Eksāmena biļešu jautājumi MF studentiem. 
"Vispārīgā Medicīniskā Ķīmija" 26 + 51 h I sem.

1. Sistēmas entalpija. Vielas rašanās un sadegšanas siltums. 
Pārtikas produktu raksturošana ar to sadegšanas siltumiem.

2. Ķīmiskas reakcijas siltumefekta atrašana, izmantojot vielu rašanās un 










sadegšanas siltumus.

3. Patvaļīgi un nepatvaļīgi procesi. Procesa patvaļīguma kritērijs. 



Sistēmas entropija, tās sakars ar sistēmas stavokļa varbūtību.

4. Sistēmas Gibsa enerģija. 


Gibsa enerģijas izmaiņa kā ķīmiskās reakcijas iespējamības kritērijs.

5. Gibsa enerģijas izmaiņa kā sistēmas līdzsvara kritērijs.

6. 1. un 2. termodinamikas likumu realizācija dzīvos organismos. 




Tādu reakciju realizācija, kurās pieaug Gibsa enerģija.

7. Brīvās enerģijas un entropijas maiņa dzīvās sistēmās. 
Stacionārais stāvoklis, tā kopīgās un atšķirīgās iezīmes ar līdzsvara stāvokli.

8. Ķīmiskā līdzsvara pamatpazīmes. Līdzsvara konstantes izvedums.

9. Le Šateljē princips. Temperatūras, spiediena un koncentrācijas ietekme uz līdzsvaru.

10. Līdzsvars heterogēnās sistēmās. Mazšķīstošo vielu šķīdības reizinājums, 



tā izmantošana, lai paredzētu nogulšņu rašanos vai izšķīšanu.

11. Reakcijas ātrums, to ietekmējošie faktori. Aktīvo masu likums. 




Ātruma konstante. Reakcijas kārta (ar piemēriem).

12. Temperatūras ietekme uz reakcijas ātrumu. 




Van’t Hofa temperatūras koeficients. Aktivācijas teorija.

13. Molekulu sadalījums pa enerģijām. Aktīvo molekulu skaita atrašana. 







Maksvela – Bolcmaņa vienādojums.

14. Reakcijas enerģētiskā diagramma. Aktivācijas enerģija, Areniusa vienādojums.

15. Aktivācijas enerģijas eksperimentāla noteikšana.

16. Katalizatora ietekme uz aktivācijas enerģiju. Katalīzes veidi. Homogēnā katalīze.

17. Heterogēnā katalīze. Aktīvie centri. Autokatalīze.

18. Salikto reakciju veidi. Ķēdes un konkurējošās reakcijas.

19. Fermentatīvās katalīzes īpatnības. 






Fermentu uzbūve, atslēgas – slēdzenes princips.

20. Fermatīvas reakcijas ātruma atkarība no substrāta koncentrācijas. 






Mihaelisa – Mentenas vienādojums, tā analīze.

21. Mihaelisa – Mentenas vienādojuma konstanšu grafiska noteikšana.

22. Fermentatīvo reakciju inhibēšanas veidi. 


KM un Vmax izmaiņas konkurentajā un nekonkurentajā inhibēšanā.

23. Šķīdumu koligatīvās īpašības. Šķīdinātāja piesātināta tvaika spiediena po 


pazeminājums (p = po - p virs šķīduma, tā cēloņi. 1. Raula likums.

24. Šķīduma sasalšanas un vārīšanās temperatūras izmaiņa, 





salīdzinot ar tīru šķīdinātāju. 
2. Raula likums.

25. Osmoze, tās cēloņi. Osmotiskais spiediens( = ?, tā mērīšana. Van’t Hofa likums.

26. Izotoniski, hipertoniski, hipotoniski šķīdumi, to lietošana medicīnā. 








Šūnas stāvoklis šajos šķīdumos.

27. Elektrolītu šķīdumu atkāpes no Raula un Van’t Hofa likumiem. 




Izotoniskais koeficients, tā sakarība ar disociācijas pakāpi.

28. Krioskopijas izmantošana vielas koncentrācijas, molmasas, disociācijas pakāpes 






un osmotiskā spiediena noteikšanai.

29. Stiprie un vājie elektrolīti. Disociācijas pakāpe un konstante. 








Ostvalda atšķaidījuma likums.

30. Stipro elektrolītu teorija. Jonu spēks un jonu aktivitāte.

31. Ūdens disociācijas konstante, ūdens jonu reizinājums. pH un pOH. 




pH aprēķināšana stipru un vāju skābju un bāzu šķīdumiem.

32. Protolītiskā teorija. Protolītiskais pāris. 


      Skābju un bāzu klasifikācija (ar piemēriem). Protolītiskās reakcijas.

33. pH indikatoru teorija, krāsas maiņas intervāla izvedums.

34. Sāļu hidrolīze. 

35. Kādas vielas var noteikt, titrējot ar skābi, kādas – ar sārmu? 







Titrēšanas līknes, indikatora izvēle.

36. Buferšķīdumi, to sastāvs. pH aprēķināšanas vienādojuma izvedums. 







Buferšķīduma pH ietekmējošie faktori.

37. Buferkapacitāte , tās aprēķināšana, ietekmējošie faktori.

38. Pamatot pH nemainību, pievienojot stipru skābi un sārmu acetāta un 




fosfāta (hidrogēnkarbonāta, amonija) buferšķīdumiem.

39. Asins bufersistēmas. 
Hemoglobīna un hidrogēnkarbonāta kopējais fizioloģiskais darbības mehānisms.

40. Asins pH. Hendersona – Haselbaha vienādojums. Asins sārmu rezerve. 










Acidoze un alkaloze.

41. Elektrodu iedalījums pec lietošanas veida. 1 veida elektrods, 


tā potenciāla rašanās, elektroķīmiskā reakcija, potenciāla aprēķināšana.

42. Ūdeņraža elektrods : uzbūve, elektroķīmiskā reakcija, potenciāls, 







izmantošana pH noteikšanai un citur.

43. II veida elektrods. Sudraba – sudraba hlorīda elektroda uzbūve, 



jonu līdzsvari, elektroķīmiskā reakcija, potenciāla izteiksme.

44. Redokssistēma, tās oksidētā un reducētā forma. 



Redokselektrods, tā potenciāla rašanās, potenciāla izteiksme.

45. Redoksnormālpotenciāls, tā izmantošana reakcijas virziena noteikšanai.

46. Stikla elektroda uzbūve, potenciāla rašanās, izmantošana pH noteikšanai.

47. Membrānas potenciāla rašanās un noteikšana.

48. Difūzijas potenciāla rašanās un aprēķināšana.

49. Potenciometriskās titrēšanas līknes gaita, titrējot stipru un vāju skābi ar sārmu 











(vai otrādi).

50. Gaismas absorbcija vielās, tās cēloņi. 




Vielas absorbcijas spektrs, koncentrācijas ietekme uz to.

51. Vielas koncentrācijas noteikšana, izmantojot šķīdumu optisko blīvumu. 








Bugēra-Lamberta-Bēra likums.

52. Kovalentās saites rašanās pēc apmaiņas un donorakceptoru mehānisma.

53. Orbitāļu hibridizācija, sp, sp2, sp3 , sp3d2 hibridizācijas piemēri. 







Hibrīdorbitāļu telpiskais izvietojums.

54. Saites polaritāte. Molekulas dipolmoments. Molekulas polarizācija. 

55. ŪdeņraŽa saite, tās rašanās, īpašības. Ūdens H2O struktūra. 

56. Starpmolekulārā iedarbība. Orientācijas, indukcijas un dispersijas spēki, 
to rašanās. Hidrofobā saite. 

57. Kompleksie savienojumi, to uzbūve, sastāvs un nomenklatūra.

58. Saišu daba kompleksajos savienojumos. 





Komplekso savienojumu stabilitāte šķīdumos. 

59. Komplekso savienojumu noārdīšana. Komplekso savienojumu galvenie tipi. 

60. Helātu tipa savienojumi, to nozīme organismā. Kompleksonometrija 






(Ca2+ kompleksonometriska noteikšana). 

61. Galvenie septiņi organisko vielu veidojošie elementi, nosauciet un raksturojiet! 
Raksturojiet to ātomu uzbūvi un spēju veidot: kovalento (donoro akceptoru), jonu, ūdeņraža, hidrofobo un Van der Wallsa saiti.. 

58. Jona absolūtais ātrums, jona kustīgums. Faktori, kas ietekmē jona kustīgumu.

59. Šķīdumu īpatnējā elektrovadītspēja, tās sakars ar īpatnējo pretestību. 
Stipru un vāju elektrolītu īpatnējās elektrovadītspējas atkarība no koncentrācijas.

61. Elektrolīta ekvivalentā elektrovadītspēja, 


tās atkarība no šķīduma koncentrācijas stipriem un vājiem elektrolītiem. 



Vāja elektrolīta disociācijas pakāpes un konstantes noteikšana.

62. Līdzstrāvas un maiņstrāvas vadīšana audos. Katoda un anoda fizioloģiskā 




iedarbība. Preparātu ievadīšana šūnās ar strāvas palīdzību.

63. Konduktometriskā titrēšana. Titrēšanas līkne, titrējot 



a) stipru, b) vāju, c) stipras un vājas skābes maisījumu ar sārmu.

Eksāmena biļešu uzdevumu paraugi.

1. 700 mL šķīduma satur 2,5 g HCl, ( = 92% Aprēķināt pH ! 


Atbilde : pH=1,05

2. Ba(OH)2 šķīduma pH ir 13,5. Aprēķināt šķīduma molāro, normālo un w% koncentrāciju, ja (=89% ; bet ( = 1,02 g/mL. 


Atbilde : CM=0,18 mol/L; CN=0,36 ekv-mol/L; w%=3,02 %

3. Aprēķināt 3 % etiķskābes šķīduma pH, ja KCH3COOH=1,8.10–5, ( = 1 g/mL. 


Atbilde : pH=2,53

4. Sērskābes šķīduma pH ir 0,7; ( = 0,86. Aprēķināt šķīduma osmotisko spiedienu pie 37 °C. Atbilde : ( = 813 kPa.

5. HI šķīduma osmotiskais spiediens pie 27 °C ir 650 kPa. Aprēķināt šķīduma pH un w%, ja ( = 0,79; ( = 1,02 g/mL. Atbilde : pH=0,94; w% = 1,83 %

6. Pie kādas temperatūras vārās un pie kādas sasalst 7 % NaBr šķīdums, ja ( = 92 %; 
( = 1,04 g/mL; Kkr = 1,86; Keb = 0,52; CM = Cm. 
Atbilde : tvirš=100,71° C; tsas=2,52° C.

7. Aprēķināt glikozes šķīduma w%, ja tas sasalst pie –1,47 °C. Kkr = 1,86; 
( = 1,05 g/mL; CM = Cm. Atbilde : w% = 13,5 % 
8. Cik mL 0,1 N NH4OH un cik mL 0,2 N NH4Cl nepieciešams, lai pagatavotu 
500 mL buferšķīduma ar pH = 9,5 ? KNH4OH = 1,8.10–5. Aprēķināt, kādu buferkapacitāti uzrādīs pagatavotais šķīdums, tam pievienojot 10 mL 0,5 N HCl. 
Atbilde : VNH4OH = 388 mL, VNH4Cl = 112 mL, CN = 0,067 ekv-mol/L.

9. Pie 200 mL 0,3 N HCOOH šķīduma pielēja 50 mL 0,5 N NaOH šķīduma. Aprēķināt iegūtā šķīduma pH, ja KHCOOH = 2.10–4. Atbilde : pH = 3,55

10. 0.280*8.3144*310.15=722.0391 0.296*8.3144*310.15=763.2985 Aprēķināt CaCl2 šķīduma molāro koncentrāciju un CaCl2 masas daļu procentos, ja šķīdums pie 37° C ir izotonisks asins serumam.( asins serumam= 722 kPa ÷ 763,3 kPa , (( = 1)

Cosm = 280 ÷ 296 mmol/kg ; MCaCl2= 111 g/mol ; ( = 1 g/cm3. 

11. CH3COOH šķīduma ūdeņraŽa potenciāls ir EH+/H = -0.078V. Cik mL šīs skābes šķīduma nepieciešams, lai neitralizētu 10 mL 4% NaOH šķīduma ?
( = 1,02 g/mL; KCH3COOH = 10–4,74 .



Atbilde: 100mL . 




