл
ор
од
а 

по
д 
по
вы
ш
ен
ны

м 
да
вл
ен
ие
м 

(к
ар
ди
ол
о-

ги
я, 
ре
ан
им
ац
ия

, н
ев
ро
ло
ги
я, 
хи
ру
рг
ия

 и 
др

.); 
К
ис
ло
ро
дн
ы
е 
ко
кт
ей
ли

 и
сп
ол
ьз
ую

т 
дл
я 

об
щ
ег
о 
ул
уч
ш
ен
ия

 о
бм
ен
ны

х 
пр
оц
ес

О
зо
н 

(О
3)

 и
сп
ол
ьз
уе
тс
я 
дл
я 
де
зи
нф

ек
-

ци
и 
по
ме
щ
е

ду
ха

 и
 о
чи
ст
ки

 п
ит
ье
во
й 
во
ды

, н
еб
ол
ь-

ш
ая

 п
ри
ме

тв
ор
но

 д
ей
ст
ву
ет

 н
а 
ле
го
чн
ы
х 
бо
ль
ны

х 

N
a 2

SO
4. 10

Н
2О

 —
 с
ла
би
те
ль
но
е;

 
C

uS
O

4. 5Н
2О

 и
 Z

n
O

. 7Н
О

 —
 а
нт
ис
еп

-
4

2
ти
че
ск
ие

, в
яж

ущ
ие

, р
во
тн
ы
е 
ср
ед
ст
ва

; 
N

a 2
S 2

O
3·5
Н

2О
 —

 п
ро
ти
во
то
кс
ич
ес
к

пр
от
ив
ов
ос
па
ли
те
ль
но
е 

и 
де
се
нс
иб
и-

ли
зи
ру
ю
щ
ее

 с
ре
дс
тв
о;

 
 —

Ba
SO

4
 р
ен
тг
ен
ок
он
тр
ас
тн
ое

 ср
ед
ст
во

; 
M

gS
O

4·Н
2О

 —
 п

ри
 г
ип
ер
то
ни
и,

 к
ак

 
сл
аб
ит
ел
ьн

H
2S
хO

6 
(х

 о
т 

3 
до

 6
) 

—
 п
ро
ти
во
ми
кр
об

-
но
е 
и 
пр
от
ив
оп
ар
аз
ит
ар
но
е 
ср
ед
ст
во

; 
С
ер
а 
оч
ищ

ен
на
я 

—
 к
ак

 с
ла
би
те
ль
но
е,

 
а 
та
кж

е 
на
ру
ж
но

 в
 в
ид
е 
ма
зе
й 
и 
пр
ис
ы

-
по
к 
дл
я 
ле
че
ни
я 
ко
ж
ны

х 
за
бо
ле
ва
ни
й 

С
од
ер
ж
ан
ие

 
эл
ем
ен
та

 н
а 

70
 к
г в
ес
а т
е л
а 

62
 %

, 
кр
оэ
л

м
-

0.
16

%
, 
м
ак

-
ро
эл
ем
ен
т 

а
е

м
ен
т 

Би
ол
ог
ич
ес
ка
я 

ро
ль

 

1.
 О
ди
н 
из

 в
аж
не
йш

их
 о
рг
ан
ог
ен
ов

 
 

2.
 У
ча
ст
ие

 в
О
В
Р 

3.
 О
ки
сл
ен
ие

 п
ит
ат
ел
ьн
ых

 в
ещ

ес
тв

 
в 
эн
ер
ге
ти
че
ск
ом

 о
бм

ен
е 

4.
 В
хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 в
од
ы

, к
от
ор
ая

 
яв
ля
ет
ся

 у
ни
ве
рс
ал
ьн
ы
м 

ра
ст
во

-
ри
те
ле
м 
дл
я 
мн

ог
их

 в
ещ

ес
тв

 
5.

 Ф
аг
оц
ит
ар
ны

е 
(з
ащ

ит
ны

е)
 ф
ун
к-

ци
и 
ор
га
ни
зм
а 
св
яз
ан
ы

 с
 н
ал
и-

чи
ем

 к
ис
ло
ро
да

 

1. 
Се
ра

 —
 од
ин

 и
з ш

ес
ти

 ор
га
но
ге
но
в 

2.
 В

 о
рг
ан
из
ме

 се
ра

 в
ып
ол
ня
ет

 ф
ун
к-

ци
ю

 аг
ен
та

 п
ер
ен
ос
а г
ру
пп

 и
 эн
ер
ги
и 

3. 
Су
ль
фг
ид
ри
ль
ны
е (
ти
ол
ьн
ые

) г
ру
п-

пы
 ц
ис
те
ин
а 
яв
ля
ю
тс
я 
со
ст
ав
но
й 

е 
дл
я 
ор
га
ни
зм
а 

со
ед
ин
ен
ия

 (к
се
но
би
от
ик
и)

, о
бр
аз
уе
т 

с 
ни
ми

 к
он
ъю

га
ты

, в
 в
ид
е 
ко
то
ры
х 

он
и 
вы

во
дя
тс
я 
из

 о

ча
ст
ью

 а
кт
ив
ны

х 
це
нт
ро
в 
мн

ог
их

 
фе
рм

ен
то
в 

4.
 С
ер
а 
пр
ед
от
вр
ащ

ае
т 
во
зд
ей
ст
ви
е 

ак
ти
вн
ых

 р
ад
ик
ал
ов

 н
а 
ну
кл
еи
но

-
е

 
вы

 к
ис
ло
ты

и 
др
уг
ие

 б
ио
мо
ле
ку
лы

 
5.

 Э
нд
ог
ен
на
я 
се
рн
ая

 к
ис
ло
та

 у
ча

-
ст
ву
ет

 в
 о
бе
зв
ре
ж
ив
ан
ии

 я
до
ви

-
ты
х 
со
ед
ин
ен
ий

, а
 т
ак
же

 с
вя
зы
ва
ет

 
мн
ог
ие

 ч
уж
ер
од
ны

рг
ан
из
ма

 

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

щ
ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п-

 
ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

Во
 в
се
х 
тк
ан
ях

 и
 о
рг
а-

на
х 

С
ер
а 
вх
од
ит

 в
 с
ос
та
в 

мн
ог
их

 б
ио
мо
ле
ку
л 

—
 

бе
лк
ов

, А
М
К,

 го
рм
он
ов

 
(и
нс
ул
ин
а)

, 
ви
та
ми
но
в 

(В
), 
мн
ог
о 
се
ры

 с
од
ер

-
1

жи
тс
я 
в 
ка
ро
ти
не

 в
ол
ос

, 
ко
ст
ях

, н
ер
вн
ой

 т
ка
ни

 

Э
ле
ме
нт

 

O
 

К
ис
ло
ро
д 

S 
С
ер
а 
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

C
aO

C
l 2 

—
 х
ло
рн
ая

 и
зв
ес
ть

 —
 д
ез
ин
фи
ци

-
ру
ю
щ
ее

 с
ре
дс
тв
о;

 
H

C
l 

(8
 %

) 
—

 п
ри

 н
ед
ос
та
то
чн
ой

 к
ис

-
ло
тн
ос
ти

 ж
ел
уд
оч
но
го

 с
ок
а 
в 
ка
пл
ях

 и
 

ми
кс
ту
ра
х;

 
N

aC
I 

(0
,9

 %
) 

—
 и
зо
то
ни
че
ск
ий

 р
ас
тв
ор

 
ис
по
ль
зу
ет
ся

 к
ак

 п
ла
зм
оз
ам
ен
ит
ел
ь;

 
N

aC
I 

(3
-5

-1
0%

) 
—

 г
ип
ер
то
ни
че
ск
ий

 
ра
ст
во
р 
пр
им

ен
яе
тс
я 
дл
я 
ле
че
ни
я 
гн
ой

-
ны

х 
ра
н;

 
N

aC
I 

(2
–5

 
%

) 
—

 
ис
по
ль
зу
ет
ся

 
дл
я 

пр
ом

ы
ва
ни
я 
ж
ел
уд
ка

 п
ри

 о
тр
ав
ле
ни
и 

со
ля
ми

 A
gN

O
3; 

K
C

I —
 п
ри

 к
ал
ие
во
м 
ис
то
щ
ен
ии

 
К
ва
рц
ев
ое

 ст
ек
ло

 (п
оч
ти

 ч
ис
ты
й 
кр
ем
не

-
зе
м)

 —
 и
сп
ол
ьз
ую

т 
дл
я 
пр
иг
от
ов
ле
ни
я 

рт
ут
но

-д
уг
ов
ы
х 

ла
мп

, 
пр
им

ен
яю

т 
в 

фи
зи
от
ер
ап
ии

, 
а 
та
кж

е 
ст
ер
ил
из
ац
ии

 
оп
ер
ац
ио
нн
ы
х;

  
К
О

. A
lO

. 6S
iO

 —
 п
ол
е

2
2

3
2

во
й 
ш
па
т, 
пр
им
е-

ог
ии

; 

-
ст
ав

 п
ас
т,

 м
аз
ей

 и
 п
ри
сы
по
к 

ня
ет
ся

 в
 с
то
ма
то
ло
ги
и;

 
A

l 2O
3. 2S

iO
2. 2H

2O
 —

 к
ао
ли
н,

 п
ри
ме
ня

-
ет
ся

 в
 с
то
ма
то
л

Si
O

2 —
 и
сп
ол
ьз
уе
тс
я 
в 
ор
то
пе
ди
че
ск
ой

 
пр
ак
ти
ке

; 
Si

C
 

—
 
ка
рб
ор
ун
д,

 
пр
им

ен
яе
тс
я 

дл
я 

ш
ли
фо

вк
и 
пл
ом

б 
в 
ст
ом

ат
ол
ог
ии

; 
3M

gO
. 4S

iO
2. H

2O
 —

 т
ал
ьк

, в
хо
ди
т 
в 
со

С
од
ер
ж
ан
ие

 
эл
ем
ен
та

 н
а 

70
 к
г в
ес
а т
е л
а 

0,
15

 %
, 

эл
ем
ен
т 

м
ак
ро

- 
эл
ем
ен
т 

10
-3

 %
, 

м
ик

ро
-

Би
ол
ог
ич
ес
ка
я 

ро
ль

 

1.
 А
кт
ив
ац
ия

 ф
ер
ме
нт
ов

 
2.

 О
бе
сп
еч
ен
ие

 и
он
ны

х 
по
то
ко
в 

ю
т 
уч
ас
ти
е 
в 
пр
о-

це
сс
ах

 п
ищ

ев
ар
ен
ия

 и
 у
ни
чт
ож
ен
ия

 
ра
зл
ич
ны
х б
ол
ез
не
тв
ор
ны
х б
ак
те
ри
й 

7.
 N

aC
I 
не
об
хо
ди
м 
дл
я 
вы
ра
бо
тк
и 

со
ля
но
й 
ки
сл
от
ы

 в
 ж
ел
уд
ке

 

ен
ий

 к
ре
мн

ия
 р
аз
ви

-

че
ре
з к

ле
то
чн
ы
е 
ме
мб

ра
ны

 
3.

 У
ча
ст
ие

 в
 п
од
де
рж

ан
ии

 о
см
о-

ти
че
ск
ог
о 
да
вл
ен
ия

 
4.

 С
оз
да
ни
е 
бл
аг
оп
ри
ят
но
й 
ср
ед
ы 

дл
я 

де
йс
тв
ия

 
пр
от
ол
ит
ич
ес
ки
х 

фе
рм

ен
то
в 
ж
ел
уд
оч
но
го

 с
ок
а 

5.
 Р
ег
ул
яц
ия

 во
дн
о-
со
ле
во
го

 о
бм
ен
а 

6.
 Х
ло
ри
д-
ио
ны

 в
 с
ос
та
ве

 с
ол
ян
ой

 
ки
сл
от
ы 
пр
ин
им
а

1)
 
яв
ля
ет
ся

 
ж
из
не
нн
о 

ва
ж
ны

м 
дл
я 
ро
ст
а 
и 
ра
зв
ит
ия

 в
ы
сш

их
 ж
и-

во
тн
ы
х 

2)
 п
ри

 в
ы
со
ко
м

 с
од
ер
ж
ан
ии

 в
о 

вд
ы
ха
ем
ом

 в
оз
ду
хе

 н
ер
ас
тв
ор
и-

мы
х 
со
ед
ин

ва
ет
ся

 з
аб
ол
ев
ан
ие

 –
 п
не
вм

ок
о-

ни
оз

, 
а 
пр
и 
вд
ы
ха
ни
и 
пы

ли
, 
со

-
де
рж

ащ
ей

 S
iO

 - 
си
ли
ко
з 

2

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

щ
ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п-

 
ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

П
ла
зм
а 
кр
ов
и,

 л
им

фа
, 

сп
ин
но
мо

зг
ов
ая

 ж
ид

-
ко
ст
ь 

П
еч
ен
ь, 

на
дп
оч
еч
ни
ки

, 
во
ло
сы

, х
ру
ст
ал
ик

, к
ож
а, 

хр
ящ

и,
 

су
хо
ж
ил
ия

, 
ра
ду
ж
на
я 

и 
ро
го
ва
я 

об
ол
оч
ки

 гл
аз
а 

Э
ле
ме
нт

 

C
l 

Х
ло
р 

Si
 

ре
м
ни

К
й 
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

Pb
(C

H
3C

O
O

) 2. 3Н
2О

 —
 н
ар
уж
но
е 
вя
жу

-
щ
ее

 ан
ти
се
пт
ич
ес
ко
е с
ре
дс
тв
о (
пр
им
оч
ки

); 
Pb

O
 —

 в
хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 с
ви
нц
ов
ог
о 

пл
ас
ты
ря

, и
сп
ол
ьз
уе
мо

го
 п
ри

 в
ос
па
ли

-
те
ль
ны

х 
за
бо
ле
ва
ни
ях

 
ко
ж
и,

 
фу

ру
н-

 

ам
ин
ам
и 

(А
, С

, Е
 +

 S
e)

 

ку
ле
зе

; Д
об
ав
ки

 с
ви
нц
а 
ис
по
ль
зу
ю
т 
пр
и 

из
го
то
вл
ен
ии

 
од
еж

ды
 
дл
я 

ме
дп
ер
со

-
на
ла

 р
ен
тг
ен
ка
би
не
то
в,

 т
. к

. с
ви
не
ц 
по

-
гл
ощ

ае
т 
ре
нт
ге
но
вс
ки
е 
и 
γ-
лу
чи

 

П
ри
ме
ня
ет
ся

 с
ел
ен

 в
 а
нт
ио
кс
ид
ан
тн
ом

 
ко
мп

ле
кс
е 
с 
ви
т

С
од
ер
ж
ан
ие

 
эл
ем
ен
та

 н
а 

70
 к
г в
ес
а т
е л
а 

10
-

р
т 

10
-5

 –1
0-7

 %
, 

м
ик

ро
- 

эл
ем
ен
т 

-6
%

, м
ик

оэ
ле
м
ен

Би
ол
ог
ич
ес
ка
я 

ро
ль

 

С
ви
не
ц 
и 
ег
о 
со
ед
ин
ен
ия

 в
ес
ьм
а 

па
ра
т 

зм
, 

во
ло
са
х 

ор
га
ни
че
ск
их

 
пе
ро
кс
ид
ов

 и
 в
од
ор
од
пе
ро
кс
ид
а 

6.
 У

ст
ан
ов
ле
н 
фа
кт

 в
за
им

ос
вя
зи

 
ме
жд

у 
по
вы
ш
ен
ны

м 
со
де
рж
ан
ие
м 

се
ле
на

 
в 

ра
ци
он
е 

и 
ни
зк
ой

 
см
ер
тн
ос
ть
ю

 о
т 
ра
ка

, 
ат
ер
ос
кл
е-

то
кс
ич
ны

: 
1.

 С
ое
ди
не
ни
я 
вл
ия
ю
т 
на

 с
ин
те
з 

бе
лк
а, 
эн
ер
ге
ти
че
ск
ий

 б
ал
ан
с 
кл
ет
ки

 
и 
ее

 г
ен
ет
ич
ес
ки
й 
ап

2.
 С
по
со
бс
тв
уе
т р
аз
ви
ти
ю

 к
ар
ие
са

 
И
зб
ы
то
к 
св
ин
ца

 в
ыз
ыв
ае
т 
хр
он
и-

че
ск
ое

 о
тр
ав
ле
ни
е 

—
 с
ат
ур
ни

пр
и 
эт
ом

 н
аб
лю

да
ет
ся

 п
ор
аж

ен
ие

 
Ц
Н
С

, н
ар
уш

ен
ие

 ф
ун
кц
ии

 п
оч
ек

, 
Ж
К
Т 

1.
 А
на
ло
г 
се
ры

, м
ож

ет
 за
ме
щ
ат
ь 
ее

 
в 
со
ед
ин
ен
ия
х 

(п
ри

 б
ол
ьш

их
 д
оз
ах

 
на
ка
пл
ив
ае
тс
я 
в 
но
гт
ях

 и
 

2.
 В

 к
ом

пл
ек
се

 с
 к
ак
ой

 л
иб
о 
ки
с-

ло
то
й 
вх
од
ит

 в
 с
ос
та
в 
ак
ти
вн
ы
х 

це
нт
ро
в 
не
ко
то
ры

х 
фе
рм

ен
то
в 

3.
 П
ре
до
хр
ан
яе
т 
ор
га
ни
зм

 о
т 
от
ра
в-

ле
ни
я 
рт
ут
ью

 и
 к
ад
ми

ем
 

4.
 
В

 
бо
ль
ш
их

 
до
за
х 

то
кс
ич
ен

 
(о
со
бе
нн
о 
се
ле
ни
ты

 и
 с
ел
ен
ат
ы

) 
5.

 З
ащ

ищ
ае
т 
ор
га
ни
зм

 о
т 
ра
зр
у-

ш
аю

щ
ег
о 
де
йс
тв
ия

 

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

щ
ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п-

 
ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

В 
со
ст
ав
е к
ос
тн
ой

 тк
ан
и 

до
 9

0 
%

 

П
еч
ен
ь,

 п
оч
ки

 

Э
ле
ме
нт

 

Pb
 

С
ви
не
ц 

Se
 

С
ел
ен
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

N
aF

 —
 в
хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 з
уб
ны

х 
па
ст

, 
ис
по
ль
зу
ет
ся

 д
ля

 п
ро
фи
ла
кт
ик
и 
ка
ри
ес
а;

 
Ф
то
ри
ро
ва
ни

е 
пи

ть
ев
ой

 в
од
ы

 п
ри
во

-
ди
т 
к 
сн
иж

ен
ию

 з
аб
ол
ев
ае
мо

ст
и 
ка
ри

-
ес
ом

 зу
бо
в 

N
H

4B
r,

 K
B

r,
 N

aB
r 

—
 д
ей
ст
ву
ю
т 
ус
по

-
ка
ив
аю

щ
е 
на

 Ц
Н
С

 

С
од
ер
ж
ан
ие

 
эл
ем
ен
та

 н
а 

70
 к
г в
ес
а т
е л
а 

10
-5

%
, 
м
ик

-
ро
эл
ем
ен
т 

10
-5

%
, 
м
ик

-
ро
эл
ем
ен
т 

Би
ол
ог
ич
ес
ка
я 

ро
ль

 

1.
 В
хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 зу
бн
ой

 э
ма
ли

 
2.

 У
ча
ст
ву
ет

 в
 м
ин
ер
ал
ьн
ом

 о
бм
е-

 
не

ве
щ
ес
тв

 
пр
и 

об
ра
зо
ва
ни
и 

тв
ер
ды

х 
со
с-
та
вн
ы
х 
ча
ст
ей

 з
уб
ов

 
и 
тк
ан
и 
ск
ел
ет
а 

3.
 Ф
то
ри
ди
он
ы 
сп
ос
об
ст
ву
ю
т 
ос
аж

-
де
ни
ю

 к
ал
ьц
ия

 ф
ос
фа
та

, 
те
м 
са

-
мы

м 
ус
ко
ря
я 
пр
оц
ес
с 
ре
ми

не
ра

-
ли
за
ци
и 

(о
бр
аз
ов
ан
ие

 к
ри
ст
ал
ло
в)

 
4.

 Г
аз
оо
бр
аз
ны

й 
фт
ор

 я
до
ви
т 

П
ри

 н
ед
ос
та
тк
е 
фт
ор
а 
во
зн
ик
ае
т 

ка
ри
ес

; 
пр
и 

из
бы

тк
е 

—
 э
нд
е -  и

 -  

ми
че
ск
ое

 з
аб
ол
ев
ан
ие

 ф
лу
ор
оз

, 
со
пр
ов
ож

да
ю

-щ
ее
ся

 х
ру
пк
ос
ть
ю

 
зу
бо
в 

1.
 
С
ое
ди
не
ни
я 

бр
ом

а 
уг
не
та
ю
т 

фу
нк
ци
ю

 щ
ит
ов
ид
но
й 
ж
ел
ез
ы

ус
ил
ив
аю

т 
ак
ти
вн
ос
ть

 к
ор
ы

 н
ад

-
по
че
чн
ик
ов

 
2.

 Б
ро
ми

д-
ио
ны

 д
ей
ст
ву
ю
т 
ус
по

-
ка
ив
аю

щ
е 
пр
и 
по
вы

ш
ен
но
й 
во
з

бу
ди
мо

ст
и,

 
т.

 
е.

 
сп
ос
об
ст
ву
ю
т 

во
сс
та
но
вл
ен
ию

 р
ав
но
ве
си
я 
ме

-
ж
ду

 п
ро
це
сс
ам
и 
во
зб
уж

де
ни
я 
и

то
рм

ож
ен
ия

 

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

щ
ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п-

 
ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

К
ос
тн
ая

, 
но
гт
и,

 з
уб
ы

 
(э
ма
ль

) 

Ж
ел
ез
ы

 
вн
ут
ре
нн
ей

 
се
кр
ец
ии

 (г
ип
оф

из
) 

Э
ле
ме
нт

 

F 
Ф
то
р 

B
r 

Б
ро
м
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

 

С
од
ер
ж
ан
ие

 
эл
ем
ен
та

 н
а 

70
 к
г в
ес
а т
е л
а 

 

Би
ол
ог
ич
ес
ка
я 

ро
ль

 

1.
 В

хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 т
ир
ок
си
на

 и
 -

тр
ии
од
ти
ро
ни
на

 
2.

 Й
од

 и
гр
ае
т 
ва
ж
ну
ю

 р
ол
ь 
в 
пр
о-

це
сс
е 
об
ме
на

 в
ещ

ес
тв

 
3.

 П
ар
ы

 й
од
а 
яд
ов
ит
ы

, 
он
и 
вы

-
зы
ва
ю
т 
си
ль
но
е 
ка
та
ра
ль
но
е 
во
с-

па
ле
ни
е 
сл
из
ис
то
й 
об
ол
оч
ки

 н
ос
а 

и 
гл
аз

 
П
ри

 
не
до
ст
ат
ке

 
йо
да

 
ра
зв
ив
а-

сб
а

ет
ся

 
эн
де
ми

че
ск
ий

 
зо
б.

 
Д
и

ла
нс

 
со
де
рж

ан
ия

 
йо
да

 
в 

ор
га

-
ни
зм
е 
мо

ж
ет

 
вы

зы
ва
ть

 
бе
сс
он

-
ни
цу

, 
де
пр
ес
си
ю

, 
вы

па
де
ни
е 
во

-
ло
с,

 
на
ру
ш
ен
ие

 
ве
са

, 
за
де
рж

ку
 

ум
ст
ве
нн
ог
о 
ра
зв
ит
ия

 

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

щ
ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п-

 
ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

Щ
ит
ов
ид
на
я 
ж
ел
ез
а 

Э
ле
ме
нт

 

I 
Й
од
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

0,
25

 %
 р

-р
 C

uS
O

4. 5H
2O

 —
 н
ар
уж

но
е 

ср
ед
ст
во

 
пр
и 

во
сп
ал
ен
ии

 
сл
из
ис
ты
х 

об
ол
оч
ек

 
и 

ко
нъ
ю
нк
ти
ви
та
х,

 
ма
лы

е 
до
зы

 э
то
го

 п
ре
па
ра
та

 —
 д
ля

 у
си
ле
ни
я 

эр
ит
ро
по
эз
а 
пр
и 
ма
ло
кр
ов
ии

; 
(C

u 2
C

6H
4O

7)
2 .  5

H
2O

 —
 г
ла
зн
ая

 м
аз
ь;

 
не
ко
то
ры

е 
сп
ла
вы

 м
ед
и 
с 
се
ре
бр
ом

 и
 

зо
ло
то
м

 п
ри
ме
ня
ю
тс
я 
в 
ст
ом

ат
ол
ог
ии

 

Z
nS

O
4. 7H

2O
 —

 г
ла
зн
ы
е 
ка
пл
и;

 
Z

nO
 —

 п
ри
сы
пк
и,

 м
аз
и,

 п
ас
ты

 п
ри

 ко
жн
ых

 
за
бо
ле
ва
ни
ях

; 
ци
нк

-и
нс
ул
ин

 —
 п
ре
па
ра
т 
дл
я 
ле
че
ни
я 

са
ха
рн
ог
о 
ди
аб
ет
а;

 
Z

nC
l 2 

—
 в

 с
то
ма
то
ло
ги
и 
дл
я 
пр
иж

и-
га
ни
я 
па
пи
лл
ом

, 
дл
я 
ле
че
ни
я 
во
сп
а-

ле
нн
ы
х 
сл
из
ис
ты
х 
об
ол
оч
ек

 

С
од
ер
ж
ан
ие

 
эл
ем
ен
та

 н
а 

70
 к
г в
ес
а т
ел
а 

0,
00

01
 %

 
м
ик

ро
- 

эл
ем
ен
т 

0,
00

24
 %

 
м
ик

ро
- 

эл
ем
ен
т 

Би
ол

ск
ая

 

 

 

ц

ам
 ж

из
ни

. 
В
хо
ди
т 
в 
со
ст
ав

 б
ол
ее

 4
0 
ме
та
л-

ло
фе
рм
ен
то
в 

(к
ар
бо
ан
ги
др
аз
ы)

, к
ат
а-

ли
зи
ру
ю
щ
их

 г
ид
ро
ли
з 
эф
ир
ов

 и
 

бе
лк
ов

. Ц
ин
к 
вх
од
ит

 в
 с
ос
та
в 
го
р-

мо
на

 и
нс
ул
ин
а,

 т
ем

 с
ам
ы
м 
уч
ас

-
тв
уе
т 
в 
уг
ле
во
дн
ом

 о
бм

ен
е.

 Ц
ин
к 

уч
ас
тв
уе
т 
в 
тк
ан
ев
ом

 д
ы
ха
ни
и;

 
пр
и 

вд
ы
ха
ни
и 

па
ро
в 

ци
нк
а 

—
«м
ет
ал
ли
че
ск
ая

 л
их
ор
ад
ка

»,
 в
од
о-

ра
ст
во
ри
мы

е 
со
ед
ин
ен
ия

 
ци
нк
а 

ок
аз
ы
ва
ю
т 

ра
зд
ра
ж
аю

щ
ее

 
де
й-

ст
ви
е 
на

 к
ож

у 

ог
ич
е

ро
ль

 

О
тн
ос
ит
ся

 к
 м

ет
ал
ла
м

 ж
из
ни

. 
О
бр
аз
уе
т х
ел
ат
ны
е к
ом
пл
ек
сы

 с 
БА

В,
вх
од
ит

 в
 с
ос
та
в 
ге
мо
ци
ан
ин
а, 
вх
о-

ди
т 
в 
со
ст
ав

 р
яд
а 
фе
рм
ен
то
в 

(ц
ер
у-

ло
пл
аз
ми
на

, 
ти
ро
зи
на
зы

, 
ци
то
хр
о-

мо
кс
ид
аз
ы)

, к
ат
ал
из
ир
уе
т 
ре
ак
ци
и;

 
л

ме
та
л
ич
ес
ка
я 
ме
дь

и 
ее

 с
ое
ди
не
ни
я 

то
кс
ич
ны

; п
ри

 н
ед
ос
та
тк
е 

—
 м
ед
ь-

де
фи

ит
на
я 
ан
ем
ия

, 
на
ру
ш
а-
ет
ся

 
но
рм
ал
ьн
ое

 р
аз
ви
ти
е 
со
ед
ин
ит
ел
ь-

ны
х 
тк
ан
ей

 и
 к
ро
ве
но
сн
ых

 с
ос
уд
ов

; 
не
об
хо
ди
ма

 д
ля

 у
св
ое
ни
я 
ж
ел
ез
а 

О
тн
ос
ит
ся

 к
 м

ет
ал
л

Тк
ан
и,

 с
 п
ре
им

у-
 

ес
тв
ен
ны

м 
на
ко
п

щ
- 

М
ы
ш
цы

, п
еч
ен
ь,

 м
оз
г 

Ко
ст
и,

 м
ыш

цы
, п
ла
зм
а 

кр
ов
и,

 п
еч
ен
ь,

 э
ри
тр
о-

ци
ты

, 
(6

5 
%

 
—

 
в 

мы
ш
ца
х,

 2
0 

%
 —

 в
 

ко
ст
ях

, о
ст
ал
ьн
ое

 —
 в

 
пл
аз
ме

 к
ро
ви

, п
еч
ен
и,

 
эр
ит
ро
ци
та
х)

, 
пр
ед
ст
а-

те
ль
но
й 
ж
ел
ез
е 

ле
ни
ем

 э
ле
ме
нт
а 

Та
бл
иц
а 

14
.8

 —
 

эл
ем
ен
ты

 

Э
ле
ме
нт

 

М
ед
ь 

Zn
 

Ц
ин

к 

Би
ог
ен
ны

е 
d-

C
u 
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Л
ек
ар
ст
ве
нн
ы
е 
пр
еп
ар
ат
ы

 
и 
ве
щ
ес
тв
а 

С
ое
ди
не
ни
я

яю
тс
я 

дл
я 
ка
че
ст
ве
нн
ог
о

ко
ли
че
ст
ве
нн
ог
о 

 
ио
ло
ги
че
ск
их

 

K
M

nO
4 

—
 п
ре
па
ра
т 
на
ру
ж
но
го

 п
ри
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ЛЕКЦИЯ 15 
С И А ЫХ АДСОРБЕНТАХ 

. в бентов. 

. ер ентах. 

. е
15.

15. орбентов 

рдые адсорбенты — это природные или синтетические веще-
 внутренней или наружной поверхностью, на которой 
сорбция из жидкой или газообразной фазы. Развитая 
ерхность имеется у пористых веществ, наружная — у 

 в порошкообразном состоянии.  
Ва истикой твердых адсорбентов является их 

активна ность (Sa), выражаемая в м2/кг или м2/г. 
Наприм ность активированного угля составляет 
1·103 м ность силикагеля равняется 465 м2/г. 

 твердых адсорбентов 
1. Углеродные  (например, активированный уголь). 
2. люминиевые соли поликремневых кислот 

(наприм ина) Al2О3·SiO2·2 H2O). 
3. ликаты с высоким содержанием натрия и 

кальция. 
агели — обезвоженный гель поликремневой кислоты (SiO2)n. 
ы и гидроксиды некоторых металлов (например, Al2O3, 
3, Fe(OH)3). 
ые волокна —  целлюлоза, пектин и лигнин, являющиеся 
нентом питания человека. Пищевые волокна выполня-
 функции в организме человека: 

а) активируют перистальтику кишечника; 
) адсорбируют  и выводят из организма токсичные вещества; 
) способствуют росту бактерий, синтезирующих витамины группы В, 

которые, вою очередь, предупреждают размножение болезнетвор-
ных микроорганизмов, а также образование токсинов и канцерогенов; 

АД

1 Кл
2 Ад
3 Ад
4 Хр

1 Кл

ОРБЦ

ассифика
сорбция 
сорбцион
оматогра

ассифик

Я Н

ция т
на тв
ная т
фия. 

ация т

 

ер
ды
ра

ве

ТВЕ

П

дых 
х ад
пия.

рды

РД

лан 

адсор
сорб

 

х адс

15
15
15

Тве
с развитой
сх
рен
ств

ства 
прои
внут
веще

од
н
ит ад
яя пов

жнейшей характер
я (удельная) поверх
ер, активная поверх

2/г, а активная поверх

Классификация
 сорбенты

Алюмосиликаты — а
ер, каолин (белая гл
Цеолиты — алюмоси

4. С
5. О
H)

илик
ксид

3Al

ва
ют

(O

жн
 с

, Fe2O

 компо
ующие

6. Пищев
ым
лед

б
в

в с
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г) связывают тяжелые м нуклиды в прочные хелат-
ные ко

По  
составляет 10–40 г/день. По сравнению с 1900 г. потребление пище-
вого волокна уменьшилось на 8 то негативно сказалось на здо-
ровье в продуктах питания 
пред

Табл в продуктах питания 
Масса (г) пищевого волокна на 100 г продукта 

еталлы и радио
мплексы, которые легко выводятся из организма. 
 мнению диетологов, норма потребления пищевого волокна

0 %, ч
 людей. Содержание пищевого волокна 
ставлено в таблице 15.1. 

ица 15.1 — Пищевое волокно 
Продукт 

Миндаль 5,1 
Ябл  оки 3,9
Кукуруза 3,9 
Фасоль 2,2 
Тыква 2,2 
Капуста 1,4 
Рис неочищенный 1,3 

 
15.2 Адсорбция на твердых адсорбентах 
К основным видам адсорбции на твердых адсорбентах относятся: 
• молекулярная адсорбция неэлектролитов и слабых электролитов; 
• избирательная адсорбция электролитов из их растворов; 
 ионообменная адсорбция. •
Молекуля  неэлектроли-

тов и  
адсо

Табл

дель адсорбции изотермы 

рной адсорбцией называют адсорбцию
 слабых электролитов из жидкой или газообразной фазы твердыми
рбентами. Единой теории молекулярной адсорбции не существует, 

однако имеющиеся теории позволяют удовлетворительно описать ад-
сорбционный процесс для конкретных случаев. Краткое описание трех 
теорий молекулярной адсорбции представлено в таблице 15.2. 

ица 15.2 — Некоторые теории молекулярной адсорбции 

Название теории Физическая 
мо

Изотерма Уравнение 

Теория 

Неровности являют-
ся активными цен-
трами поверхности. 
Один центр адсорби-

ГГ

ГГ

ГГ= = ГГmaxmax
KK××cc

1 + 1 + KK××cc
maxmax

мономолекулярной рует одну молекулу KK×адсорбции 
Ленгмюра адсорбата. 

(1915) 

 

СС (p)(p)  
С концентрация ад-
сорбата в растворе, 

p — парциальное 
давление адсорбата 

ГГ= = ГГmaxmax 1 + 1 + KK××pp

×pp

 
где К — константа 
адсорбционного 
равновесия 
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Око

На

нчание таблицы 15.2 

звание теории Физическая 
модель 

Изотерма 
адсорбции 

Уравнение 
изотермы 

Теория 
полимолекулярной 

адсорбции 
Поляни 

Поверхность однород-
на; ее силовое поле 
притягивает несколь-
ко слоев адсорбата. 

(1915) 

ГГ

_____ 

СС (p)(p)  
 

 

Теория 
ции БЭТ 

35–1940) 

Активный цен
верхности адсорбиру-
ет несколько моле-
кул адсорбата. 

адсорб
(19

тр по-

 СС (p))(p

ГГ

______

 

Для вычисления молекулярной адсорбции используют эмпириче-
 уравнение Фрейндлиха (формула 15.1): ское

       15.1) 

полняют 
 коорди-

 отре-
зо  на ос . Танген клона соответствует 
величине 1/n (рису

æ = kс
 = kp1/n                                           (

1/n

                                              æ
где 
æ — масса адсорбата на 1 грамме адсорбента; 
р — равновесное давление в газовой фазе; 
с — равновесная концентрация в жидкой фазе; 
k — константа Фрейндлиха; 
n — параметр уравнения. 
Определение параметров уравнения Фрейндлиха вы

графическим способом. Построив график в логарифмических
натах lgk от lgc, находят логарифм константы Фрейндлиха как
к, отсекаемый и атордин с угла на

нок 15.1). 

lglg ææ

lglg cc
lglg kk

ββ

tgtg ββ = 1/n= 1/n

 
Рисунок 15.1 — Определение па ам  Фрер етров уравнения йндлиха 
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Адсорбция электролитов из растворов бывает двух видов: 
а) избирательная;

тивная
Избирательна тролитов описывается правилами 

Панет са. 
хности адсорбируются, преимущест-

венн , которые входят в ее состав. Такую адсорбцию можно 
рассматривать как достраивание кристаллической решетки адсорбента. 

Пример 1. Рассмотрим адсорбцию ионов на оверхности осаж-
денного серебро ( аемого в результате реакции ион-
ного обмена: 

A l → AgCl (т) + NaNO3

ости осадка AgCl могут адсорбироваться к ионы 
серебра Ag , так и анионы хлора Cl-. Если в избытке находятся ионы 
серебра, то именно они адсорбируются на твердой поверхности. В ре-
зультате поверхность приобретает положительный электрический за-
ряд. 

 (ПОИ). 

 
б) ионоселек . 

я адсорбция элек

а твердой повер
а-Фаян

Правило 1: н
о, ыте ион

п
I) хлорида, получ

gNО3 + NaC
На поверх

+
н ак кат

Ионы, достраивающие кристаллическую решетку адсорбента, на-
зывают потенциалопределяющими ионами

ПотенциалПотенциал--AgAg++

AgAg++ ++

AgAg++
AgAg определяюопределяю--

 
т ионы хлора, то они адсорбируются на 

пове

щийщий ионион
((ПОИПОИ))

Если в избытке присутствую
рхности раздела, придавая ей отрицательный электрический заряд: 

ClCl--

ClCl--
ClCl--

ClCl--

ПотенциалПотенциал--
определяюопределяю--
щийщий ионион
((ПОИПОИ))

 
Правило 2: на заряженной поверхности адсорбируются ионы 

противоположного знака. Они называются противоионами (ПРИ). В 
результате адсорбции ПРИ на поверхности раздела формируется 
двойной электрический слой. 
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Пример 2. На положительно заряженной поверхности серебро (I) 
хлор катионами серебра, адсорбируются  нитрат-
ионы

ида, создаваемой 
 NO3

-: 

AgAg++

AgAg++

AgAg++ NONO33
--

NONO33
--

NONO33
--

NONO33
--

ПротивоПротиво--
ионион

((ПРИПРИ))
 

На отрицательно заряженной поверхности, создаваемой аниона-
ми хлора, адсорбируются катионы натрия Na+: 

ClCl--

ClCl--

ClCl-- NaNa++

NaNa++

NNаа++

NaNa++
ПротивоПротиво--

ионион
((ПРИПРИ))

 

Способность ионов адсорбироваться на твердых поверхностях 
зависит от: а) заряда иона; чем больше заряд, тем выше адсорбцион-
ная способность; б) ионного радиуса; чем меньше радиус, тем ниже 
адсорбционная способность. Ионы одного знака и заряда, но различ-
ной адсорбционной способности, образуют лиотропные ряды: 

           Li+      Na+ K+      Rb+      Cs+

      Cl⎯    Br⎯   NO3⎯    I⎯    CNS⎯   OH⎯ 
   Увеличение адсорбционной способности 

Ионообменная адсорбция — это процесс, в котором твердый 
адсорбент и раствор обмениваются одноименно заряженными ионами 
в эквивалентных количествах.  Сорбенты, способные и обмену ионов, 
называются ионообменниками или ионитами. Различают два типа 
ионитов: катиониты и аниониты. 

М

  Увеличение адсорбционной способности 
 

Катиониты содержат подвижные катионы водорода H+ или ме-
таллов. К ним относятся алюмосиликаты, цеолиты, силикагели, цел-
люлоза и другие сорбенты. еханизм действия катионитов можно 
представить схемой: 
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R – H+
(ТВ) + Na+

(р-р)  R – Na+
(ТВ) + H+

(р-р), 
где 
R — органическая полимерная основа ионита. 
Аниониты содержат подвижные гидроксид-ионы OH-. К ним от-

носятся основания Fe(OH)3, Al(OH)3 и некоторые другие сорбенты. 
Механизм действия анионитов можно представить схемой: 

R – OH-
(ТВ) + Cl-

(р-р)  R – Cl-
(ТВ) +OH-

(р-р) 

Иониты используются для обессоливания морской воды, а также 
для 

л  детоксикации при от-
равлениях электролитами. Кроме того, аниониты используются как 
антацидные препараты, а катиониты применяются для лечения оте-
ков, связанных с декомпенсацией сердечной деятельности. 

К ионному обмену способны ткани растений и животных. Кар-
боксильные и фосфатные группы обуславливают анионообменные 
свойства, аминогруппы — катионообменные свойства. 

Гемо-, лимфо  очистки крови и 
других биолог путем их пропускания 
через колонки  сорбентами (при-
еняется с 60-

Энтеросо анный на связыва-
нии и выведен лергенов.  Энтеро-
сорб

одящей медициной».  

ким ботаником М. С. Цветом в 1903 г. 

очистки сточных вод и фармакологических препаратов. В меди-
цине они применяются для консервации крови, для беззондового оп-
ределения кислотности желудочного сока, д я

15.3 Адсорбционная терапия 
Адсорбционная терапия — это клинический способ очистки ор-

ганизма от токсинов и других вредных веществ. В современной меди-
цине твердые сорбенты применяются для проведения: гемо-, лимфо- и 
плазмо-сорбции, а также энтеросорбции. 

- и плазмосорбция — это методы
ических жидкостей от токсинов 
 с активированным углем и другими

м х гг. XX в.).  
рбция — это метод лечения, основ
ии из ЖКТ токсичных веществ и ал

енты — это лекарственные препараты различной природы, осу-
ществляющие связывание токсинов в ЖКТ путем адсорбции, ионного 
обмена и комплексообразования. Профессор Ю. М. Лопухин, внес-
ший большой вклад в развитие адсорбционной терапии, считает, что 
«Будущее не за вводящей, а за выв

15.4. Хроматография 
Хроматографический метод анализа (от греческого «хроматос» — 

цвет) разработан русс
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М. С. Цве лорофилл со-
стои нескольких веществ. При пропускании экстракта зеленого листа 
чере ывании ее эфиром, 
он п

. 
Хромато зико  разделения 

вещ

с

я — это про-
цесс  повторении актов сорбции и де-
сорбции  

т установил, что зеленый пигмент растений х
т из 
з колонку, заполненную порошком мела, и пром
олучил несколько окрашенных зон, что свидетельствовало о наличии 

в экстракте нескольких веществ. Развитие хроматографических методов 
анализа началось в 30-е гг., когда возникла потребность в новом методе 
разделения и очистки разлагающихся при веществ,   нагревании

графия — это фи -химический метод
еств, основанный на их распределении между двумя не смеши-

вающимися фазами, одна из которых является неподвижной, а другая — 
подвижной. Неподвижная фаза представляет собой поверхностно-
активное твердое тело или жидкость, закрепленную на поверхности 
инертного твердого носителя. Подвижная фаза — это газ или жид-
кость, которые проходят через слой неподвижной фазы. 

Вещество подвижной фазы непрерывно вступает в контакт  но-
выми участками сорбента и частично адсорбируется, а адсорбирован-
ное вещество контактирует со свежими порциями подвижной фазы и 
частично десорбируется. Таким образом,,  хроматографи

, основанный на многократном
 вещества при перемещении его в потоке подвижной фазы

вдоль неподвижного сорбента. 
Хроматографические методы анализа классифицируются либо по 

агрегатному состоянию фаз, либо по доминирующему механизму 
взаимодействия фаз (таблица 15.3). 

Таблица 15.3 — Классификация по агрегатному состоянию фаз 
Подвижная фаза Неподвижная 

фаза газообразная жидкая 

Твердая Газо-адсорбционная хроматография
(ГАХ) 

Жидкостно-адсорбционная 
хроматография (ЖАХ) 

Жидкая Распределительная газо-жидкостная 
хроматография (ГЖХ) 

Распределительная жидкостно-
жидкостная хроматография (ЖЖХ)

Классификация хроматографических методов 
по доминирующему механизму 

1. Адсорбционная хроматография
нный на различной сп

 — это процесс разделения, ос-
нова особности веществ анализируемой смеси 
адсорбироваться на твердом адсорбенте. Подвижной фазой служит 
жидкость или газ. 
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2. Распределительная хроматография — это процесс разделения 
компонентов смеси, основан на различной растворимости веществ в 
двух несмешивающихся жидкостях. 

3. Ионообменная хроматография — это процесс, основанный на 
обратимом обмене ионов между раствором и ионообменником.  

4. Гель-хроматография — это хроматографический метод, в ко-
тором неподвижной фазой является малоактивный материал (гель), 
способный удерживать молекулы вещества определенных размеров и 
форм, и разделять их по способности проникать в поры геля. 

5. Аффинная (биоспецифическая) хроматография основана на 
свойстве высокомолекулярных соединений и других биологически 
активных соединений «узнавать» в любой смеси «свои» строго оп-
ределенные вещества и взаимодействовать с ними. фермент
«узн

Так  

облемы атеросклероза. Указанные ме-
тоды

лабораториях изучают метаболи-
. 

офили 
н  информацию о том, к а получал человек, и 
каки олев

 
 
 
 

ает» свой субстрат, антиген «узнает» антитело, гормон — 
«свой» рецептор. 

Хроматографию широко применяют в медико-биологических ис-
следованиях. Например, хроматографические методы используются 
для анализа крови на присутствие алкоголя, наркотиков и проведения 
допинг-контроля.  Хроматографическое  исследование состава липидов 
крови привело к пониманию пр

 позволяют изучать возбудителей инфекционных заболеваний 
или гнойно-воспалительных процессов. 

В настоящее время в ведущих 
ческие профили биосред: крови, мочи, слюны, выдыхаемого воздуха
В одном анализе определяют несколько сотен компонентов. Пр
есут в себе акие лекарств

е заб ания он перенес. 
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ЛЕКЦИЯ 16 
КОЛЛОИДНАЯ ХИМИЯ 

План 

16.1 Дисперсные системы и их классификация. 
16.2 Получение и очистка коллоидных растворов. 
16.3 Строение мицелл лиофобных золей. 
16.4 Физические свойства золей.  
16.5 Устойчивость коллоидных растворов. Коагуляция. 

16.1 Дисперсные системы и их классификация 

Коллоидная химия — это химия дисперсных систем. 
Дисперсными системами называются микрогетерогенные сис-

темы, в которых микроскопические частицы дисперсной фазы равно-
мерно распределены в дисперсионной среде (рисунок 16.1). 

ДисперсионнаяДисперсионная
средасреда

ЧастицыЧастицы
дисперснойдисперсной

фазыфазы

 
Рисунок 16.1 — Модель дисперсной системы 

Классификация дисперсных систем 

о степени дисперсности коллоидные системы делятся на: 
) коллоидно-дисперсные (10⎯9< α< 10⎯7м); 
) грубо-дисперсные (10⎯7< α < 10⎯5м); 
де α — диаметр частицы дисперсной фазы. 
о степени взаимодействия дисперсной фазы и дисперсион-

ной  (под их взаимодействием понимают образование соль-
ватных оболочек вокруг частиц дисперсной фазы) различают: 

) лиофильные системы. Лиофильными являются системы, в ко-
торых сильно выражен эффект сольватации (растворы ВМС и ПАВ). 
Они ; их образование протекает самопроизвольно; 

П
а
б
г
П
среды

а

 устойчивы
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б) лиофобные дисперс офобными являются сис-
темы, в которых эф например, диспер-
сии металлов и труднорастворимых солей). Они не устойчивы, их об-
разование протекает несамопроизвольно. 

По отсутствию или налич жмолекулярного взаимодей-
стви дразделяются на: 

вободнодиспер-
сион  связаны между 
собо  и лиозоли); 

сперсные 
системы  собой си-
лами твие, движение 
част

 
дисп

Дисперсионная 
среда 

Дисперсная 
фаза 

Тип 
системы 

Примеры 

ные системы. Ли
фект сольватации отсутствуют (

ию ме
я между частицами дисперсной фазы системы по
а) свободнодисперсионные дисперсные системы. С

стицы неные системы — это системы, в которых ча
мер, аэрозолий и свободно перемещаются (напри

б) связнодисперсные дисперсные системы. Связноди
 — это системы, в которых частицы связаны между

 межмолекулярного взаимодействия. Как следс
иц движение затруднено (гели, студни). 
Классификация дисперсных систем по агрегатному состоянию
ерсной фазы и дисперсионной среды приведена в таблице 16.1. 

Таблица 16.1 — Классификация дисперсных систем по агрегатному 
состоянию дисперсной фазы и дисперсионной среды 

Газ 
 
 

Аэрозоли 

Ж 
 
 
Т 

Ж/Г 
 
 

Т/Г 

Туманы, облака, аэрозоли жидких 
лекарственных препаратов 
 
Дым, пыль, порошки, аэрозоли 
твердых лекарств 
 

Жидкость 
 

Лиозоли 

Г 
 

 

Г/Ж 
 

 

Жидкие пены 
 

, лекарственные 
эмульсии, кремы 

воры (золи), сус-

Ж Ж /Ж Эмульсии: молоко

 
Т 

 
Т/Ж 

 
Коллоидные раст
пензии 
 

Тве

Со

 пены: хлеб, пемза, акти-
ованный уголь 

рдое тело Г Г/Т Твердые
   вир
 

лидозоли 
 
Ж 

 
Ж/Т 

 
Жемчуг, о

 
Т 

 
Т/Т 

пал 
 
Цветные стекла, минералы, сплавы 

 
Согласно современным представлениям, любое твердое тело — 

это высокодисперсная система, так как размеры дефектов кристалли-
ческих решеток соответствуют размерам коллоидных частиц. 
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16.2 Получение и очистка коллоидных растворов 

Для получения коллоидных растворов (золей) используют: 
а) метод диспергирования; 
б) метод конденсации. 
Метод диспергирования — это дробление крупных частиц до

колл
 

го количества электроли-
та-п

нное состояние. 
П ой ии электролит-пептизато ется в ре-
зульт имическо акции, ющей в растворе. 

Пептизация имеет большое логи
рассасывание атеросклеротических бляш очных 
кам исходит д воздействием ле в
ляющихся пептизаторами. 

конденсации — это соединение  или ионов в 
агр лоидной  ди снос ционные методы 
пол исперсны ем дел  хи

В основе химической конденсации ские реакции, 
протекающие с образованием труднорастворимых соединений. 

Например, получение дисперсии рад
няемого для лечения онкологических заболеваний, осуществляется в 
ре ислите но-восстан тель

H[AuCl4] + 3 H2O2 → 2 Au↓ 2

ие протаргола (сил ейс тисептика) воз-
можно в результате кции ионного обм

оидной степени дисперсности. 
Диспергирование можно осуществлять: а) механическим дробле-

нием (шаровые, коллоидные мельницы); б) электрическим распыле-
нием  с в вольтовой дуге (получение золей золота, еребра, платины и 
других металлов); в) действием ультразвука. 

Особым способом диспергирования является метод пептизации, 
то есть дробление свежеприготовленных осадков на отдельные кол-
лоидные частицы при добавлении небольшо

ептизатора в раствор. 
Различают адсорбционную и химическую пептизацию.  При ад-

сорбционной пептизации ионы электролита-пептизатора адсорбиру-
ются на поверхности частиц осадка, сообщая им одноименный элек-
трический заряд и способствуя переходу во взвеше
ри химическ  пептизац р образу

ате х й ре протека
 био ческое значение. Например, 

к, почечных и печене
ней про по карст енных препаратов, яв-

Метод 
егаты кол

 атомов, молекул
и. Конденса степени сп ре т

учения д х сист ятся на мические и физические.  
 лежат химиче

иоактивного золота, приме-

зультате ок ль ови ной реакции: 

+ 8 HCl + 3 O
Получен ьнод твующего ан

реа ена: 

AgNO3 + KI → AgI↓ + KNO3

Кроме того, многие золи образуются как продукты гидролиза солей: 

FeCl3 + 3 H2O  Fe(OH)3↓ + 3 HCl 
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Получение дисперсных систем методом физической конденса-
ции  тем-
пера етода 
заме ся в том, что в истинный раствор до-
бавл

выполняют: а) путем замены растворителя; б) понижением
туры или повышением давления паров и газов. Сущность м
ны растворителя заключает
яют жидкость, в которой растворенное вещество практически не 

растворимо. При понижении температуры или повышении давления 
паров и газов происходит их конденсация. Так в природе образуются 
туманы и облака. 

В организме превалирующим является конденсационный метод. 
Одним из немногих примеров диспергирования является эмульгиро-
вание жиров в кишечнике. 

К методам очистки золей относятся: 
а)  диализ и электродиализ; 
б) ультрафильтрация. 
При помощи диализа и электродиализа происходит очистка зо-

лей от электролитов. Диализ основан на применении мембран, задер-
живающих крупные коллоидные частицы и пропускающих ионы и 
молекулы низкомолекулярных веществ (рисунок 16.2). 

ЗОЛЬЗОЛЬ

мембранамембрана

ВодаВода

диализатдиализат
 

Рисунок 16.2 — Простейший диализатор 
 

Диализ протекает медленно, но он может быть ускорен путем 
пропускания электрического тока через золь, подлежащий очистке. 
Такой процесс получил название электродиализа, а соответствующий 
прибор — электродиализатора (рисунок 16.3). 

РастворительРастворитель РастворитеРастворительльЗольЗоль

 
Рису ор нок 16.3 — Простейший электродиализат
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Ультрафильтрация — это отделение дисперсной фазы от дис-
персионной среды, осуществляемое путем продавливания золя через 
плотные фильтры, непроницаемые для частиц дисперсной фазы. 
Фильтрование обычно проводят под давлением или в вакууме. При-
меняя мембраны с определенной степенью пористости, можно не 
только разделять коллоидные частицы, но и определять их размеры. 
Этим методом впервые были определены размеры целого ряда виру-
сов и бактериофагов. 

ярной массой свыше 50 тыс. — проходят 
толь

за и ультрафильтрации является аппа-
рат , предназначенный для временной замены 
поче

ким раствором 
(рисунок 16.4). Благодаря большой площади мембран (~ 15 000 см2) из 
крови сравнительно быстро (3–4 ч) удаляются «шлаки» — продукты 
обмена и распада тканей (мочевина, креатинин, ионы калия и др.). 
Данный метод лечения называется гемодиализом. 

Процесс ультрафильтрации лежит в основе работы почек. Веще-
ства с молярной массой до 10 тыс. свободно проходят через сито ба-
зальной мембраны, а с мол

ко в ничтожных количествах. 
Примером сочетания диали
«искусственная почка»
к при почечной недостаточности. Аппарат подключают к системе 

кровообращения больного. Кровь под давлением, создаваемым пульси-
рующим насосом («искусственное сердце»), протекает в зазоре между 
двумя мембранами, омываемыми снаружи физиологичес

 
Рисунок 16.4 —  Прибор «Искусственная почка» 

16.3 Строение мицелл лиофобных золей 
Согласно мицеллярной теории, золь состоит из мицелл и интер-

мицеллярной жидкости.  Мицелла — это электронейтральная частица 
дисперсной оем ионов. фазы, окруженная двойным электрическим сл
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Инт

рисунок 16.5): 

ермицеллярная жидкость — это дисперсионная среда, разде-
ляющая мицеллы. 

Основу мицеллы составляют микрокристаллы трудно-растворимого 
вещества, называемые агрегатом. В результате избирательной ад-
сорбции на поверхности агрегата адсорбируются ионы электролита-
стабилизатора. 

Пример. Рассмотрим строение мицеллы золя AgI, образующегося 
в результате реакции (

AgNO3 + KI → AgI + KNO3 

Если в избытке находится AgNO3, то именно он является стабилиза-
тором т. к. сообщает устойчивость коллоидным частицам. Из его ионов 
формируется двойной электрический слой вокруг агрегата (рисунок 16.6): 

AgNO3 → Ag+ + NO3
-

{{[[m m AgIAgI]] n Agn Ag++ (n (n -- x)NOx)NO33
--}}x+x+x x NONO33

--

агрегатагрегат ПОИПОИ ПРИПРИ ПРИПРИ

ядроядро

АдсорбционныйАдсорбционный слойслой

КоллоиднаяКоллоидная частицачастица

мицелламицелла

ДиффузныйДиффузный
слойслой

 
Рисунок 16.5 — Формула мицеллы AgI, стабилизированной 

ионами электролита AgNO3 

 
ПОИ — потенциалопредляющие ионы, адсорбирующиеся на по-

верхности агрегата; 
ПРИ — противоионы, адсорбирующиеся на поверхности ядра; они 

входят как в состав адсорбционного, так и в состав диффузного слоя. 
Коллоидная частица (гранула) — это часть мицеллы, состоящая 

из агрегата и адсорбционного слоя. Заряд гранулы рассчитывают как 
алгебраическую сумму ионов, входящих в ее состав: 

+n - 1(n-х) = +n – n + х = + x 
Пример. Рассмотрим строение мицеллы золя AgI, образующегося 

в результате реакции: 
AgNO3 + KI → AgI + KNO3, 

протекающей при избытке KI.  В данном случае электролитом-
стабилизатором является КI, диссоциирующий на ионы по уравнению: 
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KI → K+ + I-

Из ионов К+  и I  формируется двойной электрический слой во-
круг агрегата (рисунок 16.6). 

-

{{[[m m AgIAgI]] n In I-- (n (n -- x)x) КК++}}xx-- x x КК++

агрегатагрегат ПОИПОИ ПРИПРИ ПРИПРИ

ядроядро

АдсорбционныйАдсорбционный слойслой

КоллоиднаяКоллоидная части ачастицац

ДиффуДиффу
слойслой

мицелламицелла

зныйзный

  
 
Заряд коллоидной частицы равен: 

- n + 1(n-x) = - n + n – x = - x. 
Образование двойного электрического слоя (ДЭС) приводит к 

тому, что на поверхности раздела адсорбционного и диффузного слоя 
появляется электрический потенциал, называемый электрокинетиче-
ским (дзета) потенциалом (ξ). ξ-потенциал служит мерой устойчиво-
сти коллоидных частиц, а так же мерой размеров межклеточных про-
странств

16.4 Физические 

рии: 

Броуновское дв е движение частиц 
дисперсной

самопроизвольный процесс выравнивания кон-
центраций частиц по ультате броуновско-

т

 
Рисунок 16.6 — Формула мицеллы AgI, стабилизированной 

ионами электролита КI

 in vivo. 

свойства золей 

Физические свойства коллоидных растворов можно разделить на 
три основных катего

а) молекулярно-кинетические свойства; 
б) электрокинетические свойства; 
в) оптические свойства. 
К важнейшим молекулярно-кинетическим свойствам относят-

ся  броуновское движение, диффузия и седиментация. 
ижение — это хаотическо

 фазы под воздействием ударов молекул дисперсионной 
среды (рисунок 16.7). 

Диффузия — это 
 всему объему раствора в рез

го движения. Харак еристикой диффузии является ее коэффициент D, 
зависящий от размеров частиц (r) и вязкости среды (η) (формула 16.1): 
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D =D =
66ππη

RTRT
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где 
D — коэффициент диффузии, м2/с; 
r — размер частиц дисперсной системы, м; 
η — вязкость дисперсионной среды, Н·с/м2; 
NA — постоянная Авогадро, равная 6,02·1023 моль-1; 
R — универсальная газовая постоянная, равная 8,314 Дж/моль·К; 
T — температура, К; 
π = 3,141592654. 

(16.1) 

 
Рисунок 16.7 — Траектория броуновского движения 

коллоидной частицы 
 

Седиментация — это оседание 
твием силы тяжести. Седиментац

частиц дисперсной фазы под 
дейс ии противостоит броуновское 
движ

 равновесие характеризуется постепенным 
увел зы от верхних слоев к 
ниж

ение, что приводит к установлению седиментационного равно-
весия. Седиментационное

ичением концентрации дисперсной фа
ним (рисунок 16.8). 

 
Рисунок 16.8 — Распределение частиц дисперсной фазы в золе 



Определение скорости оседания положено в основу седимента-
ционного анализа. Он широко используется для качественной о
состояния эритроцитов. Определение скор сти оседания эритроцитов 
СОЭ ный диагностический тест. 

и называются процессы, про-
тека лектрического поля.  К 
важн сятся электрофорез и 
элек

прав  
элек сительно неподвижной дисперсионной сре-
ды.  открыт Ф. Рейсом в 1807 г. Скорость движения 
частиц к электродам (u) связана с напряженностью электрического 
поля (Е) уравнением Смолуховского (формула 16.2): 

ценки 
о

 — важ
Электрокинетическими явлениям
ющие в золях под воздействием внешнего э
ейшим электрокинетическим явлениям отно
троосмос. 
Электрофорез (электро... и греч. phoresis — несение) — это на-

ллоидных частиц под действием внешнеголенное движение ко
отнотрического поля 

Электрофорез был

uu == ξξ
εεEE
kkππηη  

где 
u — скорость движения частиц дисперсной фазы,м/с; 
η — вязкость среды, Н·с/м2; 
ε — от ы; 
Е — напряженностью  (градиент потенциала); 
ξ — электрокинетический потенциал, В; 

ни. Так, в электрофореграммах белков сыво-
ротки крови при различных патологических состояниях наблюдаются 
резкие изменения, специфичные для каждого заболевания. 

Электрофорез клеточных частиц представляет особый интерес 
для гематологии и иммунологии. Все клетки позвоночных животных 
имеют отрицательный заряд. Каждый тип клеток характеризуется 
вполне определенным значением электрокинетического потенциала. 
В 50-х гг. XX в. было обнаружено различие ξ-потенциала опухолевых 
клеток в зависимости от штамма и возраста клетки. Электрофорез 
клеток нашел применение для оценки клеточ  иммунитета у онко-
логиче

(16.2) 

носительная диэлектрическая проницаемость сред
 электрического поля

π = 3,141592654. 
Электрофорез широко применяется в медицине и биологии, т. к. 

коллоидные частицы белков, бактерии и вирусы несут заряд и спо-
собны двигаться в электрическом поле к катоду или аноду с опреде-
ленной скоростью.  Метод применяется в медицине для диагностики и 
контроля за ходом болез

ного
ских больных. 
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Введение лекарственных веществ методом электрофореза имеет ряд 
преимуществ по сравнению с обычными способами их использования: 

• лекарственное вещество поступает в виде ионов, что повышает 
его фармакологическую активность; 

• образование «кожного депо» увеличивает продолжительность 
действия лекарственного средства; 

• высокая концентрация лекарственного вещества создается не-
посредственно в патологическом очаге; 

Электроосмос — это движение дисперсионной среды относи-
тельно неподвижной дисперсной фазы через полупроницаемую
брану во внешнем электрическом поле В медицине электроосмос 
применяется для очистки лечебных сывороток. 

бусловлены 
тем, астиц сопоставимы с длиной волны 
види  через 
золь

• не раздражается слизистая оболочка желудочно-кишечного тракта; 
• обеспечивается возможность одновременного введения не-

скольких (с разных полюсов) лекарственных веществ. 
Лекарственный электрофорез находит широкое применение при 

лечении заболеваний сердечнососудистой системы, в онкологической 
практике, при лечении туберкулеза.  

 мем-
.  

Особые оптические свойства дисперсных систем о
 что размеры коллоидных ч
мого света. Это приводит к рассеянию света, проходящего
 (рисунок 16.9).  

  
Рисунок 16.9. — Рассеяние света, проходящего через золь 

 
Если луч света направить на коллоидный раствор сбоку, то его 

путь будет обнаруживаться на темном фоне в виде светящегося кону-
са, называемого конусом Тиндаля (рисунок 16.10). 

 
Рисунок 16.10 — Конус Тиндаля 
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Основанные на эффекте Тиндаля методы определения размера и 
концентрации коллоидных частиц (ультрамикроскопия и нефеломет-
рия)

яя и фиолетовая часть спектра) 
расс

а. 

створов. Коагуляция 

 
ной устойчивости золей происходит их коагуляция. 

Коагуляция — это процесс объединения коллоидных частиц в 
более крупные агрегаты вследствие полной или частичной потери 
электрических зарядов. С точки зрения термодинамика, коагуляция 
ротекае перейти 
 состояние

• механическое воздействие; 
• добавление электролитов. 
Наибольшее практическое значение имеет коагуляция золей 

электролитами. Коагуляция электролитами протекает в живом орга-
низме, т.к. коллоидные растворы клеток находятся в соприкосновении 
с электролитами, содержащимися в биологических жидкостях. 

Коагуляцию золей вызывают все сильные электролиты при уве-
личении их концент го значения, назы-

 широко применяются в научных исследованиях и промышлен-
ной практике.  Короткие волны (син

еиваются сильнее, чем длинные (желто-красная часть спектра). 
Этим объясняется голубой цвет неб

16.5 Устойчивость коллоидных ра

Под устойчивостью дисперсной системы понимают постоян-
ство во времени ее состояния и свойств. Различают два вида колло-
идной устойчивости: 

• кинетическую (седиментационную); 
• агрегативную. 
Причиной кинетической устойчивости является броуновское 

движение, которое противодействует оседанию частиц под действием 
силы тяжести. 

Агрегативная устойчивость золей обусловлена наличием двой-
ного электрического слоя у коллоидных частиц, что препятствуют их 
слипанию при столкновении.  Другими словами, наличие одноимен-
ных зарядов у коллоидных частиц приводит к их отталкиванию друг 
от друга и повышению устойчивости золя. При нарушении агрегатив-

п
в

т самопроизвольно вследствие стремления системы 
 с более низкой свободной энергией.  

Коагуляцию может вызывать целый ряд факторов: 
• изменение температуры; 
• увеличение концентрации дисперсной фазы; 

рации в растворе до некоторо
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ваемого порогом коагуляции.  Порог коагуляции (γ) — это мини-
мальное количество электролита, которое надо добавить к 1 л золя, 
чтобы вызвать начало коагуляции. 

Порог коагуляции рассчитывается по уравнению (формула 16.3): 
сс ●●VV

γγ ==
VV33 , 

в описывается правилом 
Шул заряд

порц

улирующую спо-
собн

 

 не существует. Ча-
ще в сняют уменьшени-
ем за льтате сжатия диффузного слоя. 

 

где 
γ — порог коагуляции (моль/л); 
с — концентрация электролита (моль/л); 
V — объем раствора электролита (л); 
V  — объем золя (3 л). 
Коагулирующие действие электролито
ьце-Гарди: коагуляцию вызывают ионы,  которых проти-

воположен заряду гранулы. Коагулирующая способность тем больше, 
чем выше заряд иона-коагулятора. 

Дерягин и Ландау показали, что порог коагуляции золя обратно про-
ионален заряду иона-коагулятора, возведенному в шестую степень: 

 
 
 

Правило Шульце-Гарди носит приблизительный характер, так 
как не учитывает влияние ионных радиусов на коаг

 730 : 11 : 1 730 : 11 : 1γγI I :   :   γγII II :   :   γγIIIIII ==
11 11 11

1166 2266 3366
:: :: ==

ость ионов. 
Ионы с одинаковыми зарядами, но различными ионными радиу-

сами, образуют лиотропные ряды: 
Li+ > Na+ > K+ > Rb+ > Cs+

Увеличение коагулирующей способности ионов
 

Единой теории коагуляции золей электролитами
электролитов объясего коагулирующие действие 

ряда коллоидных частиц в резу

Сжатие диффузного слоя можно представить схемой: 
 

{{[[mAgImAgI] ] nInI--(n(n--хх) K) K++}}хх-- ххKK++ NaNa++

NaNa++

NaNa++
 {{[[mAgImAgI] ] nInI-- nKnK++}}00

(16.3) 
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Процесс коагуляции золя характеризуется определенной величиной 
скорости коагуляции, которую можно определить как изменение числа 
коллоидных частиц в единице объема за единицу времени (рисунок 16.11). 

С
ко

С AA

ро
ко
ро
с ст
ьть
ко
аг
ул
яц
ии

ко
аг
ул
яц
и

рая с
о 

начения; этот отрезок кинетической кривой соответствует периоду 
ыстрой коагуляции (ζ-потенциал равен нулю).    

При коагуляции золя смесью электролитов можно наблюдать: 

тагонизма — ослабление коагулирующего действия 
одно

иление коагулирующего действия 
одного иона в присутс

При введении лека дует убедиться, что эти 
ионы не являю епарат может 
инициировать вредный для организма  процесс. 

бла-
дает высоким  в 
медицин сердца) 
связано с проблемой коагуляции крови. 

Коагуляция может происходить при смешении золей с различ-
ными знаками заряда их частиц (взаимная коагуляция). Такой тип 
коагуляции применяется в санитарно-гигиенической практике при 
очистке воды от взвешенных коллоидных частиц.  

и ББ BB

0 0 ВВ30 30 мВмВ
OO

КонцентрацияКонцентрация электролитаэлектролита  
Рисунок 16.11 — Кинетическая кривая коагуляции 

 
Отрезок ОА отвечает периоду скрытой коагуляции, при которой золь 

сохраняет свою устойчивость. В точке А начинается явная коагуляция, кото-
оответствует уменьшению ξ-потенциала коллоидных частиц до 30 мВ. 
На участке БВ скорость коагуляции достигает максимальног

з
б

а) явление аддитивности — суммирование коагулирующего дей-
ствия ионов; 

б) явление ан
го иона в присутствии другого; 
в) явление синергизма — ус

твии другого. 
рственной смеси солей сле

тся синергистами. В противном случае, пр
коагуляционный

При введении в организм электролита, надо учитывать не только 
его концентрацию, но и заряд ионов.  Так, физиологический раствор 
NaCl нельзя заменить изотоничным раствором MgCl2, т.к. Mg2+ о

 коагулирующим действием. Решение многих проблем
е (протезирование кровеносных сосудов и клапанов 
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ЛЕКЦИЯ 17 
РАСТВОРЫ ВМС 

План 

17.1 Общая характеристика ВМС. 
17.2 Набухание и растворение ВМС. 
17.3 Полиэлектролиты. 
17.4 Коллоидная защита.  

17.1 Общая характеристика ВМС 

Высок ают веще-
тва, имеющие молекулярную массу от 10 тысяч до нескольких мил-
лион

ные 

убок, флаконов и бутылочек, описывается уравнением: 

2 2 n

олучения искусственных во-
локо

омолекулярными соединениями (ВМС) назыв
с

ов. Длина макромолекулы в вытянутом состоянии составляет 
около 1 000 нм.  К природным ВМС (биополимерам) относятся крах-
мал, целлюлоза, декстраны, нуклеиновые кислоты, белки и натураль-

каучуки.  Синтетические полимеры являются продуктами реакций 
полимеризации и поликонденсации. 

Реакции полимеризации 
1. Получение полиэтилена, применяемого в медицине для изготовле-

ния пленок, тр
n CH2=CH2 → [–CH –CH –] , 

где 
n — это степень полимеризации. 
2. Получение тефлона, применяемого в медицине для изготовле-

ния протезов сердечного клапана и кровеносных сосудов, протекает в 
соответствии с уравнением: 

n CF2=CF2 → [–CF2–CF2–]n 

Реакции поликонденсации 
Найлон — продукт поликонденсации адипиновой кислоты с гек-

саметилендиамином используется для п
н и шовного материала в хирургии.  Получение найлона описыва-

ется уравнением: 
n HOOC(CH2)4COOH+n H2N(CH2)6NH2 → [-CO-(CH2)4-CO-NH-

(CH2)6-NH-]n+n H2O 
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К  

1. По конфигураци т: 
а) линейные (желатин, натуральный каучук); 

лассификация ВМС

и цепи ВМС различаю

 
б) разветвленные (крахмал, гликоген); 

 
в) пространственные (фенолформальдегидные смолы); 

 
г) сшитые (резина). 

SS

SS

лимерные цепи которых состоят только 
из атомов углерода;  полимериза-
ции (например, тефл

б) гетероцепные  углерод, но и 
гете

рсные ВМС, состоящие из молекул, имеющих 
один

 
 
2. По элементному составу ВМС различают: 
а) гомоцепные ВМС, по

они являются продуктами реакций
он); 
 ВМС содержащие в цепи не только

роатомы (N, S и другие); их получают реакцией поликонденсации 
(например, найлон). 

3. По значению молярной массы ВМС различают: 
а) монодиспе
аковую молярную массу (например, гемоглобин и некоторые 

другие белки); 
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б) полидисперсные В ул различной массы 
(ДНК, фибриллярные белки, каучуки). Для них рассчитывается сред-
неар : 

                                        

МС, состоящие из молек

ифметическая молярная масса (формула 17.1)

...
...

21

221

++
++

=
nn

M 1                                   (17.1) 

где 
лидисперсного полимера; 

n1 и n2 — число молекул с молярной массой М1 и М2 соотвественно.  
Молекулы ВМС обладают рядом специфических свойств, среди 

которых наиболее важными являются: гибкость цепей, наличие проч-
ных межмолекулярных связей. 

17.2 Набухание и растворение ВМС 

ВМС могут образовывать как истинные, так и коллоидные рас-
творы. Истинные растворы образуются при растворении полярного 
полимера в полярном растворителе (белок в воде) или неполярного 
полимера в неполярном растворителе (каучук в бензоле). 

Растворению полимеров предшествует их набухание. Набухание 
ВМС  объема и массы полимера вследствие одно-
сторонней диффузии низкомолекулярного растворителя в высокомо-
лекулярное вещество (рисунок 17.1). Диффузия молекул ВМС в рас-
творитель не протекает из-за их низкой подвижности, обусловленной 
большой молярной массой и наличием межмолекулярных сил. 

MnMn

М1 и М2 — молярные массы молекул по

 — это увеличение

НМРНМР

ВМСВМС ВМСВМС

НМРНМР

VVoo

VV

ужит степень набухания полимера(α), рас-
счит

 
Рисунок 17.1 — Набухание полимера 

 

Мерой набухания сл
ываемая либо по изменению массы, либо по изменению объема 

полимера (формула 17.2, 17.3): 

αα ==
oom m -- mm

mmoo , 
где 
mo и m — начальная и конечная масса полимера; 

(17.3) 
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αα ==
V V -- VVoo

VVoo , 
(17.4) 

где 
й и конечный объем 

Различают ограниченное и неограниченное набухание. Ограни-
ченн  (желатин в холодной воде) приводит к образова-
нию
твер

абухания. 

Vo и V — начальны полимера. 

ое набухание
 геля. Гель — это состояние, являющееся промежуточным между 
дым и жидким состоянием вещества. Неограниченное набуха-

ние (желатин в горячей воде) завершается образованием истинного 
раствора. На рисунке 17.2 представлены кинетические кривые огра-
ниченного и неограниченного н
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Рисунок 17.2 — Кинетические кривые набухания 

 
На процесс набухания влияют многие факторы: 
• природа ВМС и природа растворителя; их воздействие на сте-

пень набухания описывается правилом: «Подобное растворяется в 
подобном»; 

• конфигурация цепи полимера; линейные и разветвленные ВМС 
набухают лучше, чем пространственные и сшитые;

• кислотность ); 
 температура епень набухания, 

так к

еских процессов набухание играет 
большую роль: рост организма, сокращение мышц, тканевый обмен. 
К набуханию способны кожа, ткани мозга, стекловидное тело
Степень набухания меняется при патологических процессах: ожог, 
воспаление, травма. Старение человека сопровождается уменьшением 
спос

 
 среды (только у амфотерных полиэлектролитов
: при нагревании увеличивается ст•

ак возрастает скорость диффузии низкомолекулярного раствори-
теля в полимер. 

В механизме физиологич

 глаза.  

обности тканей организма к набуханию. 



Растворы ВМС и коллоидные растворы существенно отличаются
друг от друга, однако, существует и некот рая общность их св
обусловленная близкими значениями длины молекул полимера и 
диаметра коллоидных частиц золей. Сравнительная характеристика 
свой  17.1. 

 
ойств, о

ств растворов ВМС и золей представлена в таблице

Таблица 17.1 — Сравнительная характеристика свойств растворов 
ВМС и золей 

Растворы ВМС Золи 
Устойчивы, образуются самопроизвольно Не устойчивы, образуются не самопроизвольно 
Гомогенные Микрогетерогенные 
Концентрация 10–15 % Концентрация менее 1 % 
Устойчивость обусловлена эффектом 
сольватации Устойчивость обусловлена наличием ДЭС 

Набухают и могут растворяться Не набухают и не растворяются 
При боковом освещении дают размытый 
конус Тиндаля Образуют четкий конус Тиндаля 

17.3 Полиэлектролиты 

Полиэлектролиты — это ВМС, содержащие ионогенные груп-
пы. По характеру ионогенных групп полимеры делятся на три вида. 

1. Поли тные ионо-
генные К ним относятся 
карб

электролиты кислотного типа содержат кисло
 группы, являющиеся донорами протонов. 

оксильные и сульфогруппы: 

 – СOO- + H+–СООН 
–SO3Н  –SO3  + H

-
генн

- +

Примерами полиэлектролитов данного типа являются раствори-
мый крахмал и гуммиарабик. 

2. Полиэлектролиты основного типа содержат основные ионо
ые группы, являющиеся акцепторами протонов. К ним относятся 

аминогруппа, присоединяющая протон и превращающаяся в катион 
аммония: 

–NH2 + H+  –NH3
+

3. Амфотерные полиэлектролиты (полиамфолиты) — это 
ВМС, содержащие и кислотные, и основные группы. Важнейшими из 
них являются белки. Кислотно-основное равновесие в растворах бел-
ков можно представить схемой: 
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HH22N N –– R R –– COOHCOOH

++HH33N N –– R R –– COOCOO--

-- ++

+ OH+ OH-- + H+ H++

HH N N –– R R –– COOCOO HH N N –– R R –– COOCOOHH22 33
АнионнаяАнионная КатионнаяКатионная
формаформа формаформа

 
Особы  белка является его изоэлектрическое состоя-

н б
р жно считать, чтов изо стоянии белок су-
щ н

H3N – R
Э  рН рас-

т  ском со-
стоянии. Для большинства белков рI изменяется в диапазоне 4,5–6,0 
(таб

Табл

м состоянием
ие, в котором суммарный заряд елковой молекулы равен нулю. Уп-
ощенно мо электрическом со
ествует в виде биполяр ого иона

+

: 
 – COO-. 

Изоэлектрическая точка (И
вора, при котором полиамфолит

Т или pI) — это значение
находится в изоэлектриче

лица 17.2). 

ица 17.2 — Изоэлектрические точки некоторых белков 
Белок ИЭТ 

Сывороточный альбумин 4,9 
Гемоглобин 6,7 
Рибонуклеаза 9,5 
Цитохромы С 10,7 

 
В ИЭТ белки им ства, что объясняется 

особой конфигурацие ные конфигурации белко-
вой 

еют специфические св
й их молекул. Возмож

ой

молекулы представлены на следующей схеме: 

ИЭТИЭТ

МолекулаМолекула свернутасвернута вв
спиральспираль

рНрН < < ИЭТИЭТ рНрН > > ИЭТИЭТ

МолекулаМолекула
линейналинейна

МолекулаМолекула

NHNH33
++ NHNH22

COOCOO--COOHCOOH

линейналинейна

NHNH33
++ NHNH22

COOCOO--COCO

 

OHOH
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В изоэлектрическом состоянии белковая молекула имеет конфигу-
рацию α-спирали, что соответствует ее состоянию при физиологических 
значениях рН. При увеличении кислотности среды (рН < ИЭТ) молеку-
ла приобретает линейную конфигурацию вследствие отталкивания по-
ложительно заряженных катионов аммония. При увеличении щелочно-
сти среды (рН > ИЭТ) молекула также становится линейной в результа-
те отталкивания отрицательно заряженных карбоксилат-ионов. 

Методы экспериментального определения ИЭТ белков 

1. Путем измерения степени набухания белков в растворах с 
различной кислотностью. В ИЭТ степень набухания белка мини-
мальна (рисунок 17.3). 

ИЭТИЭТ
рНрНС

т
С
т е
пе
н

еп
ен
ь

ияия

Рисунок 17.3 — Влияние кислотности среды 
на степень набухания полиамфолит

ь
на
бу
ха
н

на
бу
ха
н

 

а 
 
2. Путем измерения степени коагуляции белка в растворах с 

различной кислотностью.  В ИЭТ степень коагуляции максимальна 
(рисунок 17.4). 

рНрНС
те
пе
нь

С
те
пе
нь
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Рисунок 17.4 — Влияние кислотности среды на степень 
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Важнейшими факторами, вызывающими коагуляцию белка и 
других ВМС являются: 

• добавление электролитов (высаливание); 
• добавление нерастворителей — жидкостей, в которых полимер 

практически не растворим. 
Коагулирующее действие, как электролитов, так и нерастворите-

лей обусловлено их десольватирующем действием; они связывают 
молекулы растворителя, уменьшая, тем самым, плотность сольватной 
оболо

унок 17.5). 

чки вокруг молекул ВМС. 
3. Путем измерения электрофоретической подвижности бел-

ков (u) в растворах с различной кислотностью. В ИЭТ электрофо-
ретическая подвижность белков равна нулю, так как их молекулы 
электронейтральны (рис

uu
мкммкм

минмин
pHpH

ИЭТИЭТ
00

КК анодуаноду

КК катодукатоду

 
Рисунок 17.5 — ности белков 

и других полиамфолитов 

 белков на фракции. 

17.4 Коллоидная защита 

Коллоидная защита — это повышение порога коагуляции гид-
рофобных золей в присутствии поверхностно-активных веществ и 
высокомолекулярных соединений. Механизм их защитного действия 
состоит в том, что адсорбируясь на поверхности частиц дисперсной 
фазы, молекулы ПАВ и ВМС превращают лиофобные системы в лио-
фильные. Образовавшиеся частицы становятся устойчивыми к коагу-
ляции вследствие эффекта сольватации.  

Мерой защитного действия ВМС является «золотое» число — 
это миним ля защи-

 Кривая электрофоретической подвиж

 
Электрофорез используют не только для определения ИЭТ, но и 

для разделения смесей

альная масса (мг) сухого полимера, необходимая д
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ты 1
). 

Табл
Золотые числа полимеров (мг) 

0 мл золя золота от коагуляции при добавлении 1 мл 10 % рас-
твора NaCl (таблица 17.3

ица 17.3 — Золотые числа некоторых полимеров (мг) 
Полимеры 

Желатин 
Гемоглобин 
Казеин 
Крахмал 

0,008 
0,05 
0,01 
25 

 
Измерение «золотого» числа спинномозговой жидкости исполь-

зуется как важный диагностический тест; оно существенно отличает-
ся от нормы при менингите и некоторых других  заболеваниях. 

Кроме «золотых», для количественной оценки защитного дейст-
вия ВМС используют «рубиновые», «серебряные», «железные» и дру-
гие числа. 

Коллоидная защита играет важную роль в жизнедеятельности ор-
ганизма. Например, белки крови стабилизируют дисперсии жиров, 
холестерина и малорастворимых солей кальция, предупреждая их вы-
деление на стенках кровеносных сосудов.  

При пониженной защитной функции белков возникает целый ряд 
заболеваний: подагра, атеросклероз, кальциноз, образование почеч-
ных и печеночных камней. Изучение коллоидной защиты имеет 
большое -
ной по-
дагр  и образовании по й. 

ышленности защитные свойства ВМС 
испо онцентрированных золей серебра, рту-
ти, з

 значение для понимания процессов нормального роста кост
ткани, патологичес  атеросклерозе, кого отложения солей при

чечных и желчных камнее
Способность крови удерживать в растворенном состоянии боль-

шое количество газов (О2 и СО2) также обусловлена защитным дейст-
вием белков. 

В фармацевтической пром
льзуются для получения к
олота и их радиоактивных изотопов. Например, лекарственный 

препарат колларгол — это коллоидный раствор, содержащий 70 % 
высокодисперсного металлического серебра, стабилизированного 
гидролизатами белков. 
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