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Priekšvārdi 

Šī grāmata ir domāta tādiem lasītājiem, kam nelielas zināšanas ķīmija 
jau ir, vismaz tik daudz, cik ir palicis atmiņā no lekciju noklausīšanās ne
organiskajā ķīmijā. Bet ja šās zināšanas izrādītos par mazām, tad lasītājs 
varēs tās papildināt ar ziņām, kas ievietotas grāmatas III daļā. Esmu gan 
ievietojis tekstā arī pavisam elementāras lietas; pa daļai tas bija vajadzīgs 
iekšējā sakara dēļ, kā arī tādēļ, ka grāmatā uz tām bija jāatsaucas. 

Grāmatas I daļas nolūks ir apgaismot un sistematizēt ķīmiskās pa
rādības no teorijas viedokļa. Te ir sakopotas nodaļas no fizikas, fizikālās 
un vispārējās ķīmijas un neorganiskās ķīmijas. Katra nodaļa ir pilnīgi 
patstāvīga; tomēr apcerēto jautājumu rinda ir tāda, ka katrs turpmākais 
balstās uz iepriekšējiem. Esmu mēģinājis šai grāmatas daļā dot grūtāko 
no tā kursa, ko no studenta prasa dažādos semināros, kollokvijos un ten-
tamenos p i r m s iestāšanās kvalitatīvās analizēs laboratorijā. 

Grāmatas II daļa ir kvalitatīvās ķīmiskās analizēs gaitas apraksts. Tā 
izņemama laboratorijā kopā ar praktiskiem darbiem kvalitatīvā analizē. 
II! daļā ir īsas ziņas par elementiem, to atrašanos dabā un iegūšanas veidu 
un par tiem elementu savienojumiem, kam kvalitatīvā analizē ir lielāka 
nozīme. Analitiski svarīgākās ionu reakcijas katram ionam ir sakopotas 
atsevišķā nodalījumā, atzīmējot ar zvaigznīti * tās reakcijas, kas ieteicamas 
iona pierādīšanai. 

Šai II izdevumā esmu centies novērst I izdevumā novērotās kļūdas 
un nepilnības. Tekstu vietām esmu papildinājis, bet sevišķi esmu pa
plašinājis analitisko daļu, ievedot pie parastākajiem ioniem vienkāršākās 
mikroreakcijas, vismaz pa vienai pie katra iona. 
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P i r m ā d a 1 a. 

Teorētiska daļa 
I. I e v a d s 

Vielu raksturīgās un neraksturīgās īpašības. Matērija. 

1. §. Dabā ir daudz dažādu vielu. Viena no otras tās atšķiras ar 
savām īpašībām: krāsu, smaku, garžu, kušanas un viršanas temperatūru 
u. t. t. Tās ir vieiu r a k s t u r ī g ā s īpašības. Katrai vielai ir daudz 
dažādu īpašību, bet ne visas īpašības ir raksturīgas. Vielas daudzums, 
temperatūra, ārējā forma (garš, tievs, resns, smalks, rupjš u. t. t.) ir ne
raksturīgas īpašības. Visas tās īpašības, ko vielai var pielikt vai atņemt, 
ir neiaksturīgas īpašības. Bet k r i s t a l l u f o r m a , kurā viela kristallize-
jas, ir raksturīga īpašība, jo tā ir dabas dota. 

Daudz ir tādu īpašību, kas vienas pašas par sevi ir neraksturīgas, jo 
sastopamas pie daudzām vielām, bet ir gan raksturīgas, ja atrodas kopā ar 
citām īpašībām. Balta krāsa nav raksturīga vilnai, jo vilna var būt arī 
citādā krāsā, bet pienam, sniegam un cukuram tā ir raksturīga. Vielas 
pazīst ne pēc kādas vienas īpašības, bet pēc v a i r ā k u ī p a š ī b u k o p ī b a s . 

Ķīmijā vielas raksturojumā parasti ietilpst: vielas ķīmiskais sastāvs, ku
šanas un viršanas temperatūra, kristallu sistēma un forma, kurā viela kri-
stallizējas, krāsa, smaka, garža, attiecības pret citām vielām u. c. 

Visas vielas kopā apzīmē ar vārdu m a t ē r i j a . 

Vielu dalāmības robeža. Molekula. 

2. §. Vielas sadalīšanas pakāpe, piem., graudu lielums, nav tās rakstu
rīga īpašīDa, jo šo īpašību var pielikt vai atņemt. Tādēļ vielas raecha-
n i s k a sadalīšana neietekmē tās raksturīgās īpašības. Vārāmās sāls sāļā 
g.irža piemīt tiklab lielam, vairāk kilogramu smagam gabalam, kā arī sīkam 
sāls puteklīšam, ko tikai mikroskopā var saskatīt. Rodas jautājums: vai 
vielas mechanisku dalīšanu varētu turpināt līdz bezgalībai ar nosacījumu, 
ka vielai vēl paliek tas raksturīgās īpašības, piem., sālij sāļā garža? 



10 Molekula. Matērijas nezudības likums. 

Vielas mechaniska dalīšana līdz bezgalīgi mazām daļiņām nav iespē
jama, jo visām vielām ir graudaina uzbūve. Neviena viela nepārtraukti ne
piepilda to telpu, ko tā aizņem. Visblīvākās vielas, kā zelts un platīns, 
temperatūrai krītoties, pamazina savu tilpumu; arī mechaniski tās var sa
spiest. Sadalot vielu ar vienu mazākās daļiņās, beidzot būtu jānonāk pie 
robežas, kur tālāka dalīšana ar nosacījumu, ka vielai paliek tās raksturīgās 
īpašības, nebūtu vairs iespējama. Šī robeža būtu sasniegta, ja dalīšanas 
rezultātā rastos atsevišķas m o l e k u l a s . 

M o l e k u l a i r v i e l a s v i s m a z ā k ā d a ļ i ņ a , k u r a i v ē l p i e 
m ī t d o t ā s v i e l a s r a k s t u r ī g ā s ī p a š ī b a s : ķīmiskais sastāvs, smaka, 
garža, noteikta iedarbība uz citām vielām u. c. 

Tālāka vielas dalīšana, kad sašķeļas molekulas, pie saliktām vielām 
arī ir iespējama; tādu dalīšanu sauc par ķ ī m i s k u . Bet tad dotā viela 
zaudē savas raksturīgās īpašības un sadaloties pārvēršas par citām vielām ar 
citādām raksturīgām īpašībām. Ķīmiski sadalot vārāmās sāls molekulas, 
piem., ar elektrolizi, dabū gāzi chloru un metallu nātriju, kas nemaz nav 
līdzīgi sālij, no kuras tie radušies. 

Vienai vielai visas molekulas ir vienādas, bet katrai vielai citādas. Visas 
molekulas ir ļoti mazas, caurmērā 10~ G —10~ 7 mm, tā kā 1 miljons mo
lekulu, ja tās saliktu vienu pie otras, aizņemtu mazāk nekā 1 mm garu 
gabalu. Vienā kubikcentimetrā jebkuras gāzes pie 0° un 760 mm spie
diena atrodas 27 .10 1 8 (27 triljoni) molekulu. 

Matērijas nezudības likums. 

3. §. Gandrīz visām vielām piemīt īpašība ķīmiski iedarboties ar kādu 
citu vielu un pārvērsties: dotās vielas pazūd, to vietā rodas citas vielas ar 
citām raksturīgām īpašībām. Visas šādas ķīmiskas pārmaiņas jeb r e a k 
c i j a s vienmēr ir saistītas ar siltuma (enerģijas) atdalīšanos no matērijas 
vai pievienošanos matērijai. Rodas jautājums: vai matērijas daudzums, kas 
atrodas izejvielās, pilnīgi pāriet pēc notikušās pārmaiņas iegūtajos produk
tos, vai varbūt daļa matērijas pārmaiņas laikā pārvēršas par siltumu un iz
klīst? Un otrādi: vai siltums (enerģija), pievienojoties matērijai, nepalie
lina tās daudzumu? Par matērijas daudzumu spriež pēc tās svara (masas), 
tādēļ šo jautājumu mēģināja atrisināt ar svariem un svēršanu. Krievu ķī
miķis L o m o n o s o v s laikmetā no 1756.—1760. g., franču ķīmiķis L a 
vu a z j e (Lavoisier) no 1770. —1789. g. un vēlākā laikā L a n d o l t s no 
1890.—1907. g. u, c. ar mēģinājumiem pierādīja, ka izejvielās ņemtais svars 
svēršanas kļūdu robežās vienmēr ir atrodams iegūto vielu svarā. Landolta 
svēršanas kļūdas nepārsniedza 0,03 mg. Tagad ar parastajiem mikrosva-
riem var svērt ar pareizību līdz 0,002 mg, bet ar sevišķi jūtīgiem svariem 
pat līdz 0,000002 mg. 



Ķīmiska enerģija. Enerģijas nezudības likums. 11 

Pēc tagadējiem uzskatiem arī visjūtīgākie svari matērijas nezudības 
likuma pārbaudīšanai ir pārāk rupja ierīce. Piem., ja kādā reakcijā ar 
svēršanu būtu jāpārbauda, vai ūdens molekulas neiet zudumā, tad svēr
šanas kļūdu robežās, proti 0,000002 mg ūdens, būtu 67 biljoni molekulu. 
Šāds milzīgs molekulu skaits nepamanīts varētu pazust vai arī rasties klāt. 
Tuni 5.r praktiskām vajadzībām, piem., ķīmiskai analizei, arī svēršanas kļūdu 
robežās pierādītais matērijas nezudības likums ir bezgalīgi svarīgs. 

Ķ ī m i s k ā s r e a k c i j ā s m a t ē r i j a n e i e t z u d u m ā un n e r o 
d a s a r i k l ā t . Izejvielās ņemtais matērijas daudzums vienmēr pilnīgi 
ir atrodams reakcijas produktos. 

Enerģijas veidi. Ķīmiskā enerģija. Enerģijas nezudības likums. 

4. §. Kā matērija ir visu vielu kopējais apzīmējums, tā enerģija ir 
visu enerģijas veidu kopējais apzīmējums. Pazīstamākie enerģijas veidi 
ir: siltums, gaisma, mechaniskā enerģija, ķ ī m i s k ā enerģija u. c. Ķīmiskā 
enerģija ir potenciālās enerģijas veids, kas atrodams visās vielās, kas rea
ģējot un pārvērsdamas var radīt gaismu, siltumu, elektrību vai kādu citu 
enerģijas veidu. Degvielas sadegot rada siltumu, tādēļ var sacīt, ka deg
vielās, piem., malkā un akmeņoglēs, ir ķīmiskā enerģija. Kad degvielas deg, 
ķīmiskā enerģija pārvēršas par gaismu un siltumu. Degvielas pērkot, maksu 
aplēš pēc enerģijas daudzuma, kas tanīs atrodas, parasti pēc kaloriju skaita, 
ko sadegot rada 1 kg degvielas. Tādēļ ķīmiskās enerģijas daudzumu pa
rasti izteic siltuma kalorijās. 

Dabā degvielas rodas tādā ķīmiskā reakcijā, kurā enerģija pievienojas 
matērijai no ārienes. Piem., koksne (celluloza) rodas no ūdens, ogļskābes 
gāzes un saules gaismas un siltuma. 

No visiem enerģijas veidiem ķīmiskā enerģija visvieglāk ir uzkrājama 
un uzglabājama. Citi enerģijas veidi izklīst daudz ātrāk. Tādēļ tirdz
niecībā pērk un pārdod galvenā kārtā ķīmisko enerģiju. Akmeņogles, malka, 
nafta, petroleja, benzins, labība, uztura vielas ir ķīmiskās enerģijas krājumi, 
kas sadegot rada siltumu un citus enerģijas veidus. 

Enerģijas veidi var pārvērsties viens otrā: elektrība par mechanisko 
enerģiju, gaismu, siltumu vai ķīmisko enerģiju; ķīmiskā enerģija par elek
trību, gaismu vai siltumu u. t. t. Visi enerģijas veidi ļoti viegli pārvēršas 
par siltumu, bet siltums par citiem enerģijas veidiem tikai ar grūtībām un 
nepilnīgi. Tādēļ siltums ir visparastākais un arī vislētākais enerģijas veids. 
Arī ķīmiskās reakcijas visbiežāk norit tā, ka ķīmiskā enerģija atdalās un 
izklīst siltuma veidā. 

Enerģijas veidi, pārvērsdamies viens otrā, pārvēršas noteiktās daudzumu 
attiecībās. Tādēļ jāsecina, ka enerģija nevar rasties no nekā un nevar 
iznīkt. Enerģijas daudzums ir pastāvīgs. Tas ir enerģijas nezudības likums. 
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Matērijas un enerģijas īpašības. Enerģijas izkhšanas likums. 

5. §. Matērijai piemīt īpašība s a v i l k t i e s k o p ā vienā vietā. Atse
višķas matērijas daļas (masas) pievelk viena otru ar spēku, kas ir propor
cionāls to masu reizinājumam un pretēji proporcionāls attāluma kvadrātam 
starp masu smaguma centriem. Tas ir Ņ ū t o n a (Newton) 17. g. s. at
rastais g r a v i t ā c i j a s likums, pēc kura savstarpīgi pievelkas lielas ma
tērijas masas pasaules telpā un mazas matērijas daļiņas, vienalga kur tās 
atrodas. Zemes virsū šī gravitācija izpaužas kā vielu un ķermeņu svars. 

Turpretī enerģija visos tās veidos i z k l ī s t . Sasildīts ķermenis at
dziest, ūdeņi satek jūrā, mechaniskā enerģija ar berzi pārvēršas par siltumu 
un izklīst; vielas, kas ir bagātas ar ķīmisko enerģiju, tiecas iedarboties ar 
citām vielām, pie kam enerģija atdalās siltuma veidā un izklīst. Šai ziņā 
enerģija ir tiešs matērijas pretstats. 

Visās vielās bez izņēmuma lielākā vai mazākā daudzumā ir saistīta 
enerģija. Tas redzams no tam, ka vielu īpašības izpaužas e n e r ģ ē t i s k i : 
svars, nokrāsa, temperatūra, ķīmiskā enerģija u. c. īpašības nojaušamas 
tikai no kādas enerģētiskas iedarbības, kam par cēloni ir kāds enerģijas veids. 
Ja vielai pievieno vai atņem enerģiju, tad mainās arī vielas īpašības. Šī 
īpašību maiņa var būt pārejoša, kad mainās kāda neraksturīga īpašība, 
piem., viela no siltuma pievadīšanas kūst un kļūst šķidra, pēc tam atkal at
dziest un sacietē. Tādu pārmaiņu sauc par f i z i k ā l u . Bet pārmaiņa var 
būt arī paliekoša, piem., baltais fosfors, atdalīdams enerģiju, pārvēršas par 
sarkano. Te mainās vielas raksturīgās īpašības. Tādu pārmaiņu sauc par 
ķ ī m i s k u parādību. Visos gadījumos, kad mainās kādas vielas raksturī
gās īpašības, mainās arī šās vielas ķīmiskās enerģijas daudzums, un ar to 
atšķiras ķīmiskās parādības no fizikālajām. Daudz tomēr ir tādu parādību, 
kas reizē ir fizikālas un ķīmiskas; tādēļ asi norobežot vienu parādību grupu 
no otras nav iespējams. 

Matērijas nezudības un enerģijas nezudības likumi nekā nesaka par 
to, kas dabā notiek vai var notikt. Tie tikai ierobežo visas dabas parādības 
tai ziņā, ka rāda, kas n e v a r notikt. Proti, matērija (masa) un enerģija 
nevar rasties no nekā un nevar iet zudumā. Visas parādības, kas notiek 
pašas no sevis vai cilvēka vadītas, notiek tā, ka abas šīs esības (substan
ces) — matērija un enerģija — var gan bezgalīgi pārveidoties, bet katra no 
tām kopsummā paliek nemainīgā daudzumā. 

Bet citā ziņā dabas parādībās tomēr ir saskatāma kāda noteikta liku
mība: visas parādības norit tikai v i e n ā v i r z i e n ā . Cilvēki, kustoņi un 
augi rodas, pieaug, noveco un nomirst. Ūdeņi tek no kalna lejā. Malka 
un citas degvielas sadeg ugunī vai citādi lēni oksidējas. Metalli korrodējas 
(sarūs) u. t. t. Neviena no šām parādībām nekad nenorit pretējā virzienā. 
Cilvēks ar savu gribu dažas no tām gan var vadīt pretējā virzienā, it kā 
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pretēji dabas likumam, piem., ūdeni ar sūkni uzcelt kalnā. Bet parādības 
dziļāka analizē rāda, ka arī šai gadījumā te viss notiek pēc tā paša dabas 
likuma. Ūdens uzcelšanai kalnā ir vajadzīga enerģija, kas jāņem no kāda 
cita dabas procesa, kur tā izklīst, piem., no kāda cita ūdens krājuma, kas 
tek no kalna lejā lielākā daudzumā, nekā ar sūkni tiek uzcelts kalnā. 

Visas parādības bez izņēmuma ir saistītas ar enerģijas izklīšanu. Ja 
arī kādā procesā enerģija tiek uzkrāta, tad šī uzkrājamā enerģija nāk no 
kāda cita procesa, kur enerģija izklīst lielākā daudzumā, nekā pirmajā vietā 
tiek uzkrāta, tā kā kopsummā pārsvarā ir izklīšanas process. Visi enerģijas 
veidi, arī ķīmiskā enerģija, pārveidodamies un slīdēdami no augstāka po
tenciāla uz zemāku, pārveido arī vielas, ar kurām enerģija ir saistīta, pie 
kam daļa enerģijas pārveidojas par siltumu. Bet siltums ir visnevērtīgākais 
enerģijas veids, jo to nekad nevar pilnīgi pārvērst par citiem enerģijas vei
diem. Viena daļa siltuma vienmēr paliek nepārvērsta un izklīst pasaules 
telpā. Tāpat vielas, kas bagātas ar ķīmisko enerģiju, nav pastāvīgas; tās 
pārvēršas par citām vielām, kam ķīmiskās enerģijas jau mazāk u. t. t. 
Gala rezultātā visi ūdeņi satek pasaules okeānā, visas vielas pārvēršas par 
tādām, kam maz ķīmiskās enerģijas. Organiskās vielas oksidējas par ne
organiskām — ūdeņi, ogļskābes gāzi un brīvu slāpekli. Neorganiskās vielas 
sairst par karbonātiem un neitrāliem oksidiem. Saules enerģija gan šo 
devalvācijas procesu palēnina, veidodama no mazvērtīgām neorganiskām vie
lām augstvērtīgas, ar ķīmisko enerģiju bagātas organiskas vielas. Bet 
arī saules enerģija pamazām, kaut arī ļoti lēnām, izklīst. Enerģijas kop-
daudzums gan ir pastāvīgs, bet pati enerģija laika maiņā izklīst, kļūst maz
vērtīga. Tā enerģijas izklīšanas likums noteic visa esošā neatvairāmo lik
teni. 

Enerģijas izklīšanas likumu pirmais formulēja lords K e 1 v i n s (toreiz 
Vēl W. Thomson's) 1856. g. Kopā ar matērijas nezudības un enerģijas 
nezudibas likumiem tas ir visu noteikto jeb eksakto dabas zinātņu pamats. 

II. Vielas gazveidigais agregātveids 
6, §„ Vielas agregātveids ir atkarīgs no siltuma daudzuma, kas ar 

vielu ir saistīts. Mechaniskā siltumteorija māca, ka vielas temperatūra 
ir molekulu kustības enerģijas izpausme. Ja temperatūra ir — 273° (ab
solūtā nulle), tad molekulas atrodas mierā, bet katrā augstākā temperatūrā 
tās atrodas pastāvīgā kustībā. Temperatūrai pieaugot, pieaug arī mole
kulu kustības enerģija, un katrai vielai ir tāda raksturīga temperatūra, kurā 
molekulas var atstāt savu vietu, slīdēt viena gar otru, pārvietoties. Tā ir 
vielas k u š a n a s t e m p e r a t ū r a . Latentais jeb apslēptais kušanas sil-
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rums, kas vielai jāpievada, lai tā no cieta agregātveida pārietu šķidrā ar 
tādu pašu temperatūru, tiek patērēts, lai piešķirtu molekulām vajadzīgo 
enerģijas daudzumu. Ja šķidrai vielai v ē 1 pievada siltumu, tad molekulu 
kustības enerģija arvienu pieaug un v i r š a n a s t e m p e r a t ū r ā sasniedz 
tādu lielumu, ka var pārspēt šķidruma pievilkšanas spēku un ārējo spie
dienu. Šo pretspēku pārvarēšanai iziet latentais jeb apslēptais viršanas-
siltums, kas vajadzīgs vielas pārejai no šķidra stāvokļa gāzveidīgā. Tā tad 
vielas cietu, šķidru vai gāzes veidu raksturo kustības enerģijas daudzums, 
kas piemīt vielas molekulām. Dažādām vielām šie enerģijas daudzumi ir 
dažādi; tādēļ kušanas un viršanas temperatūra ir vielas raksturīgas īpašības. 

V i e l a s g ā z e s v e i d s ir visvienkāršākais. Gāzveidīgās vielās mole
kulas atrodas pastāvīgā kustībā pa taisni, līdz kamēr molekula atduras 
pret otru molekulu vai trauka sienu. Molekulu atsitieni pret trauka sienām 
izpaužas kā gāzveidīgās vielas spiediens. Gāzveidīgā stāvoklī molekulas 
atrodas tālu viena no otras. Ūdens pie 100°, pārejot gāzveidīgā stāvokli 
zem ārējā atmosfēras spiediena, palielina savu tilpumu gandrīz 1700 reiz. 
Tādēļ molekulu savstarpējie pievilkšanas spēki gāzveidīgā stāvoklī vairs ne
ietekmē molekulu kustību. Gāzveidīgo vielas stāvokli raksturo daži ļoti 
vienkārši likumi. 

BoiJa-Manota un Ge-Lisaka likumi. Absolūtā nulle. 

7. §. Lielais angļu zinātnieks Roberts B o i l s (Bovle) 1660. g., un 
vēlāk, neatkarīgi no viņa, arī franču abats Edmunds M a r i o t s (Mariotte) 
atrada gāzveidīgām vielām šādu likumību: k ā d a m d o t a m g ā z e s d a u 
d z u m a m t i l p u m a r e i z i n ā j u m s a r ā r ē j o s p i e d i e n u i r p a s t ā 
v ī g s l i e l u m s , ja nemainās temperatūra. Vēl agrāk, 1802. g., franču 
ķīmiķis G e - L i s a k s (Gay-Lussac) bija atradis likumību, kas nosaka gāz
veidīgo vielu tilpuma atkarību no temperatūras, ja nemainās ārējais spie
diens. I k v i e n a g ā z e , j a t ā s t e m p e r a t ū r a c e ļ a s v a i k r ī t a s 
p a r 1 C C , i z p l e š a s v a i s a r a u j a s par 1 / 2 7 3 d a ļ u n o t ā t i l p u m a , 
k ā d s t a i i r 0° t e m p e r a t ū r ā . Ja gāze nevar izplesties, tad, tempera
tūrai ceļoties vai krītoties par 1°C, saskaņā ar Boila-Mariota likumu, palien-
linas vai pamazinās tās spiediens par 1/21S áa]u no tā spiediena, kāds gāzei 
būtu bijis pie 0°. Apzīmējot pie 0° gāzes tilpumu ar V 0 , spiedienu ar P 0 

un gāzes izplešanās koeficientu a = i/ 2 7 3 , kādā citā temperatūrā t dabū šā 
gāzes daudzuma tilpumu V t un spiedienu P t pēc formulām: 

V, = V 0 ( l  f  a r ) , ja nemainās spiediens, un 
P t =¡ P 0 ( l  ( a t ) , ja nemainās tilpums. 

Ja ir dots gāzes tilpums Vv temperatūrā i± un spiediens Pļ} un jaunos 
apstākļos tā paša gāzes daudzuma tilpums ir V 2 , temperatūra t 2 un spie-
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diens P 2 , tad sakarību starp šiem lielumiem var atrast šādā kārtā. Pieņemot, 
ka spiediens nemainās, bet mainās tik temperatūra no t t uz t 2 , dabū starp-
tilpumu V . 

v i = V 0 ( 1 4 at x ) , no kurienes V 0 

1 -ļ- atļ 

V x = V 0 ( i + at 2 ) j e b V x = V l ( ļ ļ f f •• 

Ja tagad pastāvīga temperatūra t 2 mainītos spiediens 
tad tilpums V x pārvērstos par V 2 pēc Boila-Mariota likuma 

V K . P ^ V ^ , un V A = V x p P * . 

Ieliekot V x vieta ta agrāk atrasto nozīmi, dabu V 2 nozīmi, izteiktu 
ar V t , P 1 3 P 2 , t± un t 2 : 

v _ v P t ( l + «t a ) 

Ja a=zt/2i3> tad V 2 dabū šādu izteiksmi: 

v _ v Pi (1 + 7,78• t,) _ v P i ( 2 7 3 + t , ) . 
V 2 _ V l P 2 ( l f 1 / t 7 . . t 1 ) 1 Pi(273 + t t ) ' 

V . P ^ V ^ 2 7 3 + t 2 

273 + t x 

Lords K e l v i n s 1849. g. ieteica temperatūras skaitīšanu sākt nevis 
no ledus kušanas punkta, bet no kāda cita punkta, kas atrodas 273° ze
māk par parasto nulli, nosaucot šo punktu par a b s o l ū t o n u l l i , un tem
peratūru, kas tiek skaitīta no šās nulles, par a b s o l ū t o t e m p e r a t ū r u . 
Absolūtās nulles punktā vielu molekulām vairs nav nekādas kustības ener
ģijas, tā tad tā ir viszemākā iespējamā temperatūra. Visas temperatūras, 
ja tās skaita no absolūtās nulles, iznāk pozitīvas. Otra jaunās skalas priekš
rocība ir tā, ka gāzes nolīdzinājumu formulas, ja tanīs parastās tempera
tūras vietā liek absolūto, iznāk ļoti vienkāršas. Ikkatru temperatūru pēc 
parastās skalas var pārvērst par absolūto, pieskaitot tai 273. Temperatūra 
t x un t 2 pēc absolūtās skalas ir 273 -ļ-tx = Tt un 273-ļ-*t2 = T 2 . Ieliekot 
gāzes nolīdzinājumā parastās temperatūras vietā absolūto, dabū: 

va = vt 
P / T , 

V 2 P 2 = V T P x Ti 
V 2 P 2 _ V , P t 

T, 

O ā z e s t i l p u m s m a i n a s p r e t ē j i p r o p o r c i o n ā l i s p i e d i e 
n a m un t i e š i p r o p o r c i o n ā l i a b s o l ū t a i t e m p e r a t ū r a i . 
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V i e n a m un t a m p a š a m g ā z e s d a u d z u m a m j e b k u r o s a p 
s t ā k ļ o s s p i e d i e n a un t i l p u m a r e i z i n ā j u m s , d a l ī t s a r a b 
s o l ū t o t e m p e r a t ū r u , i r p a s t ā v ī g s l i e l u m s . 

P V 
- 7 p = R (konstanta); PV = RT. 

P, V un T te ir gāzes stāvokļam atbilstošie spiediens, tilpums un ab
solūtā temperatūra, bet R ir t. s. g ā z e s k o n s t a n t a , kuras skaitliskā 
nozīme ir atkarīga no vienībām, kādās izteic P, V un T. ( 3 6 * ) . Parasti R 
attiecina uz 1 grammolekulu gāzes (21). 

U z d e v u m i . 1) Dots 1 litrs gāzes pie tļ = 20°, Pļ = 749 mm. Kāds 
būs šās gāzes tilpums V 2 pie t 2 = 0 un P 2 = 760 mm? 

Te Vi = 1000 cm 3; Ti == ti + 273 = 20 + 273 = 293; T 8 = t 2 - f 273 = 0 + 273 = 273. 

Ieliekot šos skaitļus n o l ī d z i n a j u m ā ^ ^ = ^ A , dabū V*= 1000 018,25 cm». 

2) Novērots kādas gāzes tilpums V x = 123,4 cm 3 pie t x = 25°, un P x = 749 
mm. Jaunos apstākļos pie P 2 = 751 mm, V 2 = 132,3 cm 3 . Kāda bija t 2 ? 

* Atbilde: 47,3°. 

Daltona likums. 

8. §. J a k ā d ā s l ē g t ā t e l p ā k o p ā a t r o d a s v a i r ā k a s g ā z -
v e i d ī g a s v i e t a s , t a d m a i s ī j u m a ā r ē j a i s s p i e d i e n s i r l ī 
d z ī g s a t s e v i š ķ o d a ļ u s p i e d i e n u ( p a r c i ā l o s p i e d i e n u ) s u m 
m a i . Par daļas jeb parciālo spiedienu te sauc to spiedienu, 
kāds būtu katrai atsevišķai sastāvdaļai uz ārieni, ja tā viena pati ieņemtu 
visu to telpu, kādu ieņem maisījums. Citiem vārdiem šo likumu vēl iz
teic tā: kāda gāze izplatās telpā, kuru jau ieņem kāda cita gāze tā, it kā tā 
būtu tukša telpa. Protams, šī izplatīšanās nenotiek ar tādu ātrumu, kā 
tukšā telpā; bet d a u d z u m a z i ņ ā tā ir tāda, it kā telpa, kuru jau aizņem 
kāda cita gāze, būtu tukša. Maisījuma sastāvdaļām vajaga būt tādām, kas 
viena ar otru neiedarbojas ķīmiski. 

Eksperimentāli šo likumu var pārbaudīt ar 1. zīm. parādīto aparātu. 
Divi trauki savienoti savā starpā un ar ārieni ar trīsvadu aizgriezni. Izsūcot 
gaisu, piepilda augšējo trauku, kura tilpums lai ir v cm 3 , ar gāzi A, un apak
šējo trauku, kam tilpums V cm 3 , ar gāzi B. Gāzes spiediens abos traukos 
ir vienāds = P. Nostāda aizgriezni tā, lai abi trauki būtu savienoti savā 
starpā, bet noslēgti no ārienes. Pēc ilgāka laika atrod, ka abos traukos 
atrodas vienāds abu gāzu maisījums. 

*) Skaitļi iekavas apzīmē paragrāfu, kur par šo jautājumu var atrast tu
vākas ziņas. 



Gazes parciālais spiediens. 17 

Tā kā abos traukos ir vienāds spiediens, tad pēc trauku savienošanas 
savā starpā spēja gāzes pārplūšana no viena trauka otrā nav novērojama. 
Bet gāzes A molekulas savā nerimstošā kustībā pamazām iespiežas starp 
gāzes B molekulām traukā B, un gāzes B molekulas tādā pašā daudzumā 

1. zīm. 2. zīm. 

(jo spiediens abās pusēs paliek nemainīgs) iespiežas starp gāzes A mole
kulām traukā A. Tāda abpusēja d i f ū z i j a norit tik ilgi, līdz kamēr abos 
traukos rodas v i e n ā d s maisījuma sastāvs. Tad gāze A v i e n m ē r ī g i 
piepilda abus traukus, un, aizņemot tilpumu v-ļ-V, atrodas zem parciālā 
spiediena: 

P A = P v 
v + V 

Tāpat gāze B v i e n m ē r ī g i aizņem to pašu tilpumu V-
zem parciālā spiediena: 

-v un 

P B + P V + v 
2 



18 Piesātināta ūdens tvaika spiediens. 

Kopējais maisījuma spiediens ir abu parciālo spiedienu kopsumma un 
ir līdzīgs ārējam spiedienam P. 

v V v 4- V 

P A 4 P B = P - v T Y - + P ^ = P ^ ļ T = P. 
Tāpat kā gāze izturas arī ūdens un citu šķidrumu tvaiks. Tas izplatās 

telpā vienādā daudzumā, neatkarīgi no tā, vai tai telpā jau atrodas kāda gāz-
veidīga viela vai ne. Vienā litrā ar gaisu pildītas telpas, ja tā ir p i e s ā t i 
n ā t a ar ūdens tvaiku, atrodas tikpat daudz ūdens, kā vienā litrā telpas, 
kur bez ūdens tvaika citas gāzes nav, ja temperatūra ir vienāda. 

Šo likumu atrada angļu fiziķis un ķīmiķis J . Daltons 1801. g. Ķīmi
ķiem tas ir sevišķi svarīgs tos gadījumos, kad jānosaka ar ūdens tvaiku pie
sātinātas gāzes daudzums. Ūdens tvaika spiedienu noteiktā temperatūrā 
piesātināšanas punktā viegli var izmērīt, ielaižot barometra caurulē virs 
dzīvsudraba dažus pilienus ūdens (2. zīm.). Odens izgaro, un no tvaika spie
diena dzīvsudrabs slīd uz leju. Pēc kāda laika, kad ir izlīdzinājusies tempera
tūras starpība, var nolasīt tvaika spiedienu. Tvaika spiediens -ļ- dzīvsud
raba staba spiediens tad ir vienāds ar ārējo spiedienu, jeb tvaika spiediens 
ir vienāds ar ārējo spiedienu bez dzīvsudraba staba spiediena. Sekojošā, 
tabulā ir sakopoti dažādām temperatūrām atbilstoši piesātināta ūdens tvaika 
spiedieni. 

t° = 10 11 12 13 14 15 16 17 18 19 20 
mm = 9,2 9,8 10,5 11,2 12,0 12,8 13,6 14,5 15,5 16,5 17,5 

t° = 21 22 23 24 25 26 27 28 29 30 
mm = 18,7 19,8 21,0 22,4 23,8 25,2 26,7 28,4 30,0 31,8 

Ja kāda gāze atrodas ilgāku laiku sakarā ar ūdeni, tad ūdens tvaiks to 
piesātina. Zinot temperatūru, no tabulas atrod ūdens tvaika spiedienu; at
ņemot ūdens tvaika spiedienu no ārējā (barometriskā) spiediena, atrod 
gāzes parciālo spiedienu. No gāzes tilpuma un temperatūras tad aplēš 
gāzes svaru. Lai aplēsums būtu pareizs, izdarītie skaitļu nolasījumi daž
reiz ir jākoriģē. 

Korektūras. 

9. §. Barometra korektūra. Pareizu spiedienu barometrs rāda tikai 
0° temperatūrā. Ar temperatūras celšanos dzīvsudrabs izplešas un kļūst 

.vieglāks, bet staba augstums pie tā paša spiediena iznāk lielāks. Izplešas 
arī stikls. Tādēļ katrā citā temperatūrā nolasītais spiediens jākoriģē. Ba
rometriem ar iedaļām uz stikla korektūras ņemamas no sekojošās tabulas, 
a t v e l k o t tās no nolasītā spiediena. 



Spiediena korektūras. Avogadro hipotēze. 19 

t° 10° 11° 12° 13° 14° 15° 16° 17° 18° 19° 20° 
mm 1,3 Ī£ īfi 17 t 8 āo 24 2J> 2Ā ^ 5 2 ^ 

t° 21° 22° 23° 24° 25° 26° 27° 28° 29° 30° 
mm 2,8 2$ 5\Ō 3J> ^ 3 3 4 S\5~ 3,7 3,8 3,9 

L ī m e ņ u s t a r p ī b a s k o r e k t ū r a vajadzīga tikai tad, kad stobru, 
kurā sakrāta gāze, nav iespējams iegremdēt tik dziļi ūdens traukā, kā ūdens 
līmenis iekšpusē un ārpusē būtu vienādā augstumā. Tad ūdens staba 
spiediens jāizteic ar līdzīga svara dzīvsudraba stabu, kura augstumu atrod, 
dalot ūdens staba augstumu milimetros ar 13,6 (dzīvsudraba īpatnējo svaru). 

U z d e v u m i - Atrast eudiometrā virs ūdens sakrātā slā
pekļa svaru, ja nolasītais barometra spiediens pie t° = 22° ir 
753,7 mm, slāpekļa tilpums 46,3 cm 3 un ūdens līmenis eudio:-
metrā augstāks nekā ārējā traukā par 36 mm, un 1 cm 3 N 2 

sver 1,250 mg. 
Barometra korektūra pie 22° 2,9 mm 
Piesātināta ūdens tvaika spiediens pie 22° 19,8 mm 
Līmeņu starpība: 36:13,6 = 2,6 mm 

Visas korektūras kopā 25,3 mm 

Šī korektūru summa atvelkama no nolasītā spiediena: 
753,7 — 25,3 = 728,4 mm. Tāds ir parciālais slāpekļa spiediens. 
Nolasītais N 2 tilpums jāpieved normāliem apstākļiem (0° un 760 mm). 
T o var izdarīt pēc Boila-Mariota un Ge-Lisaka likumiem: 

Vi = 46,3 cm3 P 1 = 728,4 m m ; T , = 273 + 22° = 295°; 
V 2 = ? P 2 = 760 T 2 = 273 + 0° —273° . 

P1T2 . „ „ 7 2 8 , 4 . 2 7 3 
V 2 = Vi P 2 Ti 46,3 

Slāpekļa svars S = 1,250 . 46,3 

760 . 295 
728,4 . 273 
760 . 295 

cm" 
3. zīm. 

51,3 mg. 

Avogadro likums (hipotēze). 

10, §. Itālietis A m a d e o A v o g a d r o 1811. g. izteica apgalvojumu, ka 
v i s ā m g ā z ē m v i e n ā d o s a p s t ā k ļ o s (temperatūra un spiediens) v i e 
n ā d o s t i l p u m o s i r v i e n ā d s m o l e k u l u s k a i t s . Šo hipotēzi ar 
mēģinājumiem nav iespējams ne pierādīt, ne apgāzt. Bet tai ir netieši 
pierādījumi un tās lietošana ķīmijā ir bijusi tik auglīga un secinājumiem 
bagāta, ka tagad to pieņem par likumu, uz kura balstās daudzi ķīmijas 
pamatjēdzieni un skaitļi. Tomēr šo hipotēzi var piemērot gāzveidīgām vie
lām tika ; tad, kad tās seko Boila-Mariota un Ge-Lisaka likumiem. Zemās 
temperatūras un zem lieliem spiedieniem, kad neder citi gāzveidīgā stā
vokļa likumi, neder arī šī Avogadro hipotēze. 

2* 
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III. Ķīmiskas parādības 

11. §. Eksotermiskas un endotermiskas reakcijas. Ja divas vielas 
viena ar otru ķīmiski iedarbojas, r e a ģ ē , tad mainās abu šo vielu rakstu
rīgās īpašības. Sākumā ņemtās vielas ķīmiski pārmainās, it kā pazūd, to 
vietā rodas viena vai vairākas citas vielas ar citādām raksturīgām īpašībām. 
Šādu parādību sauc par ķ ī m i s k u r e a k c i j u . Reizē ar vielu īpašībām 
vienmēr mainās arī reaģējošās vielās saistītais ķīmiskās enerģijas daudzums. 
Lielais vairums reakciju norit tā, ka ķīmiskā enerģija, kas atrodas sākumā 
ņemtajās vielās, tikai pa daļai pāriet reakcijā iegūtajās vielās, bet otra ķī
miskās enerģijas daļa siltuma veidā izklīst. Tad reaģējošās vielas sakarst. 
Šādas reakcijas, kas norit ar siltuma atdalīšanos, sauc par e k s o t e r m i s 
kām. Daudz mazāk ir tādu reakciju, kas norit ar siltuma vai cita kāda ener
ģijas veida uzņemšanu. T a d n o ā r i e n e s p i e v a d ī t ā e n e r ģ i j a reak
cijas gaitā pārvēršas par ķīmisko enerģiju. Tādas reakcijas sauc par e n d o -
t e r m i s k ā m . Reakcijas produktos iegūtās vielas tad ir bagātākas ar 
ķīmisko enerģiju nekā sākumā ņemtās. Kā piemērus eksotermiskām reak
cijām var minēt: dažādu vielu degšanu gaisa skābekli, barības vielu deg
šanu cilvēka un kustoņu organismos, metallu oksidēšanos u. d. c. Endo
termiskas ir reakcijas: augšanas process augu valsti, kur saules enerģija 
pārvēršas par ķīmisko enerģiju; skābekļa pārvēršanās no gaismas un elek
trības par ozonu; dzīvsudraba oksida sadalīšanās karstumā par skābekli un 
brīvu dzīvsudrabu; slāpekļa savienošanās ar skābekli voltas loka tempe
ratūru par slāpekļa oksidu u. c. 

Mechanisks maisījums un ķīmisks savienojums. 

12. §. Samaisa 7 svara daļas dzelzs pulvera (vīles skaidu) ar 4 svara 
daļām smalki saberzta sēra. Šādā mechaniskā maisījumā abas vielas atrodas 
gan kopā, bet katra no tām ir paturējusi saVas raksturīgās īpašības. Viena 
no raksturīgākām dzelzs īpašībām ir tā, ka to pievelk magnets. Tuvinot 
magnetu maisījumam un pielipušās daļiņas atkal nokratot, pamazām var 
atšķirt dzelzi no sēra. Sēra raksturīga īpašība ir tā, ka tas šķīst sērogleklī. 
Ja maisījumu ieber sērogleklī, izšķīst tikai sērs; dzelzi, kas paliek pāri, filtrē
jot var atdalīt. Vaļējā traukā sērogleklis ātri izgaro, paliek pāri sēra kri-
stalli. Tā ar vienkāršiem mechaniskiem līdzekļiem mechanisku maisījumu 
var sadalīt, atšķirt vienu maisījuma sastāvdaļu no otras un tās atkal iegūt 
ķīmiski nepārveidotas. Lai cik smalks būtu tāds maisījums, mikroskopā var 
saskatīt atsevišķas sēra un dzelzs daļiņas. Tādā maisījumā dzelzs un sērs 
ķīmiski nav savienoti. 
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Ja šādu maisījumu ieber stobriņā un mazliet pakarsē, tad starp dzelzi 
un sēru sākas ķ ī m i s k a r e a k c i j a : maisījums bez tālākas karsēšanas sāk 
kvēlot (eksotermiska reakcija) un atdala daudz siltuma. Reakcijas produkts 
pēc atdzišanas ir melna masa, ko sauc par d z e l z s s u l f i d u jeb s ē r -
d z e l z i . Sērdzelzij vairs nav to raksturīgo īpašību, kādas piemīt dzelzij 
un sēram- magnets to nepievelk, un tā nešķīst arī sērogleklī. Mikroskopā 
arī nevar saskatīt atsevišķas sēra un dzelzs daļiņas. Sērdzelzij ir citas 
raksturīgas īpašības: tā ir melnā krāsā, un ja to aplej ar atšķaidītu skābi, 
tā viegli izšķīst un atdala gāzi, kas ož pēc sapuvušām olām. Šo gāzi sauc 
par s ē r ū d e ņ r a d i . Sērdzelzī sērs un dzelzs ir ķ ī m i s k i savienoti; tos 
nevar atdalīt vienu no otra ar mechaniskiem līdzekļiem, bet var gan at
dalīt ķīmiskiem līdzekļiem. 

Kādā citā stobriņā stipri karsē dzīvsudraba oksidu. Sarkanais pulveris 
kļūst tumšāks un it kā pazūd. Stobriņa augšgalā, kur aukstāks, uz stikla 
rodas pelēks uzsodrējums. Ja pa karsēšanas laiku stobriņā iebāž skaliņu,, 
kam galā ir kvēlojoša oglīte, tad skaliņš uzliesmo. Tas rāda, ka stobriņā 
ir sakrājies s k ā b e k l i s . Pelēkais uzsodrējums stobriņa augšgalā ir brīvs, 
m e t a l l i s k s d z ī v s u d r a b s mazu lodīšu veidā, ko viegli var saskatīt. 
Abas iegūtās vielas — skābeklis un dzīvsudrabs — ir radušās no dziv-
sudraba oksida ķīmiskas sadalīšanās. Sākumā ņemtā viela — dzīvsudraba 
oksids — savās raksturīgās īpašībās, nav līdzīga ne skābeklim (gāze), ne 
dzīvsudrabam (šķidrs metalls). Dzīvsudraba oksida sadalīšanās reakcija ir 
e n d o t e r m i s k a . Lai atdalītu skābekli no dzīvsudraba, enerģija jāpie
vada no ārienes; tādēļ reakcija notiek tikai tik ilgi, kamēr dzīvsudraba ok
sidu karsē. 

Analizē un sintezē. Saliktas vielas un elementi. 

13. §. Stipri karsējot, dzīvsudraba oksidu var sadalīt: rodas skābeklis 
un brīvs dzīvsudrabs. Skābekli un dzīvsudrabu ne ar kādiem līdzekļiem 
tālāk sadalīt vairs neizdodas. Tādēļ saka, ka dzīvsudraba oksids sastāv 
no skābekļa un dzīvsudraba. Ja karsē cukuru slēgtā telpā, tas sadalās: 
rodas ogle, ūdens un gāzes. Ūdeni var tālāk sadalīt ar elektrību, dabū 
skābekli un ūdeņradi. Arī gāzes var tālāk sadalīt. Galu galā cukura 
sadalīšanas rezultātā dabū trīs vielas: oglekli, skābekli un ūdeņradi. Tās 
ir cukura sastāvdaļas, kuras tālāk sadalīt vairs nav iespējams. Šādu ķīmisku 
vielu sadalīšanas procesu sauc par a n a 1 i z i. Vielas, kuras ir iespējams 
sadalīt, sauc par s a l i k t ā m vielām. Dzīvsudraba oksids, cakurs, ūdens ir 
saliktas vielas. Tās, kuras vairs nav iespējams sadalīt, sauc par p a m a t 
v i e l ā m jeb e l e m e n t i e m . Ogleklis, skābeklis, ūdeņradis, dzīvsudrabs 
ir elementi. 

No elementiem, liekot tiem savienoties, var iegūt saliktas vielas. Ja 
dzīvsudrabu mēreni karsē skābekļa atmosfērā, tas savienojas ar skābekli, 
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rodas dzīvsudraba oksids. Ūdeņradis paaugstinātā temperatūrā savienojas 
ar skābekli, rodas ūdens, Šādu procesu, kad no elementiem vai vispār 
vienkāršākām vielām rodas komplicētākas, sauc par uzbūvi jeb s i n t ē z i . 
Sērdzelzs iegūšana no dzelzs un sēra arī ir sintezē. Sintezē ir analizei 
pretējs process. 

Šos klasiskos analizēs un sintezēs jēdzienus tagad saprot dažā ziņā 
citādi. Par analizi tagad sauc katru tādu ķīmisku darbību, kuras nolūks 
ir no nepazīstamas vielas iegūt pazīstamu; dažreiz tas vieglāk panākams 
ar sintēzi. Tāpat par sintēzi tagad sauc tādu darbību, kuras nolūks ir 
iegūt kādu vajadzīgu vielu, un bieži vien to iegūst, noārdot kādu kompli
cētāku vielu. 

Viss vairums dabā sastopamo un laboratorijā iegūto vielu ir saliktas 
vielas. Elementu ir tikai ap 90. Lielākā daļa no tiem sastopama dabā 
tikai savienojumos ar citiem elementiem, visvairāk ar skābekli un sēru. 

14. §. Allotropija. Arī pamatvielas var ķīmiski pārveidoties, nemaz 
nesavienojoties ar citiem elementiem. Skābeklis, elektrisko lādiņu vai ultra
violetas gaismas ietekmēts, pārvēršas par ozonu. Ozons atšķiras no pa
rastā skābekļa ar smaku, īpatnējo svaru, lielāku ķīmiskās enerģijas daudzumu 
un citām raksturīgām īpašībām. Un tomēr tas ir tas pats elements skā
beklis, jo vielas svars, ozonam pārvēršoties par skābekli un otrādi, nemai
nās. Ogleklis pazīstams kā dimants, grafits un parastā ogle. Šiem trim 
oglekļa veidojumiem ir dažāds īpatnējs svars, dažāds ķīmiskās enerģijas dau
dzums un dažādas ķīmiskās īpašības; tās ir trīs dažādas vielas, bet visu 
triju pamatā ir viens un tas pats elements ogleklis. Savienojoties ar skā
bekli visas trīs vielas, ja tās ir ņemtas vienādā svarā, dod vienādu dau
dzumu ogļskābes gāzes. Arī pie citiem elementiem ir sastopami šādi 
veidojumi, kas atšķiras viens no otra ar dažādām īpašībām. Šo parādību, 
ka viens un tas pats elements var izveidoties par ķīmiski dažādām vielām, 
sauc par a 11 o t r o p i j u. 

Allotropiskos veidojumos vienam un tam pašam elementam ir dažā
das molekulas, jo molekula ir vielas raksturīgo īpašību nesēja. Tādēļ jā
pieņem, ka elementu molekulas nav elementu vismazākās daļiņas un ka tās 
sastāv no vēl mazākām. Elementu vismazākās daļiņas šauc par a t o m i e m 
(nedalāmie, sk. 15). Molekulas sastāv no atomiem. Atomiem dažādi sa
grupējoties, rodas allotropiskie veidi. 

Sakarā ar to elementiem dod šādu definējumu: p a r e l e m e n t i e m 
s a u c t ā d a s v i e l a s , k a s v i s ā s ķ ī m i s k ā s r e a k c i j ā s d o d v a i 
nu l i e l ā k u s v a r u , v a i a r ī t ā d u p a š u s v a r u , k ā d s s ā k u m ā 
ņ e m t s . Lielāku svaru elementi dod tad, ja reakcijā tiem pievienojas kāda 
cita viela; to pašu svaru, ja notiek allotropiska pārveidošanās. 
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Ķīmiski simboli un nolidzinajumi. 

15. §. Ķīmiskas reakcijas var izteikt ar pieņemtām zīmēm jeb sim
boliem. Elementus jeb vienkāršās vielas apzīmē ar vienu vai diviem bur
tiem, kas ņemti no elementu latīņu vai grieķu nosaukumiem. Ja starp 
simboliem stāv saskaitīšanas zīme „plus" (-1-), tad tāda izteiksme apzīmē 
mechanisku maisījumu, bet ja simboli stāv viens otram tieši blakus, tad — 
ķīmisku savienojumu. Ar simboliem ķīmiskos nolīdzinājumos var izteikt 
nupat apcerētās reakcijas, apzīmējot sēru ar S (Sulfur), dzelzi ar Fe 
(Ferrum), dzīvsudrabu ar Hg (Hidrargyrum) un skābekli ar O (Oxyge-
nium): 

Līdzības zīme starp nolīdzinājuma kreiso un labo pusi izteic, ka sā
kumā ņemto vielu svars ir vienāds ar reakcijā iegūto vielu svaru un ka 
elementu atomu skaits nolīdzinājuma abās pusēs ir vienāds. Līdzības zīmes 
vietā bieži lieto šautru ar nozīmi: rodas. 

A t o m i . Simboli Fe, S, Hg un O apzīmē elementu a t o m u s , v i s 
m a z ā k ā s e l e m e n t u d a ļ i ņ a s , k a s k ā n e d a l ā m a s s v a r a v i e 
n ī b a s v i s ā s ķ ī m i s k ā s r e a k c i j ā s p ā r i e t n o v i e n a s v i e l a s 
o t r ā . Tādēļ visos nolīdzinājumos katra elementa atomu skaits kreisajā 
un labajī pusē ir vienāds. Šie simboli apzīmē v i e n u atomu. Savieno
damies pa divi un vairāk kopā, atomi veido molekulas, piem., FeS ir sēr-
dzelzs molekula, HgO un 0 2 dzīvsudraba oksida un skābekļa molekulas. 
Brīvi, molekulās nesaistīti atomi sastopami ļoti reti. Metallu molekulas 
gāzes veidā sastāv no viena atoma, tādēļ nolīdzinājumos metallus raksta 
kā atomus, piem., 2 Hg. Turpretī nemetallisko elementu molekulas sastāv 
no divi un vairāk atomiem, piem., 0 2 „ N 2 u. c. (19). Ja molekulā ir vairāk 
Vienādu atomu, tad to skaitu apzīmē ar indeku aiz elementa simbola 
apakšā. Simbols O l 2 nozīmē, ka skābekļa molekula sastāv no divi kopā 
savienotiem atomiem. 

Tā kā molekulas un atomi ir bezgalīgi mazas vienības, tad daudzuma 
apzīmēšanai praktiskām vajadzībām ir izveidoti jēdzieni ,,grammolekula" 
un „gramatoms" (21) . Ķīmiskos nolīdzinājumos atoma simbols un mo
lekulas simbols apzīmē arī noteiktu gramu skaitu no simbolizētās vielas. 

Fe - f S 
dzelzs 7 daļas sērs 4 daļas 

mechanisks maisījums 

2 HgO - f siltums 
dzīvsudraba oksids 

4,32 daļas 
ķīmisks savienojums 
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Veselo skaitļu likums. 

16. §. J a k ā d s e l e m e n t s A r a d a a r o t r u e l e m e n t u B v a i 
r ā k u s ķ ī m i s k u s s a v i e n o j u m u s , t a d B e l e m e n t a d a u d z u m i , 
k a s s a v i e n o j a s a r v i e n u un t o p a š u A e l e m e n t a d a u d z u m u , 
a t t i e c a s s a v ā s t a r p ā k ā m a z i v e s e l i . s k a i t ļ i . Šo likumu 
formulēja D a l t o n s 1808. g.; to sauc arī par reizināto proporciju 
likumu. Tā nolūks ir pierādīt, ka elementi sastāv no atomiem. Šo likumu 
var arī izmantot, lai noteiktu, vai divi elementi tiešām dod vairākus ķīmis
kus savienojumus, jeb vai tikai maisījumus un sakausējumus. 

Svins ar skābekli rada vairākus savienojumus. Analizējot atrasts, ka 
tie satur: 

Pb°/o 0°/o 0 : P b 
Vienkāršotie 

skaitli 
Veselie 
skaitļi 

1 2 3 4 5 

I 92,83 7,17 0,0773 1 2 
II 89,61 10,39 0,1159 1,5 3 

III 86,62 13,38 0,1545 2 4 

Dalot otrās ailes skaitļus ar pirmās ailes skaitļiem, atrod, cik svara 
daļu skābekļa savienojas ar 1 svara daļu svina. Atrastie skaitļi ir ierakstīti 
trešajā ailē. Lai atrastu vienkāršākus skaitļus, kas savā starpā attiecas 
tāpat kā iegūtie daļu skaitļi, dala trešās ailes skaitļus ar vismazāko no 
tiem — 0,0773, un dabū ceturtās ailes skaitļus, kas gan nav vēl veseli skaitļi. 
Reizinot pēdējos ar 2, dabū veselos skaitļus 2, 3, 4. 

Šo skaitļu nozīme ir tāda. Ja svins un skābeklis sastāv no atomiem, 
elementu vismazākam nedalāmām vienībām, tad sagaidāms, ka vienam vai 
diviem Pb atomiem pievienosies v e s e l i O atomi mazā skaitā. Ja ir 
vairāki savienojumi, tad arī pievienoto O atomu skaits būs dažāds. Tā kā 
visi O atomi ir vienādi, tad dažādos savienojumos vienam un tam pašam 
svina daudzumam pievienoto skābekļa atomu svars attieksies savā starpā kā. 
šo atomu skaitļi, t. i. kā veseli skaitļi. Šai piemērā ņemtie svina oksidi 
ir PbO, P b a 0 3 un P b 0 2 , kur ar 1 atomu svina ir savienoti 1, ļi/ 2 un 
2 atomi skābekļa, jeb ar 2 atomiem svina 2, 3 un 4 atomi skābekļa. 

J a divi elementi veido daudz savienojumu (piem., N ar O ) , tad visai savieno
jumu rindai atrastie veselie skaitļi var arī neiznakt mazi, bet ja šai rindā ņem 
jebkurus d i v u s savienojumus, tad tie dod m a z ' i s veselus skaitļus, un tas jau 
pierāda, ka savienojumi, kas rodas no diviem elementiem, veido molekulas ar mazu 
atomu skaitu. Oglekļa un ūdeņraža savienojumi, kuru skaits sniedzas tūkstošos,, 
protams, nevar dot mazus, bet gan tikai v e s e l u s skaitļus. 
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IV. Ķīmiskās vienības 
Ķīmiskā tieksme. 

17. §. Ja divi elementi var ķīmiski savienoties un radīt jaunu vielu, 
tad saka, ka starp tiem ir ķ ī m i s k a t i e k s m e jeb a f i n i t ā t e . Ķīmiskās 
tieksmei cēlonis ir ķīmiskā enerģija, kas elementiem piemīt un kas pa daļai 
izklīst, ja elementi iedodas ķīmiskā savienojumā. Skābeklim ir liela tieksme 
savienoties ar citiem elementiem un to savienojumiem, kā to var novērot 
degšanas un oksidēšanās procesos. Ogleklis, sērs, fosfors, ūdeņradis u. c. 
savienojas ar skābekli, un ķīmiskā enerģija, kas atrodas skābekli un elemen
tos, ar ko tas savienojas, pa daļai izklīst siltuma veidā. Skābeklis savie
nojas arī ar saliktām vielām: metānu, sērūdeņradi u. c , kurās divi vai 
vairāki elementi jau ir ķīmiski savienoti savā starpā, sadala tos un veido 
citus savienojumus. Gāze metāns, C H 4 , savienojoties ar skābekli, veido 
ogļskābes gāzi, C 0 2 , un ūdeni, H 2 0 ; tas nozīmē, ka starp skābekli un 
oglekli un skābekli un ūdeņradi ir lielāka ķīmiskā tieksme nekā starp oglekli 
un ūdeņradi, kas redzams no tam, ka metāns, savienojoties ar skābekli, rada 
siltumu. 

Elementu ķīmiskai tieksmei ir individuāls un selektīvs (izvēles) rak
sturs. Skābeklis viegli savienojas ar ūdeņradi un arī ar magnēziju, bet 
magnēzijs nesavienojas ar ūdeņradi, lai gan abiem šiem elementiem brīvā 
veidā ir daudz ķīmiskās enerģijas. Ķīmiskā tieksme ir liela starp elemen
tiem ar p r e t ē j u ķīmisko dabu: p o z i t ī v i e elementi (53) Na, K, Mg, 
Ca, AI u. c. viegli savienojas ar n e g a t ī v a j i e m elementiem (54) F, 
O, Cl, Br, J , N u. c. 

Tādi elementi, kam brīvā veidā piemīt daudz ķīmiskās enerģijas un kam 
ir liela tieksme savienoties ar citiem elementiem, dabā brīvā veidā nav 
sastopami, bet tikai savienojumā ar citiem elementiem. Izņēmums ir skā
beklis, un tam par cēloni ir divi apstākļi: 1 ) dabā skābekļa ir tikpat daudz, 
cik visu pārējo elementu kopā, un visi citi elementi, kam ir tieksme sa
vienoties ar skābekli, ar to jau ir savienojušies, ja vien tie ir bijuši ar skā
bekli sakarā; 2) Skābekli pastāvīgi atbrīvo no ogļskābes gāzes augi savā 
augšanas procesā. Enerģiju šai endotermiskai reakcijai piegādā saule gais
mas un siltuma veidā. Tādēļ skābekļa daudzums gaisā ir pastāvīgs: cik 
skābekļa patērē dažādi oksidēšanās procesi, tik tā atbrīvo augu valsts savā 
augšanas procesā. 

Ūdens analizē. 

18. §. Saliktā vielā elementu atomi turas kopā ar ķīmiskās tieksmes 
jeb afinitātes spēku. Lai atbrīvotu ūdenī saistīto skābekli un ūdeņradi, 
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jāpievada enerģija no ārienes (endotermiska reakcija). Visizdevīgākais ener
ģijas veids šinī gadījumā ir elektrības līdzstrāva. 

Bļodiņā, kurā atrodas ar sērskābi paskābināts odens, ir ievietoti divi 
ar ūdeni pildīti apgāzti stobriņi ar iedaļām (eudiometri). Caur bļodiņas 
dibenu ir izlaisti izolēti elektrodi, kas nobeidzas stobriņos ar platīna skār-
diņiem. Elektrodus pievieno akumulatoram vai 
līdzstrāvas apgaismošanas tīklam. Pēdējā gadī
jumā jāieslēdz ķēdē pretestība, piem. 15 vatu 
lampiņa, jo ūdens sadalīšanai ir vajadzīgs pavi
sam mazs spriegums, ap 2 volti. Kad ieslēdz 
strāvu, stobriņos pie elektrodiem šāk atdalīties 
gāzes burbulīši. Pēc kāda laika pārtrauc strā
vu, izlaiž gāzes no stobriņiem un mēģinājumu 
atkārto. Pareizus skaitļus var iegūt tikai tad, 
ja ūdens un elektrodi ir piesātināti ar gāzēm. 
Kad tas ir noticis, ļauj stobriņos sakrāties lie
lākam gāzes daudzumam, pārtrauc strāvu un 
nolasa, cik kurā stobriņā gāzes ir sakrājies. 

4. zīm. Pie negatīvā pola atdalās ūdeņradis, pie 
pozitīvā skābeklis. Ja stobriņus nostāda tā (ci
tā traukā), kā ūdens līmenis stobriņa iekšpusē un 
ārpusē ir vienādā augstumā, un tad nolasa tilpumus, tad rūpīgi izdarītā mēģi
nājumā iznāk, ka ū d e ņ r a ž a t i l p u m s i r t a i s n i d i v r e i z l i e l ā k s 
n e k ā s k ā b e k ļ a t i l p u m s . Ņemot vērā Avogadro hipotēzi, ka vienādos 
ārējos apstākļos visām gāzēm vienādos tilpumos ir vienāds molekulu skaits, 
jāsecina: ūdeni sadalot elektrības strāva reizē ar katru skābekļa molekulu 
atbrīvo 2 molekulas ūdeņraža. 

Elektriskā enerģija, kas jāpatērē ūdens sadalīšanai, pārvēršas par ķī
misko enerģiju. Šī ķīmiskā enerģija atrodas atbrīvotajā skābekli un ūdeņ
radī. Tādā kārtā endotermiska reakcijā, pievadot enerģiju no ārienes, no 
mazvērtīgas vielas — ūdens — var iegūt ar ķīmisko enerģiju bagātus pro
duktus, skābekli un ūdeņradi. 

Ūdens sintezē. 

Odeņradi un skābekli iegūst elektrolizējot ūdeni, pie kam abas gāzes 
salaiž kopā, izžāvē un ievada stikla caurulē virs dzīvsudraba. No iepriek
šējā mēģinājuma ir zināms, ka šo gāzu mechaniskā maisījumā ūdeņraža pēc 
tilpuma ir divreiz vairāk nekā skābekļa. Sintēzi izdara 100° temperatūrā 
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5. zīm. pirms un pec 
savienošanās 

raža un 1 tilpuma skābekļa 

ar nolūku, lai reakcijas produkts — ūdens 
tvaiks — būtu gāzes veidā, jo tad varētu 
lietot Avogadro hipotēzi reakcijas izpratnei. 
Ūdeņradis ar skābekli 100° temperatūrā vēl 
nesavienojas. Maisījumu aizdedzina ar elek
trisku dzirksteli, kurai liek pārlekt starp 
diviem caurules augšgalā iekausētiem pla
tīna stiepules galiem (zīm. nav parādīti). 
Pastāvīgu temperatūru 100° dabū, laižot 
tvaiku no verdoša ūdens trauka, kas ar 
šļūteni ir pievienots stobra apvalkam. 

Elektriskā dzirkstele aizdedzina maisī
jumu, notiek mazs sprādziens. No reak
cijas siltuma sakarsušais ūdens tvaiks iz
plešas, un dzīvsudraba stabs slīd uz leju. 
Bet drīz vien tas sāk atkal celties uz aug
šu, jo reakcijas siltums pamazām izklīst 
un temperatūra nostabilizējas pie 100°. Ie
gremdējot cauruli dziļāk traukā (5. zīm.) 
nostāda dzīvsudraba stabu tādā pašā augs
tumā, kādā tas bija pirms reakcijas, un no
lasa ūdens tvaika tilpumu. Tas ir par i/3 
mazāks nekā tas bija skābekļa un ūdeņ
raža maisījumam. No 2 tilpumiem ūdeņ-

rodas tikai 2 tilpumi ūdens tvaika. 

Elementāro gāzu molekulas sastāv no divi atomiem. 

19. §. Ūdeni sadalot ar elektrisko strāvu, dabū 2 tilpumus ūdeņraža 
un 1 tilpumu skābekļa. Sintezējot ūdeni, no 2 tilpumiem ūdeņraža un 
1 tilpuma skābekļa dabū 2 tilpumus ūdens tvaika. Tā kā tilpumi mērīti 
vienādos ārējos apstākļos, tad pēc Avogadro hipotēzes vienādos tilpumos 
atrodas vienāds molekulu skaits. Pieņemot, ka vienā tilpumā ir n moleku
las, var rakstīt: 

ūdeņ
radis + ūdeņ

radis + skā
beklis 

ūdens 
tvaiks 

ūdens 
tvaiks 

n + n + D n + n 

2 n mol. ūdeņraža -ļ- n mol. skābekļa 2 n mol. ūdens tvaika. 



28 Veselo tilpumu likums. 

Izdalot nolīdzinājuma abas puses ar n, dabū, ka 2 mol. ūdeņraža -ļ-
-ļ- 1 mol. skābekļa rada 2 mol. ūdens tvaika. Iznāk, ka 1 molekula skā
bekļa, savienodamās ar 2 mol. ūdeņraža, rada 2 mol. ūdens tvaika. Tā kā 
skābeklis ir k a t r ā ūdens tvaika molekulā, iznāk, ka reakcijā s k ā b e k ļ a 
m o l e k u l a d a l ā s d i v i d a ļ ā s . Tādēļ jāpieņem, ka skābekļa mole
kula sastāv no 2 atomiem un apzīmējama ar simbolu 0 2 . 

Arī ūdeņraža, chlora un slāpekļa molekulas sastāv no 2 atomiem. To 
var pierādīt ar chlorūdeņraža, HC1, un ammonjaka, NH 3 , sintēzēm. 

1 tilp. ūdeņraža -ļ- 1 tilp. chlora dod 2 tilp. chlorūdeņraža. 

1 mol. 1 mol. 2 mol. 
3 tilp. ūdeņraža -ļ- 1 tilp. slāpekļa dod 2 tilp. ammonjaka. 

3 mol. 1 mol. 2 mol. 

Apzīmējot elementu molekulas ar H 2 , 0 2 , C l 2 un N 2 , dabū nolīdzi
nāju mus: 

2H 2-ļ 0 2 = 2 H 2 0 ; 
H 2 - f - C l 2 = 2 H C l ; 
3 H 2 + N 2 = 2 N H 3 . 

Visos šos gadījumos nolīdzinājuma labajā pusē ir 2 molekulas resp. 
2 tilpumi. Grafiski, piem., ammonjaka sintezē, var attēlot molekulu šķel
šanos un atomu pārvietošanos šādā kārtā: 

+ 

3 tilp. ūdeņraža -ļ- 1 tilp. slāpekļa 2 tilp. ammonjaka. 

Tāpat no 2 atomiem sastāv arī broma un joda molekulas gāzveidīgā stāvoklī. 
Daži nemetalli, kas parastā temperatūrā ir cieti, gāzveidīgā stāvoklī veido molekulas 
no vairākiem atomiem: sērs no 8, fosfors un arsens no 4. Tam pretī c ē 1 g ā z ē m, 
kam pavisam maz ķīmiskās enerģijas, molekulas sastāv no viena atoma. 

S e c i n ā j u m i . 1) No Avogadro hipotēzes izriet v e s e l o t i l p u m u 
l i k u m s , ko Ge-Lisaks 1808. g. atrada eksperimentālā ceļā: j a k ā d ā 
ķ ī m i s k ā r e a k c i j ā g ā z v e i d ī g ā s v i e l a s r o d a s v a i z ū d , t a d 
š o g ā z v e i d ī g o v i e l u t i l p u m i a t t i e c a s s a v ā s t a r p ā k ā m a z i 
v e s e l i s k a i t ļ i . Ūdens sintezē gāzveidīgo vielu tilpumu attiecības ir 
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2 : 1 : 2 , chlorūdeņraža sintezē 1 : 1 : 2 , amrnonjaka sintezē 3 : 1 ; 2. Nav zi
nāms neviens gadījums, kur šis likums botu nevietā. Tas ir viens no ne
tiešiem Avogadro hipotēzes pierādījumiem. 

2) Gāzveidīgās vielās tilpums ir proporcionāls molekulu skaitam. Re
akcijās, kur darbojas gāzveidīgās vielas, nolīdzinājumā koeficients pie šo vielu 
simboliem, kas rāda, c i k molekulu reakcijā ņem dalību, rāda arī c i k t i l 
p u m u gāzveidīgās vielas rodas vai iet zudumā, piem., 

c+o2 = co2 

rāda, ka 1 tilpums skābekļa, savienodamies ar oglekli (cieta viela), rada 
1 tilpumu ogļskābes gāzes. Tilpumi pirms un pēc reakcijas, protams, 
mērījami vienādos arējos apstākļos. Tāpat nolīdzinājumā 

3 H 2 | N 2 = 2 N H 3 

koeficienti 3, 1 un 2 rāda, ka 3 tilpumi ūdeņraža, savienodamies ar 1 til
pumu slāpekļa,' rada 2 tilpumus amrnonjaka gāzes. 

Molekulsvars un atomsvars. 

20. §. Viens litrs skābekļa normālos apstākļos (0° un 760 mm) sver 
1,429 g, viens litrs ūdeņraža 0,08987 g. Pēc Avogadro hipotēzes vienā 
litrā skābekļa ir tikpat daudz molekulu kā vienā litrā ūdeņraža. Ja til
puma vietā liek svaru, iznāk, ka 1,429 gramos skābekļa ir tikpat daudz mo
lekulu kā 0,08987 g ūdeņraža. No tā var secināt, ka viena skābekļa mo-

1,429 
Iekūla ir 0 08987 ~ r e * z s r n a g ā k a P a r vienu ūdeņraža molekulu. 
Ņemot vērā, ka skābekļa un ūdeņraža molekulas sastāv no 2 atomiem, 
iznāk, ka arī skābekļa atoms ir 15,90 reiz smagāks par ūdeņraža atomu. 
Tādā pašā ceļā var izzināt, cik reiz smagāki par ūdeņraža atomu ir slā
pekļa, chlora un citu ģāzveidīgo elementu atomi. Tā iegūtos ralātīvos skait
ļus, kas rāda, cik reiz kāda elementa atoms ir smagāks par kādu citu, kura 
svaru pieņem par 1, sauc par a t o m s v a r i e m . Cik patiesībā sver abso
lūtās svara vienībās pats bezgalīgi mazais atoms, tas šos skaitļus atrodot 
nemaz nav jāzina. 

Agrāk elementu atomus salīdzināja ar ūdeņraža atomu, pieņemot to, 
kā vismazāko, līdzīgu 1. Relatīvie atomsvari daudziem elementiem tad 
iznāca daļu skaitļi: skābeklim 15,88,* slāpeklim 13,9, ogleklim 11,9 u. t. t. 
Tagad pieņem skābekļa atomsvaru 16,000; tad ūdeņradim iznāk atomsvars 
1,008, jo 1 5 , 8 8 : 1 = 16 ,000 :1 ,008 . Slāpeklim iznāk vesels skaitlis 14, og
leklim 12; daudziem citiem elementiem arī iznāk veseli skaitļi daļu skaitļu 

*) Agrāk H litra svars bija noteikts līdzīgs 0,08995 g. 
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vietā. Tādā kārtā par atomsvaru vienību ir izraudzīta 1 / 1 6 daļa no skā
bekļa atomsvara. P a r a t o m s v a r u s a u c s k a i t l i , k a s r ā d a , c i k 
r e i z d o t ā e l e m e n t a a t o m s ir s m a g ā k s p a r 1 / ļ 6 d a ļ u s k ā 
b e k ļ a a t o m a . 

Molekulsvaru dabū, salīdzinot citu gāzveidīgo vielu litra svaru ar skā
bekļa litra svaru (26). Vienība ir tā pati, kas atomsvaram — 1 / 1 6 daļa n o 

skābekļa atomsvara jeb 1 / 3 2 daļa no molekulsvara, jo molekula sastāv no 
2 atomiem, un skābekļa molekulsvars ir 32. Tādā kārtā no litra svara atrod 
molekulsvaru un no tā aplēš gāzveidīgās vielas formulu (29). Ja for
mula kādai vielai jau iepriekš zināma, tad molekulsvaru atrod, saskaitot 
molekulā ietilpstošo atomu atomsvarus. Ammonjaka, NH 3 , molekulsvars 
ir 3 x 1 , 0 0 8 + 1 4 , 0 1 = 1 7 , 0 3 ; ūdens, H 2 0 , 18,02, ogļskābes gāzes, COL>, 44, 
ūdeņraža, H 2 , 2,016. 

P a r m o l e k u l s v a r u s a u c s k a i t l i , k a s r ā d a , c i k r e i z d o 
t ā s v i e l a s m o l e k u l a i r s m a g ā k a p a r 1 / 3 2 d a ļ u s k ā b e k ļ a m o 
l e k u l a s. Par atomsvara un molekulsvara noteikšanu sk. -26. 

Gramatoms un grammofekula. 

21. §. Molekulas un atomi ir pārāk mazas vielas daļiņas, lai to reālo 
svaru un lielumiu varētu lietot praktiskās aplēsēs. 1 cm 3 jebkuras gāzes 
normālos apstākļos satur 27 . 10 1 8 (27 triljoni) molekulu. Praktiskām va
jadzībām ir pieņemtas citas daudzuma vienības: g r a m a t o m s un g r a m 
m o l e k u l a . 

P a r g r a m a t o m u s a u c t ā d u e l e m e n t a d a u d z u m u , k a s s a 
t u r t i k d a u d z g r a m u , c i k v i e n ī b u i r e l e m e n t a a t o m s v a r a . 
1 gramatoms ūdeņraža ir 1,008 g, skābekļa — 16 g, chlora — 35,46 g 
LI. t . t . 

F a r g r a m m o l e k u l u s a u c t ā d u k ā d a s v i e l a s d a u d z u m u , 
k a s s a t u r t i k d a u d z g r a m u , c i k v i e n ī b u i r š ā s v i e l a s m o l e 
k u l s v a r a . Vienā grammolekula ūdeņraža, H 2 , ir 2,016 g, skābekļa, O s — 
32 g, ūdens, H 2 0 — 18,02 g, sērskābes, H 2 S 0 4 — 98,09 g u. t. t. Gram
molekulu saīsināti sauc arī par m o l u . Vēl lieto daudzuma vienības 
g r a m i o n u (iona svars gramos) un g r a m e k v i v a l e n t u . 

Nemainīgā sastāva likums. Gramekvivalents. 

22. §. Ķīmiskie elementi savienojas viens ar otru n o t e i k t ā s s v a r a 
a t t i e c ī b ā s . Odenī, vienalga kur tas ņemts, vienmēr 2,016 svara daļas 
ūdeņraža ir savienotas ar 16,000 svara daļām skābekļa, jeb 1,008 g ūdeņ
raža (== 1 gramatoms) ar 8,000 g skābekļa ( = 1/2 gramatoma). Ja ūdeni 
sintezējot ņemtu vairāk ūdeņraža, tad ūdeņradis paliktu pāri, ja ņemtu vai-



Ķīmiska ekvivalence. Oramekvivalents. 31 

rāk skābekļa, tad tas paliktu pāri. Arī visām citām vielām atsevišķu ele
mentu svaru attiecības ir pilnīgi noteiktas un pastāvīgas. To sauc par 
n e m a i n ī g ā s a s t ā v a l i k u m u . 

Tas pats daudzums ūdeņraža (1,008 g ) , kas savienojas ar 8,000 g skā
bekļa, savienojas arī ar 35,46 g chlora, 79,96 g broma, 16,03 g sēra u. t. t. 
Visi šie stingri noteiktie elementu daudzumi savienojas ar vienādu (1,008 g) 
daudzumu ūdeņraža, tādēļ šos daudzumus sauc par e k v i v a l e n t i e m jeb 
l ī d z v ē r t ī g i e m . Pēc savas ķīmiskās darbības 8,000 g skābekļa, 35,46 g 
chlora u.. t. t. ir līdzvērtīgi: visos savienojumos tie var stāties viens otra 
vietā. ' 

Tāpat skābeklis, savienojoties ar citiem elementiem, spēj saistīt stingri 
noteiktus šo elementu daudzumus: 8,000 g skābekļa savienojas ar 23 g 
nātrija, 39,10 g kālija, 20 g kalcija u. t. t. Arī šie elementu daudzumi, 
kas savienojas ar 8,000 g skābekļa, ,ir ekvivalenti jeb līdzvērtīgi: ķīmiskos 
savienojumos tie var stāties viens otra vietā. 

T o p a r ā d ī b u , k a n o t e i k t s d a u d z u m s k ā d a e l e m e n t a 
s p ē j s a v i e n o t i e s a r s t i n g r i n o t e i k t u o t r a e l e m e n t a d a u 
d z u m u va,i a r ī a p m a i n ī t t o k ā d ā s a v i e n o j u m ā , s a u c p a r 
ķ ī m i s k ā s e k v i v a l e n c e s l i k u m u . Sakarā ar to ir pieņemta ekvi
valences vienība g r a m e k v i v a l e n t s . 

P a r g r a m e k v i v a l e n t u s a u c t ā d u e l e m e n t a v a i v i e l a s 
d a u d z u m u , k a s s a v i e n o j a s a r 1,008 g ū d e ņ r a ž a v a i 8,000 g 
s k ā b e k ļ a , vai arī spēj veikt tādu pašu (reducēšanas vai oksidēšanas) 
darbu kā 1,008 g ūdeņraža vai 8,000 g skābekļa. 

Elektroķīmiskais gramekvivalents. 

23. §. Ja ūdeni vai citu kādu vielu sadala ar elektrisko strāvu, tad 
1 gramekvivalenta (1,008 g) ūdeņraža atbrīvošanai caur elektrolitu jāizlaiž 
,96500 kulonu elektrības. Ja strāvas stiprums būtu 1 ampērs, tad šāda 
ūdeņraža daudzuma atbrīvošanai strāvai būtu jādarbojas 96500 sekundes. 
Tai pašā laikā pie pozitīvā pola atbrīvotos arī 8,000 g skābekļa. Tāds pats 
kulonu skaits ir vajadzīgs arī 1 gramekvivalenta citu elementu atbrīvošanai: 
23 g nātrija, 39,1 g kālija, 36,46 g chlora u. t. t. Tādēļ no elektroķīmiskā 
viedokļa par g r a m e k v i v a l e n t u s a u c t o v i e l a s d a u d z u m u , kas 
atdalās pie elektrodiem (iet šķīdumā, oksidējas, reducējas vai citādi kā 
pārmainās), ja caur eletrolitu iztek 96500 kulonu elektrības. 

Gramekvivalenti dažādās vielās ir dažādi saistīti un to atbrīvošanai 
jāpatērē dažādi enerģijas daudzumi. Raksturīgs elektrolizes procesā ir tas 
apstāklis, ka 1 gramekvivalenta atbrīvošanai, vienalga no kāda savienojuma, 
vienmēr vajadzīgi 96500 kuloni jeb ampersekundes. Viena elektriskās ener
ģijas komponente — strāvas stiprums (ampēri) X laiks — visos gadījumos 
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ir viena un tā pati. Otra komponente — spriegums (volti) — turpretī 
mainās atkarībā no tā, k ā d s savienojums tiek sadalīts. Tas norāda, ka 
visu vielu gramekvivalenti nes vienādus elektrības lādiņus. Sk. Elektrolize 
un Faradeja likumi. 

Elementu vērtības jeb valences. 

24. §. Ar analizi un sintēzi noskaidrojas, ka ūdens molekula sastāv 
no 3 atomiem: 2 ūdeņraža un 1 skābekļa atoma. Šie trīs atomi ir saistīti 
savā starpā ar ķīmiskās tieksmes jeb afinitātes spēku. Pēc tagadējiem uz
skatiem ķīmiskā tieksme jeb afinitāte ir elektrostatiska pievilkšanās starp 
atomiem, kas nes pretējus elektrības lādiņus. Lādiņa lielums ir zināms: 
1 gramekvivalents nes 96500 kulonus, jo tik daudz elektrības jāpatērē, lai 
atomu lādiņus iznīcinātu un atbrīvotu 1 gramekvivalentu jebkuras vielas. 

Ūdeņradis elektrolize vienmēr atdalās pie negatīvā pola, skābeklis pie 
pozitīvā. No tā var spriest, ka ūdens molekulā ūdeņradim ir pozitīvā 
elektrība, bet skābeklim negatīvā. Tā kā pie viena skābekļa atoma saistās 
2 atomi ūdeņraža, tad skābeklim ir d i v r e i z lielāks negatīvās nekā ūdeņ
radim pozitīvās elektrības lādiņš. Elektrības lādiņš, kas saistīts ar 1 gram-
atomu ūdeņraža, ir vismazākais. Citiem elementiem ir vai nu tāds pats, 
vai divreiz, trīsreiz, četrreiz u. t. t. lielāks lādiņš. Tādēļ to lādiņu, ko nes 
1 gramatoms ūdeņraža, pieņem par valences jeb vērtības vienību un saka, 
ka ū d e ņ r a d i s i r p o z i t ī v i v i e n v ē r t ī g s . Skābeklis tad iznāk ne
gatīvi divvērtīgs, jo tā gramatomam ir 2 X 96500 kulonu negatīvās elek
trības un tas saista pie sevis 2 ūdeņraža atomus. Citi elementi savienojumos 
var būt ar dažādiem lādiņiem, pozitīviem vai negatīviem, bet lādiņu lie
lums vienmēr ir tāds, kas ietver 1, 2, 3, un t. t. v e s e l u s ūdeņraža lā
diņus. Tādēļ vērtības jeb valences jēdziens viegli izprotams no elektroķī-
mijas viedokļa. Saka, ka elementam dotā savienojumā ir 1, 2, 3, u. t. t. 
pozitīvie vai negatīvie lādiņi, vai arī ka elements ir pozitīvi vai negatīvi vien
vērtīgs, divvērtīgs vai trīsvērtīgs. 

P a r e l e m e n t a v ē r t ī b u j e b v a l e n c i s a v i e n o j u m ā s a u c 
l ā d i ņ u s k a i t u , k o e l e m e n t a a t o m s š a i s a v i e n o j u m ā n e s . 

No tā izriet otrs valences definējums: p a r e l e m e n t a v a l e n c i 
s a u c s k a i t l i , k a s r ā d a , a r c i k ū d e ņ r a ž a a t o m i e m s a v i e n o 
j a s d o t ā e l e m e n t a a t o m s v a i s t ā j a s t o v i e t ā . 

Elektroķīmiskais gramekvivalents un ar to saistītais lādiņš 96500 ku
loni ir praktiska vienība, tāpat kā gramatoms vai grammolekula. Tas bez
galīgi mazais lādiņš, ko nes viens reāls ūdeņraža atoms, praktiskām aplē
sēm ir pārāk neērta vienība. Vienā gramatomā ūdeņraža ir 6 ,06 .10 2 3 ato
mu. Lai dabūtu šo elektrības vienību, kas arī ir nedalāma, tāpat kā atoms, 
96500 kuloni jādala ar skaitli 6 ,06.10 2 3 . 
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Ķīmisko savienojumu formulas. 

25. §. Ķīmiskos savienojumus apzīmē trejādām formulām. E m p ī 
r i s k ā s formulas rāda, kādi elementi un cik atomu no kura ieiet dotā 
savienojuma molekulā, piem. C 2 H 4 0 2 , N 2 H 4 0 3 , C a 0 2 H 2 . Šādas formulas 
ir grūti lasāmas; nenākas viegli izprast, ka šās trīs formulas apzīmē etiķ
skābi, ammonija nitrātu un kalciju hidroksidu. Tādēļ empiriskās formulas 
lieto reti. R a c i o n ā l ā s formulās izceļ atsevišķas atomu grupas jeb r a 
d i k ā l u s , kas raksturo savienojuma piederību pie kādas lielākas savieno
jumu rindas. Etiķskābes formulā, C H 3 C O O H , tāda ir karboksilgrupa — 
COOH, kas raksturo organiskās skābes. Ammonija nitrātā, N H 4 N 0 3 , ir 
divas raksturīgas grupas, NH 4 - un - N 0 3 : pirmā rāda, ka savienojums ir 
ammonija sāls, otrā, ka šī sāls ir cēlusies no slāpekļskābes, un no šo grupu 
nosaukumiem sastādās savienojuma nosaukums „ammonija nitrāts". Kal
cija hidroksīdā, C a ( O H ) 2 , raksturīga ir hidroksilgrupa, -OH, kas savieno
jumā ar metalla atomu raksturo neorganisku bazi. 

Bet arī racionālajās formulās tikai pa daļai ir redzams, kādā kārtībā 
atomi ir saistīti viens pie otra un kāda kuram ir vērtība. Pilnīgu molekulas 
uzbūvi rāda s t r u k t ū r f o r m u l a s . Organiskajā ķīmijā struktūrformulu 
sastādīšanai ņem par pamatu oglekļa atoma četrvērtību, tuvāk nešķirojot, 
kādas šīs vērtības ir — pozitīvas vai negatīvas. Ar šo vienu principu or
ganiskajā ķīmijā pilnīgi pietiek. Bet neorganiskajā ķīmijā struktūrformulu 
sastādīšanai jāzina ne tikai atomu vērtību skaits, bet arī zīme. 

Vērtību apiešanai pieņem, kā savienojumā ūdeņradis vienmēr ir po
zitīvi vienvērtīgs atoms, skābeklis vienmēr negatīvi divvērtīgs un ka pozitīvo 
un negatīvo vērtību skaits molekulā ir vienāds. Savienojumus, kas sa
stāv no 2 elementiem, no kuriem viens ir ūdeņradis vai skābeklis, otra ele
menta vērtība redzama tieši. Chlorūdeņradī, HC1, chlora atoms ir nega
tīvi vienvērtīgs, jo tas ir saistīts ar pozitīvi vienvērtīgu ūdeņradi. Ammon-
jakā, NH 3 , slāpekļa atoms ir negatīvi trīsvērtīgs, jo tam ir pievienoti 3 po
zitīvi vienvērtīgi ūdeņraža atomi. Kalcija oksīdā, CaO, kalcijs ir pozitīvi 
divvērtīgs, jo tas atrodas savienojumā ar negatīvi divvērtīgu skābekli. Slā
pekļa trioksidā,, N 2 0 3 , abi slāpekļa atomi ir pozitīvi trīsvērtīgi, jo tiem 
te ir piesaistīti 3 skābekļa atomiļ, kas katrs nes 2 negatīvus lādiņus, kopā 
6 negatīvus lādiņus jeb vērtībasļj kuras atsver 6 pozitīvās vērtības pie 2 slā
pekļa atomiemi, pie katra pa 3. 

Grūtāk ir noteikt vērtību pakāpi, ja savienojums sastāv no trim vai 
vairāk elementiem. Tādā gadījumā dažu elementu vērtību var noteikt 
tieši, ja šie elementi savienojumā ir aizstājuši ūdeņradi vai skābekli. Po
zitīvo ūdeņradi var aizstāt tikai pozitīvi elementi, negatīvo skābekli tikai 
negatīvi. Nātrija sulfābl, N a 2 S 0 4 , divi nātrija atomi ir apmainījuši divus 

3 
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ūdeņraža atomus sērskābes molekulā, H 2 S 0 4 , tādēļ nātrijs te ir pozitīvi 
vienvērtīgs. Centrālā (85) sēra atoma valenci tad atrod šādā kārtā: mo
lekulā atrodas 4 skābekļa atomi, kas kopā nes 8 negatīvās vērtības; po
zitīvu vērtību skaits arī ir 8, bet 2 no tām pieder 2 nātrija atomiem, 
tā tad sēra atomam paliek 6 pozitīvās vērtības. Kālija chlorātā, K C 1 0 3 , 
kālijs ir pozitīvi vienvērtīgs, jo savienojums cēlies no chlorskābes, H C 1 0 3 , 
apmainoties H atomam pret K atomu; centrālais Cl atoms ir pozitīvi 
piecvērtīgs, tādēļ ka 3 skābekļa atomiem ir 6 negatīvās vērtības, kurām 
stāv pretī 1 kālija un 5 chlora pozitīvās vērtības. 

Kad izzināta visu molekulā ietilpstošo atomu vērtības, var stāties pie 
struktūras formulas sastādīšanas. Iesāk ar centrālo atomu. N a 2 S 0 4 for
mulā sērs ir pozitīvi sešvērtīgs. Ap sēra simbolu savelk 6 svītras», kas katra 
simbolizē viena pozitīvā lādiņa pievilkšanas spēku ar tikpat lielu negatīvo 
lādiņu pie kāda cita atoma. Pozitīvi lādētais Na nevar saistīties pie S, 
jo pozitīvie lādiņi viens otru atgrūž;, bet gan pie skābekļa. Tādēļ molekulā 
jāparedz 2 tādi skābekļa atomi', kas ar vienu savu vērtību turas pie Na, 
ar otru pie S. Pārējie 2 skābekļa atomi turas pie sēra ar abām savām 
vērtībām. 

N a © e O e © Q ® g Q 
N a ©- - e 0 ©- -© O ©- - e n 

© e u 

K ©- - e 0 e 

Tāpat atrodam1, ka K C l 0 3 molekulā pozitīvi lādētais K turas pie O 
atoma, un šis O atoms ar otru savu vērtību turas pie Cl atoma. Pārējie 
divi O atomi turas pie Cl atoma ar abām vērtībām. 

Līdzīgā kārtā var aplēst elementu vērtības arī tādos savienojumos, kur 
skābekļa atoms ir ticis apmainīts pret negatīvi divvērtīgu sēra atomu. Nātrija 
sulfoantimonālā, N a 3 S b S 4 , var domāt visus 4 sēra atomus skābekļa vietā 
savienojumā Na 3 SbO d , tādēļ sēra atomi te ir negatīvi divvērtīgi. Tā kā Na 
ir pozitīvi vienvērtīgs, antimons iznāk pozitīvi piecvērtīgs. Struktūras for
mulā 3 Na atomi turas pie 3 S atomiem, kas ar savu otru valenci turas 
pie Sb. Ceturtais S atoms ar abām savām valencēm turas pie Sb atoma. 

Ar šādu paņēmienu tomēr nevar sastādīt struktūras formulas vielām, 
kam ir k o m p l e k s a uzbūve, piem., ammonija chloridam, NH 4C1. (Sk. 87)_ 
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V. Atomsvara un molekulsvara noteikšanas 
principi 

26. §. Dilonga un Pti (Dulong un Petit) likums. Dilongs un 
Pti 1819. g. atrada, ka elementu īpatnējais siltums, pareizināts ar atom-
svaru, ir pastāvīgs, lielums, apm. 6,4. Tā kā īpatnējo siltumu ļoti precīzi 
var noteikt kalorimetriski, tad atomsvaru atrod, dalot 6,4 ar īpatnējo sil
tumu. Tā iegūtais atomsvars ir a p t u v e n s . Elementiem ar mazu atom
svaru, piem., Li, Be, C un arī Si, šis likums n e d e r . Skaitlis 6,4 jau 
tādēļ vien nevar būt pastāvīgs, ka īpatnējais siltums ir temperatūras funkcija 
un mainās līdz ar temperatūru. Dilongs un Pti domājuši īpatnējo siltumu 
starp 0° un 100°. 

Tomēr arī aptuvena atomsvara zināšana elementiem ar lielu atom
svaru — metalliem — ir ļoti svarīga. ī s t o atomsvaru tad var aplēst no 
e k v i v a l e n t s v a r a , ko dabū ļoti precīzu no savienojuma kvantitatīvās 
analizēs. Gramatomā vienmēr ir v e s e l s ekvivalentu skaits 1, 2, 3, 4, u. 1.1. 
Dalot aptuveno atomsvaru ar ekvivalentsvaru, dabū valenci jeb lādiņu skaitu, 
ar kādu elements ir bijis savienojumā. 

P i e m ē r i . Ag īpatnējais siltums ir 0,0559 cal/g. Dalot 6,4 ar 0,0559, dabū 
aptuvenu atomsvaru 114,5. Analizējot AgCl, atrod 75,26°/o Ag un 2 4 , 7 4 % Cl-
Chlora granrekvivalents ir 35,46 g, jo tāds daudzums Cl savienojas ar 1,008 g H. 
No proporcijas x : 75,26 = 35,46 :24,74, kur x ir Ag gramekvivalents, atrod x = 
= 107,88 g. Dalot 114 ,5 :107 ,88 ^ 1 , atrod, ka 1 gramatomā Ag ir 1 gramekviva
lents. Tādēļ Ag atomsvars ir 107,88. 

Alvas īpatnējais siltums ir 0,0535 cal/g. Aptuvenais atomsvars ir 6,4 :0 ,0535 = 
= 119,6. Alvas ekvivalentsvaru atrod no S n 0 2 analizēs; tas satur 78,77o/0 Sn un 
21,23 o/o O, kur at 8 g skābekļa ir saistīti 29,675 g Sn. Vienā gramatomā Sn ir 

IITKK; ~ 4 gramekvivalenti. īstais alvas atomsvars ir 4X29,675 = 118,7. 

M o l e k u l s v a r u gāzveidīgām un viegli gaistošām vielām var no
teikt uz Avogadro hipotēzes pamata. Vajaga tikai izzināt kāda noteikta gāz-
veidīgas vielas tilpuma svaru noteiktā temperatūrā un zem noteikta spie
diena. Šķidrām, viegli gaistošām vielām to izdara tā, ka nosvērtam vielas 
daudzumam liek izgarot noteiktā temperatūrā un zem noteikta spiediena 
un izmēri to tilpumu, kādu šis vielas daudzums ieņem gāzveidīgā stāvoklī. 
No šiem datiem tad aplēš gāzveidīgās vielas litra svaru normālos apstākļos. 
Tas apstāklis, ka viela normālos apstākļos (0° un 760 mm) nav gāzveidīgā, 
bet šķidra, nav vērā ņemams, jo normālie apstākļi ir patvaļīgi izvēlēti 
a p 1 'ē s e s vienādošanas nolūkā. Tādu pašu rezultātu dabūtu, ja aplē
ses pamatā fiktu litra svaru kādā augstākā temperatūrā, kad šķidrā viela, 
kam noteicams molekulsvars, atrodas gāzveidīgā stāvoklī. Protams, arī 
grammolekulas tilpums tad būtu attiecīgi lielāks. 
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G r a m m o l e k u l a s t i l p u m s vienādos ārējos apstākļos visām gā
zēm ir vienāds. Tas izriet no Avogadro hipotēzes. Ja vienādos tilpumos 
Visām gāzēm ir vienāds molekulu skaits, tad divu gāzu vienādu tilpumu 
svari attiecas viens pret otru kā šo gāzu molekulsvari, un otrādi: ja gāz-
ve'idīgas vielas ņem to molekulsvaru attiecībās, tad to tilpumiem vajag būt 
vienādiem. Skābekļa grammolekulas tilpums ir tas tilpums, ko normālos 
apstākļos ieņem 1 grammolekula jeb 32 g 0 2 . Skābekļa litra svars ir 
1,429 g; dalot ar šo skaitli 32 g, dabū 32 g: 1,429 g = 22,394 (litri). Ūdeņ
raža grammolekula ir 2,016 g, litra svars 0,08987 g, grammolekulas tilpums 
2,016 g : 0 ,08987g = 22,432 (litri). Slāpekļa grammolekula ir 28,02 g, litra 
svars 1,2505 g, grammolekulas tilpums 28,02 g : 1,2505 g = 22,407 (litri). 
Caurmērā pieņem par grammolekulas tilpumu mazliet noapaļotu tilpumu 
22,4 litri. 

A p t u v e n u m o l e k u l s v a r u g ā z v e i d ī g a i v i e l a i d a b ū , j a t ā s 
l i t r a s v a r u n o r m ā l o s a p s t ā k ļ o s p a r e i z i n a a r 22,4. 

P i e m ē r i . Ammonjaka litra svars normālos apstākļos ir 0,771 g. Aptuvens 
molekulsvars ir 0,771X22,4 = 17,27. 

1 litrs ūdens tvaika pie 100° un 760 mm sver 0,6058 g. Litra tilpums, redu

cēts no 100° līdz 0° , ir (fQ^ļ|7|]- = = 0 , 7 3 1 9 litri. Normālos apstākļos 

0,7319 litri ūdens tvaika sver 0,6058 g. Viena grammolekula jeb 22,4 litri sver 

Q ^ļļļQ X Z2,4 = 18,54 g. Tas ir ūdens aptuvens molekulsvars. Aptuvenus mole-

kulsvarus var koriģēt ar aplēstās formulas palīdzību. Sk. 31 . 

Cietām, negaistošām vielām aptuvenu molekulsvaru noteic pēc parā
dībām šķīdumā: osmotiskā spiediena, viršanas punkta pacēluma un sasal
šanas punkta depresijas. 

Osmotiskais spiediens. 

27. §. Šķīdumu difūzija. Šaurā cilindrā ielej piesātinātu C u S 0 4 šķī
dumu un virs tā, tā ka lai nesamaisās, tīru ūdeni. Starp abiem šķidrumiem 
redzama diezgan asa robeža. Cilindru atstāj mierīgā vietā, kur to bez 
kustināšanas var novērot. Pēc dažām dienām var redzēt, ka C u S 0 4 daļi
ņas ir izplatījušās virs abu šķidrumu robežas. Robežlīnija, kas šķir abus 
šķidrumus, ar katru dienu izplūst vairāk un vairāk. Pēc dažām nedēļām abi 
šķidrumi ir pilnīgi samaisījušies. 

Izskaidro šo parādību ar kinētisko siltumteoriju. Ūdens un C u S 0 4 

daļiņas atrodas pastāvīgā kustībā. Tās C u S 0 4 daļiņas, kas atrodas uz abu 
šķidrumu robežas, savā kustības gaitā iespraucas starp tīra ūdens daļiņām. 
Tā kā pievilkšanās spēki starp ūdens molekulām un C u S 0 4 molekulām ir 
lielāki nekā starp divām CuSQ 4 molekulām (ja tas tā nebūtu, tad CuSO a 
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ūdenī nešķīstu!), tad C u S 0 4 daļiņu atgriešanās CuSO, 4 šķīdumā ir ap
grūtināta. Tāpat ūdens molekulas pār robežlīniju pāriet CuSQ 4 šķīdumā, 
jo pievilkšanās starp divām ūdens molekulām ir mazāka nekā starp ūdens 
un C u S 0 4 molekulām. Tādu šķidrumu samaisīšanos sauc par šķidru vielu 
d i f ū z i j u . Tā norit tik ilgi, līdz kamēr abi šķidrumi ir pilnīgi samaisīju-
šies un C u S 0 4 koncentrācija viscaur ir vienāda. 

D i f ū z i j a c a u r š ķ ē r s s i e n u . D i a l i z e . Ja robežā starp abiem 
šķidrumiem atrastos šķērssiena, kuras poras būtu diezgan lielas, lai caur 
tām varētu izspiesties cauri visas šķīdumā esošās molekulas, tad difūzijas 
gala rezultāts būtu tāds pats kā bez šķērssienas, tikai ar to starpību, ka difū
zija noritētu daudz lēnāki un abi šķidrumi pilnīgi samaisītos pēc daudz 
ilgāka laika. Bet ja poras būtu mazas, caur kurām lielākās daļiņas netiktu 
cauri, bet mazākās tiktu, tad notiktu daļiņu atlase jeb d i a l i z e . Tādu 
iekārtu lieto, kad kolloidus, kuru daļiņas samērā ar kristalloidiem ir 
lielas, grib atdalīt no kristalloidiem. Starpsienu, kas dialize lielākās da
ļiņas no mazākām, sauc par p u s c a u r l a i d ī g u (semipermeablu) plēvi 
jeb membrānu. Plēves ar tādām īpašībām ir dzīvnieku pūslis, augu šūni
ņas, kollodija kārtiņa u. c. 

O s m o z e . Var pagatavot puscaurlaidīgas plēves ar tik mazām porām, 
ka tām iet cauri tikai ūdens, bet neiet cauri ūdenī izšķīdušās vielas molekulas. 
Novērojumi rāda, ka tādā gadījumā difūzija notiek tikai v i e n ā v i r z i e n ā 
— no tīra ūdens uz vielas šķīdumu ūdenī. Ūdens molekulas gan izspie
žas cauri plēvei un iekļūt šķīdumā, bet pretējā virzienā no šķīduma ūdenī 
neiet. Tādēļ šķīduma tilpums no klātpienākošām ūdens molekulām pama
zām palielinās. Ja telpa, kurā atrodas šķīdums, ir aprobežota, tad spie
diens šai telpā ceļas līdz noteiktam lielumam, kas ir atkarīgs no tempera
tūras un šķīduma koncentrācijas (izšķīdinātās vielas daļiņu skaita tilpuma 
vienībā), bet nav atkarīgs no daļiņu lieluma un svara. Šo spiedienu sauc 
par o s m o t i s k o spiedienu. 

Traukā A, kura apakšgals ir noslēgts ar puscaurlaidīgu plēvi, bet 
virsgals nobeidzas ar šauru garu cauruli, atrodas koncentrēts cukura vai 
citas vielas šķīdums ( 6 . zlm.). Trauks A ir iegremdēts tīrā ūdeni. Ūdens 
molekulas spiežas caur puscaurlaidīgo plēvi un palielina šķīduma tilpumu 
traukā A, kādēļ ceļas šķīduma līmenis caurulītē arvienu augstāk un pēc 
dažām stundām jau iet pāri virsgalam. Ja caurulīte ir pietiekoši gara, tad 
līmeņa celšanās beidzot apstājas. Tas notiek tad, kad šķidruma staba 
spiediens ir vienāds ar osmotisko spiedienu. Šā spiediena precīzai izmē
rīšanai ir vajadzīgs speciāls aparāts. 

Tāds aparāts ir schematiski attēlots 7. zīm. Trauks A ir apdedzināts, 
bet neglazēts māla cilindrs ar lielām porām. Puscaurlaidīgā plēve atrodas 
cilindra sienu vidū; zīmējumā tā ir attēlota ar raustītu līniju. Tādu plēvi 
iegūst ķīmiskā ceļā. Cilindrā ielej kālija ferrocianida šķīdumu, bet pašu 
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cilindru iegremdē vara sulfāta šķīdumā. Abas vielas caur lielajām porām 
difundē viena otrai pretī un sienas vidū, kur tās sastopas, notiek ķīmiska 
reakcija: 

2 Cu S 0 4 + K 4 F e (CN) 6 = C u 2 F e (CN) 6 + 2 K 2 S 0 4 . 

B 

6. zīm. 7. zīm. 

Sienas vidū rodas vara ferrocianids, kas ūdenī nešķīst un kam piemīt 
puscaurlaidīgas plēves īpašības. Pārējās vielas, kas ūdenī šķīst, viegli iz
skalojas no porām, ja cilindru ilgāku laiku tur tīrā ūdenī. 

Osmotiskā spiediena noteikšanai trauku A aiztaisa ar stipru aizbāžņi, caur 
kuru iet divas caurules. Pa cauruli C traukā iepilda to šķīdumu, kūra 
osmotisko spiedienu grib novērot; pēc tam caurules galu aizkausē. Caurule 
B ir augšgalā noslēgts manometrs, kas pildīts ar gaisu un uz apakšu pret 
šķīdumu noslēdzas ar dzīvsudraba stabu. Osmotiskais spiediens spiež dzīv
sudrabu caurulē B ; no spiediena gaisa tilpums samazinās pēc Boila-Mariota 
likuma. No gaisa tilpuma, ko nolasa pēc iedaļām uz stikla, var aplēst 
osmotisko spiedienu, kas var būt vairāk desmit atmosfēru liels. 

O s m o t i s k ā s p i e d i e n a a t k a r ī b a n o š ķ ī d u m a k o n c e n t 
r ā c i j a s un t e m p e r a t ū r a s . Osmotiskais spiediens ir proporcionāls 
šķīduma koncentrācijai, ja nemainās temperatūra. Ja 1 1 izšķīdina 10 g 
cukura, tad pie 0° šķīduma osmotiskais spiediens ir 0,65 atmosfēras; ja iz
šķīdina 20 g, tad 1,3 atm., 60 g — 3,9 atm. Bet ja izšķīdina 1 litrā 
1 grammolekulu jeb 342 g Cļ2U290n (cukura formula), tad osmotiskais 
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spiediens ir 22,4 atmosfēras. Te redzams sakars starp osmotisko spiedienu 
no vienas un Boila-Mariota gāzu likumu no otras puses. 1 grammolekula 
jebkuras gāzes normālos apstākļos, t. i. pie 0° un 1 atm. spiediena ieņem 
tilpumu līdzīgu 22,4 litriem. Ja šo grammolekulu saspiestu līdz 1 litra 
tilpumam, tad gāzes spiediens būtu 22,4 atmosfēras. 

Temperatūras maiņa arī ietekmē osmotisko spiedienu gluži tāpat kā 
gāzes spiedienu: ja temperatūra ceļas vai krītas par 1°C, tad osmotiskais 
spiediens pieaug vai pamazinās par ! / 2 7 3 daļu no tā spiediena, kāds šķīdu
mam būtu pie 0°. Citā formulējumā šo atkarību var izteikt, ka šķīdumu 
osmotiskais spiediens, ja nemainās koncentrācija, ir proporcionāls absolūtai 
temperatūrai. Tā tad osmotiskais spiediens seko arī Ge-Lisaka likumam. 

Osmotisko spiedienu pētīja P f e f f e r ' s 1887. g. un vēlāk v a n t ' H o f f's. 
Visas osmotiskās spiediena parādības var sakopot van t'Hoff'a likuma for
mulējumā: k a t r a v i e l a , k a s b e z s a d a l ī š a n ā s i e t š ķ ī d u m ā , r ā d a 
t ā d u o s m o t i s k o s p i e d i e n u , i t k ā t ā b ū t u g ā z e s v e i d ā un 
t a i p a š ā t e m p e r a t ū r ā i e ņ e m t u š ķ ī d u m a m l ī d z ī g u t i l p u m u . 

Osmotiskā spiediena būtību var izprast, ja ie
domājas, ka izšķīdušā viela, būdama it kā gāz-
veidīgā stāvoklī, molekulu kinētiskā kustībā bom
bardē šķīduma robežas. Šķīduma robežas ir trau
ka sienas un šķīduma virsma augšā. Izplešanās 
ir iespējama tikai vienā virzienā, kur to nekavē cie
tās trauka sienas. Šī izplešanās tomēr var notikt 
tikai kopā ar šķīdinātāju. Osmotiskais spiediens, 
atbīdīdams šķidruma virsmu uz augšu, it kā iesūc 
šķīdinātāju caur pušcaurlaidīgās plēves porām. Šo 
sūcošo darbību var līdzsvarot ar spiedienu no aug

šas uz šķīduma virsmu, līdzīgu un pretēji vērstu osmotiskajam spiedienam. 

Aptuvena molekulsvara noteikšana pec osmotiska spiediena. 

28. §. Pieņemot, ka izšķīdinātā viela šķīdinātājā atrodas it kā gāzvei-
dīgā stāvoklī un seko Boila-Mariota un Ge-Lisaka likumiem, no osmotiskā 
spiediena, šķīduma koncentrācijas un temperatūras var aplēst izšķīdinātās 
vielas aptuvenu molekulsvaru. 

P i e m ē r s . 6 g urinvielas, C O ( N H 2 ) 2 , 1 litrā šķīduma rāda pie 20°C osmotisko 
spiedienu 2,39 atm. Kāds ir urinvielas aptuvens molekulsvars? Ja temperatūra 

273 
būtu 0°C, tad osmot. spiediens būtu — 2,39 X S T ^ a^m- Ja izšķīdināta būti* 1 g mol. 
( = M g) litrā, tad pie 0° osmot. spiediens būtu 22,4 atm. Tādēļ M : 6 = 22,4 : 
• 2 3 9 X ^ - M - 6 X 2 2 , 4 X 2 9 3 
, A J Y A 2 9 3 ' 1 — 2 , 3 9 X 2 7 3 U ' G * 

No formulas aplēstais molekulsvars ir 60,05. 
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Molekulsvara noteikšana pēc osmotiskā spiediena ir neērta aparatūras 
ziņā. Tādēļ tagad to vairs nedara. Tai vietā ir izveidotas divas citas me
todes: e b u l l i o s k o p i s k ā , pēc šķīduma viršanas punkta pacēluma, un 
k r i o s k o p i s k a , pēc sasalšanas punkta depresijas. Abām tām pamatā 
ir parādība, kas ir saistīta ar šķīdumu osmotisko spiedienu. 

A ^ o l e k u l s v a r a n o t e i k š a n a p ē c s a s a l š a n a s p u n k t a d e p 
r e s i j a s . Tīrs ūdens sasalst pie 0° C. Ja ūdenī ir izšķīdināta kāda viela, 
tad šķīdums nesasalst vis pie 0° C, bet ledus sāk rasties zemākā tempera
tūrā. L e d u s pie tam n e s a t u r i z š ķ ī d i n ā t o v i e l u . T o s a u c p a r 
t ī r a š ķ ī d i n ā t ā j a i z k r i s t a l l i z ē š a n o s n o š ķ ī d u m a . Tā kā os
motiskais spiediens, kas tiecas palielināt šķīduma tilpumu, ir vērsts tieši 
pretī kristallizācijas spēkam, kurš šķīduma tilpumu samazina (atdala tīru 
šķīdinātāju no šķīduma), tad šķīdumam jāatņem vairāk siltuma, lai sāktos 
ūdens sasalšana (izkristallizēšanās), nekā tad, kad sasalst tīrs ūdens. Tādēļ 
vielu ūdens šķīdumi sāk sasalt zemākā temperatūrā nekā tīrs ūdens. Jo 
vairāk šķīdumā ir izšķīdinātās vielas, jo zemāka ir šķīduma sasalšanas tem
peratūra. Sasalšanas punkta d e p r e s i j a (pazeminājums) ir proporcionāla 
izšķīdinātās vielas koncentrācijai. Šķīdums, kas satur 

10 g C O ( N H ) 2 litrā, sāk sasalt pie — 0,308°, 
20 g — 0,616°, 

30 g — 0,924°. 

Tāda pati proporcionalitāte starp izšķīdinātās vielas koncentrāciju un 
sasalšanas punkta depresiju ir novērojama pie visiem šķīdinātājiem. 

M o l e k u l ā r ā d e p r e s i j a . Ja vienā litrā ūdens šķīduma atrodas 
1 grammolekula izšķīdinātās vielas, tad tāds šķīdums sāk sasalt par 1,860° 
zemāk nekā tīrs ūdens. Šo skaitli', 1,860°, sauc par ūdens sasalšanas punkta 
m o l e k u l ā r o d e p r e s i j u . Ikvienam šķīdinātājam šī depresija ir rak
sturīgs lielums: anilinam tā ir 5,87°, benzolam 5,12°, benzofenonam 9,8°, 
kamparam 40,0°, ūdenim 1,860°. M o l e k u l ā r ā d e p r e s i j a i r s k a i t 
l i s , k a s r ā d a , p a r c i k g r ā d i e m z e m ā k s ā k s a s a l t š ķ ī d u m s , 
j a v i e n ā l i t r ā i r 1 g r a m m o l e k u l a i z š ķ ī d i n ā t ā s v i e l a s , n e 
k ā t ī r s š ķ ī d i n ā t ā j s . 

J a izšķīdināta ir nevis 1 grammolekula, bet vairāk vai mazāk, tad 
arī depresija ir proporcionāli lielāka vai mazāka. Šo apstākli izmanto iz
šķīdinātās vielas aptuvena molekulsvara noteikšanai. Pieņemot, ka depre
sija ir proporcionāla šķīduma koncentrācijai (izšķīdinātās vielas molekulu 
skaitam tilpuma vienībā), pēc novērotās depresijas un izšķīdinātās vielas 
daudzuma var aplēst vielas aptuvenu molekulsvaru. 

P i e m ē r s . J a 1 litrā ūdens ir izšķīdināti 20 g urinvielas, C O ( H N 2 ) 2 , tad tāds 
šķīdums sāk sasalt pie —0,616°. 
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Ja šķīdumā būtu 1 grammolekula, tad depresija butu 1,869°. Grammolekulas 
svars, M, ir tikreiz lielāks par 20, cik reiz molekulārā depresija, 1,860°, ir lielāka 

20 V 1 8H0 
par 0,616°. M : 2 0 = 1,860 :0 ,616 ; M = ; ļ + ' ° = 6 0 , 4 . Urinvielas pareizais mo-

0,blb 
lekulsvars ir 60,05. 

M o l e k u l ā r a i s v i r š a n a s p u n k t a p a c ē l u m s . Šķīduma os
motiskais spiediens, kas tiecas palielināt šķīduma tilpumu, pievelk un kon
densē šķīdinātāja tvaiku, kas atrodas šķīduma tuvumā. Tādēļ tvaika spie
diens virs šķīduma ir mazāks nekā tādā pašā temperatūrā virs tīra šķīdi
nātāja. J a zem stikla kupola novieto blakus 2 traukus, vienu ar tīru 
šķīdinātāju, otru ar kādas vielas šķīdumu šķīdinātājā, tad var novērot, 
ka tīrais šķidinātājs izgaro un kondensējas šķīdumā. No tā var spriest, 
kā šķīdums ciešāk tur šķīdinātāja molekulas nekā tīrs šķidinātājs. Ja grib 
dabūt tādu pašu tvaika spiedienu virs šķīduma, kāds ir virs tīra šķīdinātāja, 
tad šķīduma temperatūra jāpaceļ augstāk. Tādēļ šķīdumi verd augstākā 
temperatūrā nekā tīri šķīdinātāji. Viršanas punkta pacēlums ir propor
cionāls izšķīdinātās vielas koncentrācijai (molekulu skaitam tilpuma vienībā). 
Viršanas punkta pacēlumu, ko rada 1 grammolekula izšķīdinātās vielas 1 
litrā šķīduma, sauc par m o l e k u l ā r o p a c ē l u m u . Katram šķīdinātā
jam tas ir raksturīgs lielums: anilinam 3,69°, benzolam 2,57°, ūdenim 0,511°. 

Aptuvena molekulsvara apiešanu no viršanas punkta pacēluma izdara 
tāpat kā no sasalšanas punkta depresijas. 

Aptuvena molekulsvara noteikšana ar šiem paņēmieniem, kuru pamatā 
ir osmotiskais spiediens, ir iespējama tikai tādām vielām, kas ķīmiski ne
iedarbojas ar šķīdinātāju vai šķīdumā citādi kā nepārveidojas. Šos paņē
mienus lieto visvairāk pie organiskiem savienojumiem. Lielākai daļai neor
ganisko savienojumu, kuru molekulas ūdens šķīdumā saskaldās, šie paņē
mieni dod nelietojamus skaitļus. Bet tad ar šiem paņēmieniem var dabūt 
kādas citas parādības skaitlisko novērtējumu: var noteikt izšķīdinātās vielas 
elektrolitiskās disociācijas pakāpi. Sk. 37. 

Vielas procentuālā sastāva apiešana no formulas. 

29. §. Ja ir dota savienojuma formula^ piem., H ž O , tad atsevišķu ele
mentu procentuālo daudzumu atrod no elementu atomsvariem un vielas 
molekulsvara. Molekulsvaru dabū, saskaitot molekulā ietilpstošo atomu 
atomsvartis. Ūdens molekulā ir 2 atomi ūdeņraža un 1 atoms skābeļa, tā 
molekulsvars ir 2 x 1 , 0 0 8 + 1 6 , 0 0 0 = 1 8 , 0 1 6 . Tas nozīmē, ka 18,016 svara 
daļās ūdens ir 2,016 sv. d. ūdeņraža un 16,000 sv. d. skābekļa. Vispār, jeb-

2,016 16,000 
kurā ūdens daudzuma ir ^ q ^ S V . d. ūdeņraža un ^ sv. d. skābekļa. 

2,016 ' 16,000 
Piem., 1,465 g ūdens ir 1,465X ļ g r j i g g ūdeņraža un 1,465X i 8 Q i 6 g 
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skābekļa. Ja grib ūdeņraža un skābeļa daudzumu ūdenī izteikt simtdaļās 
(procentos), tad jāapleš, cik svara daļu skābekļa un ūdeņraža atrodas 100 
svara daļās ūdens. To dabū, pareizinot 100 ar attiecīgo daļu skaitli, proti: 

2,016 16,000 
1 0 0 X 1 8 Q 1 6 =l l ,19o/o H un 1 0 0 X 1 - 8 ^ = 88,810/0 O. 

D a ž ā d ā m v i e l ā m v a r b ū t v i e n ā d s p r o c e n t u ā l a i s s a 
s t ā v s . Ja divas vielas sastāv no vienādiem elementiem un šo elementu 
atomu skaitu attiecības abās vielās ir vienādas, tad šo vielu procentuālais sa
stāvs arī ir vienāds, lai gan ķīmiskā ziņā tās ir dažādas vielas. Kā piemēru 
var minēt gāzi acetilenu, C 2 H 2 , un šķidru vielu benzolu, C 6 H 6 . Pirmajā 
vielā oglekļa atomu skaits attiecas pret ūdeņraža atomu skaitu kā 2 : 2 = 1, 

24 
otrajā ka 6 : 6 = 1. Procentuālais sastāvs acetilenam ir 26 0^6 ' = 

2,016 
= 92,25o/0 C un 2 6 0 1 6 • 1 0 0 = 7 > 7 5 °/° H. Benzola procentuālais sastāvs ir 

72 ' 6,048 
¡70048" 100 = 92,25o/o C un ^g 0 j g . 100 = 7,75o/0 H. Tādēļ no pro
centuālā sastāva vien vēl nevar aplēst vielas formulu. Pareizās formulas 
atrašanai vēl ir jāzina vielas aptuvens molekulsvars. 

Vielas procentuāla sastāva noteikšana. 

30. §. Ja nav zināma vielas formula, tad procentuālo sastāvu noteic 
ar vielas ķīmisko analizi. Organiskām vielām, kas sastāv no C, H , O u n N , 
šo elementu saturu atrod ar t. s. e l e m e n t ā r a n a l i z i , sadedzinot no
svērtu daudzumu analizējamās vielas un uztverot degšanas produktus. C 
sadeg par C O s , H par H 2 0 ; tos uztver un noteic pēc svara. N atbrīvojas 
par N 2 , to uztver un noteic pēc tilpuma. Bet nav vēl nevienas metodes, 
ar ko varētu kvantitatīvi noteikt skābekļa daudzumu savienojumos. Tādēļ 
skābekļa daudzumu pieņem kā iztrūkumu līdz lOOo/o, kad citu elementu 
procentuālais daudzums jau ir zināms. Neorganiskās vielās visiem ele
mentiem, izņemot skābekli, ir diezgan precīzas kvantitatīvās noteikšanas me
todes, ar kurām var atrast analizējamās vielas procentuālo sastāvu. 

P i e m ē r s . Kāda viela, kas satur C, H, O un N, tika analizēta ar sadedzināšanu 
un degšanas produktu uztveršanu. 0,6458 g vielas deva 0,4688 g C 0 2 un 0,3QS2 g 
H 2 0 . 

Reakcijā C - ļ - 0 2 = C 0 2 12 g oglekļa savienojas ar 32 g skābekļa un dod 44 g 
ogļskābes gāzes. T ā tad 44 g ogļskābes gāzes satur 12 g oglekļa, un katrs cits 
C 0 2 daudzums satur 12/44 daļas no sava svara oglekļa. Uztvertie 0,4688 g C02 sa
tur 0,4688 X ^ g oglekļa, kas ir ^^^——^ = 19,80<y0 C no sadedzinātā vielas 

44 4 4 X ' ,t>4oo 2 016 
daudzuma. Tāpat atrod, ka 0,3982 g H 20 satur 0,3982 X 7̂ 7̂  g ūdeņraža, kas ir 
0 ,3982X2,016X100 , n n n l „ A A . . , l « , 0 1 B 
— ^ Y N „ I R „ — = 0 , 9 0 0 / 0 n no sadedzināta vielas daudzuma. 

18 ,016X0 ,6458 
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Slāpekļa satura noteikšanai jāizdara atsevišķa sadedzināšana, uztverot N 2 se
višķā pipetē — azotometrā. Slāpekli parasti uztver virs KOH šķīduma, kas uzsūc 
C 0 2 gāzi. Ja KOH šķīduma koncentrācija nav zināma, tad nav zināms arī parciālais 
ūdens tvaika spiediens virs tā. Tādā gadījumā N 2 pārvieto citā biretē, kur tas a^ 
rodas virs tīra ūdens, un nolasa tā tilpumu. 

0,1156 g vielas deva 48,7 cm 3 N 2 pie t = 23° un 756,5 mm nolasītā barometrļa 
spiediena. Atņempt barometra temperatūras korektūru 3,0 mm un ūdens tvaika 
spiedienu 21,0 mm, dabū paša slāpekļa spiedienu — 732,5 mm. Normālos apstākļos 

732 5 273 

slāpekļa tilpums būtu V 0 = 48,7 X X 296 c m 3 ' u n t ā s v a r s 

s = V 0 X 1,2505 mg = 4 8 , 7 X l , 2 5 0 5 X ^ X | | = 54,14 mg — 0,05414 g. 

Slāpekļa procentuālais daudzums analizētā vielā ir 

| ° | » X 100 = 46,83«/. N. 

Formulas atrašana no procentuāla sastāva un aptuvena molekulsvara, 

31. §. 1. Analizējot kādu nezināmu vielu, ir atrasts, ka tā satur 19,80o/o 
C, 6,900/0 H un 46,83o/o N, kopā 73,53o/0 no analizētās vielas. Atlikums 
līdz 1000/0, proti 26,47o/o, tad ir skābeklis, kura daudzumu tiešā analizēs 
ceļā nav iespējams noteikt. Ja būtu bijis 100 g vielas, tad šinī daudzumā 
pēc analizēs datiem atrastos 19,80 g C, 6,90 g H, 46,83 g N un 26,47 g 
O. Izdalot katru no šiem skaitļiem ar attiecīgā elementa atomsvaru, dabū 
šā elementa gramatomu (gr. at.) skaitu 100 gramos vielas. 

6,845 gr. at. H; 

1,654 gr. at . O. 

Tā tad 100 gramos vielas atrodas 1,650 gr. at. C, 6,845 gr. at. H, 
3,343 gr. at. N un 1,654 gr. at. O. Ja būtu ne 100 g vielas, bet taisni 
1 grammolekula, tad atrastie gramatomu skaitļi būtu mazi veseli skaitļi. Tā
dēļ arī atrastajiem daļu skaitļiem vajaga attiekties savā starpā kā maziem 
veseliem skaitļiem. Ja pieņem, ka savienojuma formula ir C x Hy N z C\ 
tad atrasto elementu gramatomu skaitļi C : H : N : 0 = x : y : z ; t , kur x, y, 
z un t ir mazi veseli skaitļi. Lai šos skaitļus atrastu, attiecībā 1,650: 
: 6,845 : 3,343 :1,654 =*x : y : z ; t , dala kreisajā pusē visus skaitļus ar vis
mazāko no tiem, proti ar 1,650. Tad dabū 1 : 4,15 : 2,03 : 1 = x : y : z ; t. 
Šī attiecība norāda, ka analizētās vielas molekula sastāv no 1 atoma C, 
4 atomiem H, 2 atomiem N un 1 atoma O, un ka tās formula ir C O N 2 H 4 

jeb C O ( N H 2 ) 3 , kas apzīmē ūrīnvielu ar molekulsvaru 60,05 un teorētisko 
procentuālo sastāvu 19,98o/0 C, 26,65o/0 O, 46,66o/0 N un 6,71% H. Ka šī 

1 9 ' 8 0 - I 6 5 0 f f r at C- 6 ' 9 ° W ' g ' 1,008 
46,83 O Q A Q , M 26,47 

H0T = 3 ' 3 4 3 g r - a t N ; 16,0 
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formula tiešām ir pareiza, to pārbauda ar aptuvena molekulsvara noteik
šanu, piem., ar krioskopisko metodi, un atrod 60,4, kas ļoti tuvu stāv 
teorētiskajam skaitlim 60,05. 

2. Kādas šķidras vielas — benzola — elementāranalize deva: 92,12o/0 

C un 7,90\p/o H. Pāriešot šos skaitļus par gramatomiem, dabu, ka 7,678 
gr. at. C ir savienoti ar 7,688 gr. at. H, kas attiecas savā starpā (pielaižamo 
analizēs kļūdii robežās) kā 1 : 1 . Iznāk) ka benzola formula ir CH ar 
teorētisko molekulsvaru 13,008 un procentuālo sastāvu 92,25o/0 C un 7 , 7 5 % 
H. Atrasto formulu pārbaudīja, nosakot benzola aptuvenu molekulsvaru 
pēc gāzveidīgas vielas litra svara, un atrada, ka 1 litrs benzola tvaika pie 
100° un 758 mm koriģētā spiediena sver 2,557 g. No šiem datiem ap-

760 . .373 
lēstais molekulsvars ir M = 22 ( ,4x2,557X X = 78,46. No tā redzams, 

78,46 

ka benzola formula ir (CH)„, kur x = 7^jo^~ °- Benzola formula ir 

CgHa, un teorētiskais molekulsvars ir 6x13,008 = 78,05. 

VI Parādības ūdens šķīdumos 
32. §„ Vielu šķīšanas procesu fizikā izskaidro ar daļiņu savstarpēju 

pievilkšanos. Ja pievilkšanās spēks starp vielas pašas molekulām ir ma
zāks nekā starp vielas un šķīdinātāja molekulām, tad viela šķīst. No šķī
dināmās vielas atdalās atsevišķas molekulas, aplīp ar šķīdinātāja mole
kulām un difūzijas ceļā izklīst pa visu šķīdinātāju. Novērojumi par osmo
tisko spiedienu (27) rāda, ka izšķīdinātās vielās molekulas šķīdumā izturas 
tā, it kā tās būtu gāzveidīgā stāvoklī. Viena no gāzveidīgā stāvokļa īpatnī
bām ir tā,, ka gāzes molekulas tiecas attālināties viena no otras, un tādēļ 
gāze v i e n m ē r ī g i piepilda visu to telpu, kurā tā atrodas. Tāpat izšķī
dinātās vielas molekulas vienmērīgi sadalās pa visu šķīduma tilpumu. Ja 
pievilkšanās spēks starp vielas pašas molekulām ir lielāks nekā starp vielas 
un šķīdinātāja molekulām, tad viela nešķīst. Ķīmijā ļoti svarīgi ir vielu 
šķīdumi ūdenī. 

Elektrolīti un neelektroliti. 

33. §. Daudzas vielas ūdens šķīdumā dabū kādu īpašību, kas nepie
mīt ne vielai pašai par sevi, ne ūdenim, proti īpašību vadīt elektrisko strāvu. 
Ciets sauss NaCl praktiski nevada elektrisko strāvu, tīrs ūdens arī ne
vada. Bet NaCl šķīdums ūdenī labi vada elektrisko strāvu. Visas tās 
vielas, kas ūdens šķīdumā vada elektrību, sauc par e 1 e k t r o 1 i t i e m. Te 
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pieskaitāmas visas s k ā b e s , b ā z e s un š ā l i s . Starp neorganiskām vie
lām maz ir tādu, kas ūdens šķīdumā elektrību nevada. Tās sauc par n e -
e l e k t r o l ī t i e m . Tādas ir urinviela, C O ( N H 2 ) 2 , dzīvsudraba cianids, 
Hg(CN) 2 , un vēl dažas citas. Starp organiskām vielām turpretī ir vairāk 
neelektrolitu kā elektrolitu. Cukurs, spirts, acetons ir neelektroliti, lai gan 
labi šķīst ūdenī. 

E l e k t r o l i t u ī p a š ī b a s . Elektrolītiem, bez spējas vadīt elektrisko 
strāvu,, ūdens šķīdumā ir vēl citas raksturīgas īpašības: elektrolitu šķīdumu 
osmotiskais spiediens ir daudz lielāks,, nekā tam vajadzētu būt saskaņā 
ar izšķīdinātās vielas koncentrāciju (daļiņu skaitu tilpuma vienībā). Sakarā 
ar nenormāli lielo osmotisko spiedienu arī sasalšanas punkta depresija un 
viršanas punkta pacēlums elektrolitu šķīdumiem ir nenormāli lieli. Tādēļ 
no elektrolitu šķīdumiem ūdenī nav iespējams noteikt aptuvenu molekul-
svaru ne no osmotiskā spiediena, ne no viršanas punkta pacēluma vai sasal
šanas punkta depresijas. Vēl raksturīga īpašība ir tā, ka elektrolitu šķī
dumos visas apmaiņas reakcijas norit gandrīz momentāni, bet neelektrolitu 
šķīdumos tās norit lēni. 

A r r h e n i u s ' s 1887. g. noskaidroja., ka visas minētās elektrolitu īpa
šības ceļas no šo vielu elektrolītiskās disociācijas ūdens šķīdumā. 

Elektrolītiskā disociacija. 

34. §. E l e k t r o l ī t i s k ā d i s o c i a c i j a norit ū d e n s š ķ ī d u m o s . 
Par cēloni tai n a v elektrība. Elektrolitu molekulas ūdens šķīdumā saskal
dās: afinitātes jeb ķīmiskās tieksmes saites starp atomiem pārtrūkst, un tā kā 
molekulā atomi turas kopā ar elektrostatisko pievilkšanās spēku, tad pēc 
molekulas saskaldīšanās vienai pusei paliek brīvs negatīvs, otrai brīvs po
zitīvs lādiņš. Šādas elektriski lādētas atomu grupas vai atomus sauc par 
i o n i e m (t. i. ceļotājiem),, jo elektriskā laukā starp diviem elektrodiem 
ioni virzās pozitīvais uz negatīvo elektrodu jeb katodu, negatīvais uz po
zitīvo elektrodu jeb anodu. Tādēļ nosauc pozitīvos ionus par k a t i o n i e m 
(virzās uz katodu), negatīvos par a n i o n i e m (virzās uz anodu). 

E l e k t r o l ī t i s k ā s d i s o c i ā c i j a s c ē l o ņ i ir: 1) ūdens molekulu 
mechaniskā kustība, 2) izšķīdinātās vielas uzbūve un 3) ūdens ārkārtīgi lielā 
izolēšanas spēja (liela dielektriskā konstanta). Ūdens molekulas mechaniskā 
kustībā atsitas pret izšķīdušās vielas molekulām. Ja izšķīdušās vielas mo
lekulā ir kāda n e s t i p r a vieta, tad no atsitiena molekula var sašķelties. 
Tādas nestipras saites starp atomiem atrodas s k ā b j u , , , b a ž u un s ā ļ u mo
lekulās. Ūdens šķīdumā tās pārtrūkst, un molekula saskaldās divās vai 
vairākās elektriski lādētās daļās jeb ionos. Šādu nestipru,, viegli pārrau
jamu saiti sauc par i o n o g e n u „ t. i. ionu radītāju. 
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D i e l e k t r i s k ā k o n s t a n t a . Kad molekula ir saskaldīta tin ioni 
ir radušies^ tad tie pretējo lādiņu ietekmē tiecas atkal savienoties par ve
selu molekulu. Šo atkalsavienošanos kavē ūdens izolējošā īpašība. Ik
katra cieta vai šķidra viela, ievietota starp diviem pretējiem elektrības lādi
ņiem, pamazina šo lādiņu pievilkšanās spēku. Ja pievilkšanās spēku starp 
diviem lādiņiem gaisā apzīmē ar 1, tad ievietojot starp tiem kādu cietu vai 
šķidru vielu (dielektriķi jeb izolatoru), šo pievilkšanās spēku var pamazināt 
divreiz, trīsreiz u. t. t. S k a i t l i , k a s r ā d a , c i k reiz pamazinās pievilkša
nās spēks starp diviem lādiņiem,, ja starp tiem ievietota kāda viela, samērā 
ar šo lādiņu pievilkšanās spēku gaisā, sauc par šās vielas d i e l e k t r i s k o 
k o n s t a n t u . 

Dažu vielu dielektriskas konstantas: 

Gaiss, vakuums 1 Ebonits 2,5 
Petroleja 2 Kvarcs 3,8 
Chloroforms 5 Zīmoglaka 5 
Etilalkohols 27 Vizla 7,5 
Odens 81 Stikls 5,5—9 

No šiem skaitļiem ir redzams, ka ūdenim ir vislielākā dielektriskā kon
stanta. Divu pretēji lādētu ionu pievilkšanās spēks, ja starp tiem atrodas 
ūdens, ir 81 reiz mazāks nekā tad, ja starp tiem atrodas gaiss. Ūdens šķī
dumā ioni, ja tie reiz jau radušies, tikai tad var atkal savienoties, ja tie savā 
kustībā nonāk viens otra tuvumā. 

E l e k t r o l ī t i s k ā s d i s o c i a c i j a s p r o d u k t i . Vielai šķīstot, tās 
molekulas aplīp ar ūdens molekulām. Ja notiek disociācija, tad molekulas 
sašķeļas, un katra atsevišķa daļa — ions (atoms vai atomu grupa), kas 
tagad nes brīvus lādiņus, arī aplīp ar ūdens molekulām. Elektriskie lā
diņi pie ioniem ir tie paši, kas nedisociētā molekulā satur kopā atomus, 
to zīme un lielums ir pilnīgi noteikti, proti 1 gramekvivalents nes 96500 ku
lonus pozitīvās vai negatīvās elektrības (23, 24) . Ja elektrolītiski diso
ciējas NaCl molekula, kurā Na ir pozitīvi vienvērtīgs un Cl negatīvi vien
vērtīgs atoms, tad arī iona stāvoklī Na ir pozitīvi lādēts un Cl negatīvi 
lādēts ar to pašu elektrības daudzumu, kas šiem atomiem bija nedisociētā 
molekulā, tikai tagad šie lādiņi ir brīvi un elektrostatiski iedarbojas uz citiem 
elektriski lādētiem atomiem un atomu grupām. Rakstībā ionus apzīmē 
ar tiem pašiem simboliem kā atomus, pieliekot tiem klāt pa labi augšā 
elektriskā lādiņa zīmi -ļ- vai —, vai arī rakstīšanas ērtības labad punktu vai 
kommatu, piem., N a + vai Na' un C l - vai Cl'. Tāpat dara, ja lādiņi pie
der veselai atomu grupai, piem., N H 4

+ vai N H 4 ' un S 0 4
= vai S 0 4 " . 
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Ja ionam ir vairāk lādiņu, tad lādiņa zīmi atkārto tik reiz, cik ir lādiņu, vai 
arī pirms lādiņa zīmes liek koeficientu, piem., S n j e b S n 4 + , P 0 4 " ' jeb 
P 0 4 3 - . 

Šķīdumā vielas molekulas ir aplipušas ar ūdens molekulām, tās ir 
h i d r a t i z ē t a s ; tāpat ioni, kas rodas molekulām sašķeļoties, ir hidra-
tizēti. Ja reakciju nolīdzinājumos šo apstākli grib ņemt vērā, tad rakstībā 
pēc molekulas un ionu simboliem liek vārdu , ,aqua" (ūdens). 

Na 0 — e Cl a q u a ^ Na 0 aqua -ļ- Cl 0 aqua. 

Tas nozīmē, ka pirms disociācijas katra NaCl molekula bija ietīta ūdens 
molekulās, pēc disociācijas katrs kons ir ietīts ūdens molekulās. Parasti 
gan iztiek bez ūdens apzīmēšanas, un molekulā neapzīmē arī lādiņus, 
bet tos piedomā klāt. Tad raksta vienkārši. 

Na C l ^ N a ' 4 C l ' ; (NH 4 ) 2 S 0 4 ^ 2 NH 4 ' -f- S O / . 

Tomēr arī šādā vienkāršotā rakstībā vienmēr jāpiedomā klāt, ka starp 
pretēji lādētiem ioniem atrodas ūdens molekulas, kas ar savām augstajām 
dielektriķa spējām samazina pievilkšanās spēku starp ioniem un kavē to 
atkalsavienošanos. Elektrolitiskās disociācijas reakcija ir apgriezeniska: kad 
ioni savā kustībā nonāk viens otra tuvumā, tie atkal savienojas un rada 
nedisociētu molekulu. Molekulas atkal disociējas u. t. t. Ūdens šķīdumā 
molekulas un ioni atrodas pastāvīgā kustībā, rašanās un sairšanas stāvoklī, 
kā saka, atrodas d i n a m i s k ā l ī d z s v a r a stāvoklī. 

Disociācijas produkti — ioni nav iegūstami atsevišķi: tie vienmēr at
rodas kopā tādā daudzumā, ka pozitīvo lādiņu skaits līdzinās negatīvo 
lādiņu skaitam. Ioni nav vielas, kas varētu patstāvīgi eksistēt. Ar to 
elektriskā disociacija atšķiras no termiskās disociācijas. 

Termiskā disociacija. 

35. §. Daudzas vielas, ja tās karsē pašas par sevi (ne šķīdumā!) , saskaldās 
par vienkāršākām un atdziestot atkal veidojas no skaldīšanās produktiem. Šādu ap-
griezenisku reakciju, kas norit s i l t u m a ietekmē, sauc par termisku disociāciju. 
Tās cēlonis ir siltums, kas pievienojas vielai un to sašķeļ. Disociācijas reakcija ir 
endotermiska: siltums pārvēršas par ķīmisko enerģiju; reakcija pretējā virzienā, kad 
radušās vielas atkal savienojas, ir eksotermiska. 

NH.C1 + siltums ^ NH3 + H CL 

H2SO4 + siltums ^ H 2 0 + S0 3 . 

CaC0 8 + siltums ^ CaO + C0 2 . 

Termiskā disociacija radušās vielas var pastāvēt pašas par sevi, neatkarīgi viena 
no otras, jo tās nav elektriski lādētas; ar to termiskā disociacija atšķiras no elektro
lītiskās, kas norit ūdens šķīdumā un rada elektriski lādētus ionus, kuri var pa
stāvēt tikai kopā ūdens šķīdumā. Vienas un tās pašas vielas, kas spēj disociēties 
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gan termiski, gan elektrolitiski, katrā disociācijā dod citādus produktus. Ammo-
nija chlorids, NH.jCl, termiskā disociācijā dod elektriski neitrālas vielas — ammon-
jaku, NH S , un chlorūdeņradi, HCl, bet elektrolītiskā disociācijā elektriski lādētus am-
monija ionu, NH 4 ' , un chlorionu, Cl ' . Tāpat sērskābe, r^SO^, termiski saskalda: 
par ūdeni, H 2 0 , un sēra trioksidu, S 0 3 , bet elektrolitiski par ūdeņraža ionu, H', un 
sulfātionu, SOļ". 

Elektrolītu nenormālais osmotiskais spiediens. 

36. §. Visi elektrolitu šķīdumi rāda daudz lielāku osmotisko spiedienu, 
nekā tam vajadzētu būt saskaņā ar šķīduma koncentrāciju. Tāpat viršanas 
punkta pacēlums un sasalšanas punkta depresija elektrolitu šķīdumiem 
ir lielāki nekā tādas pašas molārās koncentrācijas neelektrolitu šķīdumiem. 
Tādēļ arī molekulsvari, ja tos noteic krioskopiski, ebullioskopiski vai no 
osmotiskā spiediena, elektrolitiem iznāk daudz mazāki, nekā tiem vaja
dzētu būt saskaņā ar savienojuma formulu. 

Osmotiskais spiediens ir proporcionāls izšķīdinātās vielas koncentrā
cijai; koncentrācija šinī gadījumā ir jāsaprot kā vielas atsevišķu daļiņu 
skaits tilpuma vienībā. J a viela ūdens šķīdumā elektrolitiski disociējas, 
tad daļiņu skaits tilpuma vienībā pieaug, tādēļ jāpieaug ari osmotiskajam 
spiedienam. Ja tilpuma vienībā ir izšķīdinātas 100 molekulas un 80 no 
tām saskaldās katra divās daļās (ionos), tad kopējais daļiņu skaits tilpuma 
vienībā ir 100 — 80 + 2 x 8 0 = 180. No 100 daļiņām iznāk 180, tādēļ arī 
osmotiskajam spiedienam vajaga palielināties 1,8 reiz. Ja litrā izšķīdina 
Vio grammolekulas cukura (neelektrolits), tad pie 0° osmotiskais spiediens 
ir 2,24 atmosfēras. Bet ja izšķīdina 1 / 1 0 grammolekulas NaCl (elektrolits), 
tad pie 0° var novērot osmotisko spiedienu 4,12 atmosfēras. Tādu pašu 
likumību var novērot pie viršanas punkta pacēluma un sasalšanas punkta 
depresijas: arī šie lielumi mainās proporcionāli daļiņu skaitam tilpuma 
vienībā. Tādēļ no novērotā osmotiskā spiediena var aplēst izšķīdinātās 
vielas elektrolītiskās disociācijas pakāpi, kas labi sakrīt ar skaitļiem, kuri 
iegūti ar citām metodēm; un otrādi, no elektrolitiskās disociācijas pakā
pes var aplēst šķīduma osmotisko spiedienu. 

N e e l e k t r o l i t u šķīdumos osmotiskā spiediena atkarība no izšķīdi
nātās vielas koncentrācijas un absolūtās temperatūras ir izteicama t. s. 
gāzes nolīdzinājumā 

PV = RT, 

kur P ir novērotais spiediens, V šķīduma tilpums, kurā atrodas 1 gram-
molekula izšķīdinātās vielas, T absolūtā temperatūra un R t. s. g ā z e s 
k o n s t a n t a , kuras skaitliskais lielums ir atkarīgs no vienībām, kādās iz
teic P, V un T. Ja P mēri atmosfērās, V litros un T Celsija grādos, 
skaitot no absolūtās nulles, tad R = 0,0821, un PV = 0,0821T litrat-
mosfērām. 
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Elektrolītu šķīdumiem P ir palielināts, un tādēļ reizinājums PV ir 
lielāks par RT. Lai pielīdzinātu RT reizinājumam PV, tas jāpareizina ar 
kādu koeficientu i, kas vienmēr ir lielāks par 1 , un tad dabū nolīdzinā-
jumu 

PV = iRT, 

kas izsaka osmotiskā spiediena atkarību no koncentrācijas un absolūtās 
temperatūras e l e k t r o l i t u šķīdumos. Koeficients1 i rāda, cik reiz osmo
tiskais spiediens elektrolitu šķīdumos ir lielāks par osmotisko spiedienu tā
das pašas molekulārās koncentrācijas neelektrolitu šķīdumos, jeb cik reiz 
daļiņu skaits tilpuma vienībā elektrolitu šķīdumos ir lielāks par daļiņu 
skaitu tādas pašas molekulārās koncentrācijas neelektrolitu šķīdumos. 

P i e m ē r s . NaCl 1 / 1 0 grammolekulas litrā pie 0° rāda osmotisko spiedienu 
P = 4,12 atm. Ja būtu izšķīdināta Vio grammol- neelektrolita, tad pie 0° osmotis-

4 12 
kais spiediens būtu 2,24 atm.; i = = 1,84. 

Koeficients i ir atkarīgs 1) no tā, cik ionos saskaldās elektrolita mo
lekula, un 2) no elektrolita disociacijas pakāpes. 

37. §. Disociacijas pakāpe. Par elektrolita disociacijas pakāpi 
sauc skaitlisko attiecību starp vielas disociēto daļu un visu izšķīdinātās 
vielas daudzumu. Ja ir izšķīdinātas m molekulas, no tām ir disociētas n 

n 

molekulas, tad disociacijas pakāpe a = ~> t° parasti izteic procentos (simt

daļās) no izšķīdinātās vielas daudzuma. Piem., ja no 100 molekulām 
• ' o : : o . • 84 
(1 vesela) disociētas ir 84, tad disociacijas pakāpe jeb grāds ir a = ļ ^ = 0,86 
jeb 860/0. • 

Koeficienta i atkarība no disociacijas grāda. 

Ja šķīdumā ir m molekulas un no tām disociētas ir n molekulas, 
kas katra saskaldīta r daļās (ionos), tad kopējais daļiņu skaits šķīdumā ir 
m — n -ļ- rn jeb m -f- rn — n. Palielinātais (no disociacijas) osmotiskais spie
diens tikreiz ir lielāks par normālo, ko var pielīdzināt 1 (koeficients pie 
RT, ja disociacijas nav), cik reiz daļiņu skaits elektrolita ir lielāks par daļiņu 
skaitu m tādas pašas koncentrācijas neelektrolita: 

i m + nr — n . . m - f n ( r — 1) . . n , 
-r=—! , jeb 1 = — ! — - - = H (r — 1). 
1 m m m 

n ._ 
Ņemot vera, ka — ir disociacijas grāds a, dabu 

i = 1 4 - a (r — 1) u n a = \ • 

4 
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No šiem nolīdzinājumiem var aplēst i, ja ir zināms a, un a, ja ir 
zināms i. 

P i e m ē r i . Ja elektrolita molekulas, disociējoties, pārvēršas par 2 
ionien. kā, piem., NaCl, tad r = 2. Decimolārs NaCl šķīdums pie 0° rāda 
osmotisko spiedienu 4,12 atm. 2,24 atm. vietā. Tad 

4,12 . D . . • . : . , i — 1 
i = 2 24 ~ Disociacijas pakāpe a — — 

= 1,84 — 1 = 0,84 jeb 8 4 % . 

Ja elektrolita molekulas pārvēršas par 3 ioniem, tad r = 3. Piem., 

H 2SO.. IT -ļ- H' -ļ- S 0 4 " . Decinormāls (V'2o grammolekulas litrā) 
sērskābes šķīdums pie 0° rāda osmotisko spiedienu 2,46 atm. 1,12 atm. 

2,46 ^ i — 1 2 , 2 0 - 1 
vieta, un i= = 2,20. Disociacijas grāds a = - - = - — = 

= 1 20 
— | ^ = 0 , 6 0 jeb 6O0/0. 

Disociacijas grādu tagad nenoteic no osmotiskā spiediena, bet daudz 
ātrākā un ērtākā ceļā no šķīduma elektrovadspējas. 

Skābes mn bāzes jēdziens no elektrolītiskas disociacijas viedokļa. 

38. §. Raksturīga īpašība visām skābēm ir tā, ka no skābes moleku
las ūdens šķīdumā atšķeļas ū d e ņ r a ž a i o n s H\ Tas nozīmē, ka skā
bes molekulā nestipra ionogenā saitiņa atrodas starp ūdeņradi un molekulas 
pārējo daļu — anionu, ko citādi sauc par skābes radikālu. Tāpat no visām 
ūdenī šķīstošām bāzēm atšķeļas h i d r o k s i l i o n s OH'. Bāzes molekulā 
ionogenā saitiņa atrodas starp hidroksilgrupu un metallu. Simboliski to 
var attēlot struktūrformulā, velkot ionogeno saitiņu garāku nekā citas sai
tiņas, jo pievilkšanās spēks starp pretējiem lādiņiem ir pretēji proporcionāls 
attāluma kvadrātam: 

©—e r\ 

H © e O e - © ļZ% ̂  N a e e O e - © H 
©—0 
©—© H ®- - e O e—© Q ®—e v „ e - - e O e—© H 

H e e 0 e - © ^ gzf O L a © e O e - © H 
Skābes molekulas. Bāzes molekulas. 
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No elektrolītiskās disociācijas viedokļa izriet šāds skābes un bāzes de
finējums. P a r s k ā b ē m s a u c v i e l a s , kuru m o l e k u l a s s a s t ā 
vā ir t ā d s ū d e ņ r a d i s , k a s ū d e n s š ķ ī d u m ā v a r a t š ķ e l t i e s 
ū d e ņ r a ž a i o n a v e i d ā ; p a r b ā z ē m s a u c v i e l a s , k u r u m o l e k u 
l a s s a s t ā v ā i r t ā d a h i d r o k s i l g r u p a , k a s ū d e n s Š ķ ī d u m ā v a r 
a t š ķ e l t i e s h i d r o k s i l i o n a v e i d ā . 

Skābes: 
H N 0 3 ^ H " + N 0 3 ' 
H 2 S 0 4 ^ 2 H ' + S 0 4 " 
H C 1 ^ ; I T + C1' 
CH 3 COOH ^ H* + C H 3 C O O ' 

Bāzes: 

NaOH Na'-ļ- OH' 
C a ( O H ) 2 ^ C a ' + 2 0 H ' 
B a ( O H ) 2 ^ B a " H - 2 0 H ' 
N H 4 O H ^ N H 4 - + O H ' . 

Skābes. 

39. §. Ikvienas skābes molekulā atrodas ūdeņradis, j a skābe šķīst 
ūdenī, tad ūdeņraža atomi pa daļai atskaldās un pāriet ionu stāvoklī. Šie 
ūdeņraža ioni tad piešķir šķīdumam s k ā b u garžu un krāso lakmusu sar
kanu. Atskaldīto ūdeņraža atomu vietā skābes molekulā var ievest citus 
atomus vai atomu grupas ar pozitīviem lādiņiem. Tad rodas sāls. Piem., 
no HC1 var iegūt NaCl, apmainot ūdeņraža ionu pret Na' ionu. Sālij vairs 
nav skāba garža; arī lakmusu tā nekrāso. 

Visām skābēm raksturīgās k o p ē j ā s reakcijas ir ū d e ņ r a ž a i o n a 
reakcijas. Jo lielākā mērā kāda skābe ūdens šķīdumā ir disociēta, jo 
stiprāka (skābāka) tā ir. Ja skābes molekulā ir vairāki ūdeņraža atomi, 
kas var atšķelties ūdeņraža ionu veidā, tad disociācija norit pakāpeniski: 
sākumā atšķeļas viens ūdeņraža ions, lielākā atšķaidījumā, otrs u. t. t. 

H 2 S 0 4 ^ H ' - R F H S 0 4 ' ^ H - - F H' 4- S 0 4 " . 

H 3 P O 4 ^ : H " + H 2 P O 4 ' ^ H * + H' + H P O / £ H* + rr + ir + PO 4 "' 

Pirmās pakāpes disociācijas grāds ir daudzreiz lielāks nekā otrās un 
trešās pakāpes disociācijas grāds. Ja viens IT jau ir atskaldījies, tad ne
gatīvi lādētais skābes atlikums ar lielāku spēku pievelk atlikušos H" atomus. 

Disociācijas grāds, t. i. ionizētās daļas attiecība pret visu izšķīdinātās 
vielas daudzumu, ir atkarīgs ne tikai no elektrolita ķīmiskās dabas, bet arī 
no šķīduma koncentrācijas. Tādēļ salīdzināšanai ņem e k v i n o r m ā l u s 
šķīdumus, kas satur 1 litrā šķīduma vienādu gramekvivalentu skaitu iz
šķīdušās vielas. Ja litrā šķīduma atrodas 1 gramekvivalents vielas, tad 
tādu šķīdumu sauc par normālu un apzīmē ar n, ja 2 gramekvivalenti, tad 
par divnormālu, 2n, ja 1 / 1 Q gramekvivalenta, tad par decinormālu 0,1 n. 
S k ā b e s g r a m e k v i v a l e n t u aplēš pēc to ūdeņražu atomu skaita, kas 

4* 
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no molekulas var atšķelties ionu veidā. Ja skābes molekulā ir divi tādi 
ūdeņraži, tad 1 grammolekula satur 2 gramekvivalentus, piem., H 2 S 0 4 

grammolekulā jeb 98 gramos ir 2 gramekvivalenti, un 49 g sērskābes ir 
1 gramekvivalents. Etiķskābes molekulā, C H 3 C O O H , ir 4 ūdeņraža ato
mi, bet tikai viens no tiem var atšķelties ionu veidā, tādēļ 1 grammolekulā 
etiķskābes (60 g) ir tikai 1 gramekvivalents. Bāzes gramekvivalentu ap
lēš pēc to hidroksilgrupu skaita, kas no molekulas var atšķelties OH' ionu 
veidā. 1 grammolekulā nātrija hidroksida, NaOH, (40 g) ir viens gramek
vivalents, 1 grammolekulā kalcija hidroksida, C a ( O H ) 2 , (74 g) ir divi gram
ekvivalenti. S ā l s g r a m e k v i v a l e n t u s aplēš pēc kationa vai aniona 
lādiņu jeb vērtību skaita. NaCl grammolekulā ir 1 gramekvivalents, FeCl 3 

grammolekulā trīs gramekvivalenti, N a 3 P 0 4 grammolekulā arī trīs. 
Skābes pēc to disociācijas grāda 0,1 n šķīdumā iedala s t i p r ā s (diso-

ciētas vairāk par 50<Vo), v i d ē j ā s (no 1—50o/o) un v ā j ā s (mazāk par lo/o). 

S t i p r a s s k ā b e s , 
disoc. gr. °/o disoc. gr. % 

Hī jodūdeņraža skābe 95 HCNS rodanūdeņraža skābe*) 
HBr bromūdeņraža skābe 94 H 4 [Fe(CN) 6 ] ferrocianūdeņraža skābe*) 
HC1 chlorūdeņraža skābe 93 H 3 [Fe (CN) 6 ] ferricianūdeņraža skābe*) 
HClOļ chlorpārskābe 93 H 2 [S iF c ] silicijfluorūdeņraža skābe. 76. 
H M n 0 4 manganpārskābe 93 H[BF 4 ļ borfluorūdeņraža skābe* ) . 
HNQ 3 slāpekļskābe 93 
H C 1 O 3 chlorskābe 91 
HBrO., bromskābe 87 
HJO3 jodskābe 70 
H 2 S 0 4 sērskābe 60 

V i d ē j a s s k ā b e s . 

disoc gr. °/o disoc. gr. % 
H2CrC4 chromskābe ap 45 HoAsO^ arsenskabe 11 
H 2 C r 2 0 7 dichromskābe ap 45 HF fluorūdeņraža skābe 10 
H5JOc * * ) jodpārskābe 36 [ H 2 S 2 0 3 ] *) tiosērskābe — 
H 2 S 0 3 sērpaskābe 33 H N 0 2 slāpekļpaskābe 6,5 
H 2 C 2 0 4 skābeņskābe 31 HCOOH skudrskābe 4,5 
H 2C 4H 4O e vīnskābe 13 CH3COOH etiķskābe 1,3 
H^POļ fosforskābe 12 

*) Dažām skābēm ir apgrūtināta disociācijas grāda noteikšana, jo tās sadalās. 
Par to stiprumu spriež no sāļu hidrolizes grāda (77). 

**) Aplēsta kā vienbaziska skābe. 
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H 2 C 0 3 ogļskābe 0,12 
H 2 S sērūdeņraža skābe 0,01 
HCIO chlorapskābe 0,03 
H 3 A s 0 3 * ) arsenpaskābe 0,008 
HCN cianūdeņraža skābe 0,007 
H 3 B 0 3

: ; : ) borskābe 0,007 

V a j ā s s k ā b e s , 

disoc. gr. °/o 
0,12 H 2SiC H 2 S i 0 3 silicij- jeb kramskābe 

H S b 0 3 antimonskābe 
H 2 S n 0 3 alvskābe 
H 2 P b 0 3 svinskābe 

disoc. gr. °/o 

HJVlnO;. manganpaskabe 
H 2 0 2 ūdeņraža peroksids 

N 

Vājam skabem (un tāpat ari vājam bazem) pieskaitāmi a m f o t e r i e 
hidroksidi: 

40. §. Bāzes molekulā atrodas viena vai vairākas hidroksilgrupas, kas 
ūdens šķīdumā var atšķelties h i d r o k s i l i o n u , OH' veidā. HidroksMions 
pārvēl š sarkano lakmusu zilā krāsā. Visām bāzēm kopējās īpašības ir 
hidroksiliona īpašības. Bāzes galvenā kārtā ir p o z i t ī v o elementu m e 
t a 11 u hidroksidi. Nātrija un kālija hidroksidu šķīdumus ūdenī sauc par 
s ā r m i e m . 

Ja bāzes molekulā ir vairākas hidroksilgrupas, kas var atšķelties O H ' 
ionu veidā, tad disociācija notiek pakāpeniski. 

N e i t r a l i z ē š a n a . Hidroksilioni tiecas savienoties ar ūdeņraža io-
niem par nedisociētu ūdeni. Ja šķīdumā ieved e k v i v a l e n t u s daudzumus 
bāzes un skābes, tad arī hidroksilioni un ūdeņraža ioni ir ekvivalentā dau
dzumā, t. i. katram OH' ionam atbilst viens IT ions; tie savienojas par 
nedisociētu ūdeni: 

Tādā gadījumā nepaliek pāri ne hidroksilioni, ne ūdeņraža ioni. Tāds 
šķīdums nepārvērš ne sarkanu lakmusu par zilu, ne zilu lakmusu par sar
kanu. Šķīdumā tomēr atrodas ioni: bāzes kations, ar kuru bija savienots 
hidroksilions, un skābes anions, ar kuru bija saistīts ūdeņraža ions. 

*) Aplēsta ka vienbaziska skābe. 

Zn(OH) 2 cinka hidroksids, 
S n ( O H ) 2 stannohidroksids, 
SbfOH),. antimona hidroksids, 

Al(OH)cj aluminija hidroksids, 
P b ( O H ) 2 svina hidroksids, 
C r ( O H ) 3 chroma hidroksids. 

Bāzes. 

C a ( O H ) 2 ^ CaOH" + OH' ^ C a " + OH' + OH' . 

H* + O H ' - > H 2 0 . 
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Tādu šķīdumu, kurā gan varbūt ir kationi un anioni, bet kurā nav 
ne hidroksilionu, ne ūdeņraža ionu un kas neiedarbojas uz lakmusu, sauc 
par n e i t r ā l u . (Tuvāk par šo jautājumu sk. 76.) Skābes un bāzes sav
starpēju iedarbību var izteikt ar šādiem nolīdzinājumiem: 

B ā z e : 2 N a O H ^ 2 N a + 2 0 H ' 

S k ā b e : H a SO, ^ 2 H* -ļ- S 0 4 " 

K o p ā : 2 NaOH + H 2 SO A ~^2 Na' + SŌ7~f 2 H 2 0 . 

N a 2 S 0 4 

Reakcija 2 H " + 2 0 H ' notiek tūliņ, tiklīdz sajaucas skābe ar bazi: tā 
ir bāzes un skābes savstarpēja neitralizēšanās. Kad tas ir noticis, šķīdumā 
vēl arvienu ir brīvi 2Na* p S 0 4 " ioni. Tie savienojas un rada s ā l i tikai 
tad, kad šķīdums izgaro un rodas cieta viela N a 2 S 0 4 . Parasti tomēr saka, 
ka, neitralizējot skābi ar bazi, dabū sāli. Jo tāds pats stāvoklis rastos, ja 
tīrā ūdenī izšķīdinātu cietu sāli N a 2 S 0 4 , kura tad elektrolītiski disociētos 
un dotu 2Na--|-SOj" ionus. 

Šo bāzes īpašību — neitralizēt ūdeņraža ionus — var izmantot bāzes 
definēšanai tos gadījumos,, kad bāze nešķīst ūdenī vai arī šķīst tik mazā 
mērā, ka hidroksilioni praktiski nav novērojami. Tādas ļoti vājas bāzes 
šķīst skābēs: ūdeņraža ioni tiek neitralizēti, un rodas sāls. 

B ā z e : Cu(OH) 2 * ) ūdenī nešķīst : 

Skābe : H 2 S 0 4 ^ 2 H* + S 0 4 " 

K o p ā : C u ( O H ) 2 + H 2 S O ^ C u ' + S 0 4
, r + 2 H 2 0 . 

CiiSO, 

Bāzei šķīstot, notiek reakcija starp cietu vielu un ūdeņraža ioniem: 
C u ( O H ) 2 - f 2 H ' C u " + 2 H a O . Sāls C u S 0 4 rodas vēlāk, kad šķīdums 
izgaro. Šāds sāls šķīdums ūdenī gan nerāda pilnīgi neitrālu, bet vāji skābu 
reakciju, jo vāja bāze nespēj pilnīgi neitralizēt stipru skābi. Tāpat arī 
vāja skābe nespēj pilnīgi neitralizēt stipru bazi. (Sk. hidrolize, 77.) Uz 
skābes un bāzes savstarpējas iedarbības pamata s k ā b e s v a r r a k s t u r o t 
p a r v i e l ā m , k a s a r b ā z ē m s p ē j r a d ī t š ā l i s , un otrādi — b ā z e s 
p a r v i e l ā m , k a s a r s k ā b ē m v a r r a d ī t š ā l i s , p i e k a m r o d a s 
a r ī ū d e n s . 

Bāzes molekulā, atkarībā no bāzes individuālās dabas, hidroksilions ir 
ciešāk vai vājāk saistīts. Tādēļ dažādām bāzēm ir dažāds disociācijas 
grāds. Bāzes, kam 0,1 n šķīdumā disociācijas grāds ir pāri par 50o/0, pie-

*) Ar trekniem burtiem iespiesta formula apzīmē cietu vielu. 
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der pie s t i p r ā m , no 1—50o/0 pie v i d ē j ā m , un mazāk par lo/o pie v ā 
j ā m b ā z ē m . Stipras bāzes ir alkaliju hidroksidi (sārmi) un sārmzemju 
metallu hidroksidi. 

S t i p r ā s b ā z e s * . 
disoc. gr. °/o 

CsOH cēzija hidroksids > Q 2 
RbOH rubidija hidroksids > 9 2 
KOH kālija hidroksids 92 
NaOH nātrija hidroksids 90 
LiOH litija hidroksids 86 
Tl(OH) tallohidroksids 80 
Ba(OH) L , bārija hidroksids 81 
Sr(OH) 2 stroncija hidroks. > 7 2 
C a ( O H ) 2 kalcija hidroksids >>72 

V i d ē j ā s b ā z e s . 
disoc. gr. °/o 

A g 2 0 sudraba oksids 39 
NHļOH ammonija hidroksids 1,4 

Pie v ā j ā m bāzēm pieskaitāmi visu citu metallu oksidi un hidroksidi, 
kas nešķīst ūdenī, bet šķīst skābēs un rada šālis. Ja vienam metallam 
ir vairāki bāziski hidroksidi, tad augstākā oksidācijas pakāpe ir vājāka bāze 
nekā zemākā. F e ( O H ) 3 ir vājāka bāze nekā F e ( O H ) 2 . Pie vājām bāzēm 
pieder arī visi a m f o t e r i e hidroksidi (39). 

SāKs. 

41. §. Šālis rodas no skābes un bāzes savstarpējas neitralizēšanās. 
Skābes ūdeņraža ions savienojas ar bāzes hidroksilionu par ūdeni, bet skābes 
anions ar bāzes kationu veido sāli: 

B ā z e : C a ( O H ) 2 ^ C a " + 2 0 H ' 
S k ā b e : 2 H C l 2 : 2 IT + 2 Cl ' 

K o p ā : C a ( O H ) 2 + 2 H C l = C a " + 2 C l ' + 2 H 2 0 . 
S v ' 

Pēc ūdens izgarošanas: Ca Cl 2 

Ja bāze ūdenī nešķīst, bet šķīst skābēs, tad vispirms no metalla oksida 
vai hidroksīda un skābes ūdeņraža ioniem veidojas sāls kations, kas tad 
savienojas ar skābes anionu par sāli. ZnO -ļ- 2 H N 0 3 = ZnO -ļ- 2 H' -f-
+ 2 N 0 3 ' = Z n + H 2 0 + 2 N 0 3 ' = Zn ( N 0 3 ) 2 + 2 H 2 0 . 

Sāls var rasties arī, ja metalls izspiež ūdeņradi no skābes un stājas 
tā vietā. 

Mg + H 2 S 0 4 = Mg + 2H' + S O / = Mg" + H 2 + S 0 4 " = M g S 0 4 + H 2 . 
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Šālis var uzskatīt par skābēm, kurās ūdeņradis ir apmainīts pret kādu 
metallu vai kādu pozitīvu atomu grupu, vai arī par bāzēm, kam hidroksil-
grupa apmainīta pret skābes anionu. Tādēļ visām sālīm nestiprā ionogenā 
saitiņa atrodas starp kationu, kas nācis no bāzes, un anionu, kas nācis no 
skābes. 

S ā ļ u d i s o c i ā c i j a s g r ā d s galvenā kārtā atkarājas no kationa 
un aniona lādiņu skaita, mazāk no ionu dabas. Vai sāls cēlusies no stipras 
vai vājas skābes resp. bāzes, tam še nav nozīmes. NaCl un C H 3 C O O N H 4 — 
abi ūdens šķīdumā ir disociēti vienādā mērā, kaut gan pirmā sāls ir cēlusies 
no stipras skābes un stipras bāzes, bet otrā no vidējas skābes un vidējas 
bāzes. Sāļu disociācijā valda šāda likumība. Ja sāls sastāv no vienvēr
tīga kationa un vienvērtīga aniona, tad 0,ln šķīdumā tā ir disociēta 860/0; 

ja sastāv no divvērtīga kationa un vienvērtīga aniona, vai divvērtīga aniona 
un vienvērtīga kationa, tad tā ir disociēta 720/0; ja no divvērtīga kationa 
un divvērtīga aniona, tad disociācijas grāds ir 45o/o. Šālis, kas satur trīsvēr-
tīgus ionus, ir disociētas vēl mazāk, tomēr to disociācijas grāds 0,1 n šķī
dumos ir lielāks par IO0/0. Visumā var teikt, ka 0,1 n šķīdumos šālis ir 
stipri vai vidēji disociētas. Schematiski sāļu disociāciju 0,ln šķīdumos var 
attēlot, apzīmējot kationu ar K un anionu ar A. 

1) K' + A' kā NaCl, NH 4N0 3 , KCN, KMn0 4 86% 
2) K'* + 2A' kā CaCl 2, Zn(CH 3COO) 2, Cu(N0 3 ) 2 72% 
3) 2K' + A" kā (NH4)2S, Na 2 S0 4 , K 2 C 0 3 72% 
4) K" + A" kā CuS0 4 , CaCr0 4 , MgS0 4 4 5 % 

V ā j i disociētas šālis sastopamas kā rets izņēmums: tādas ir HgCl 2 — 
0,01o/o un Hg(CN) 2 nemaz nav disociēta. Izņēmums ir arī daudzas kadmija 
šālis, kas ir disociētas mazāk nekā tas atbilst formulai, piem., CdCl 2 tikāt 
47o/o, vajadzētu but 72o/0. 

Disociācijas grāda atkarība no šķīduma koncentrācijas un temperatūras. 

42. §. Viens no disociācijas cēloņiem ir ūdens molekulu iedarbība uz: 
izšķīdināto vielu. Viegli saprotams, ka lielākā ūdens daudzumā viens un 
tas pats izšķīdinātās vielas daudzums ir vairāk disociēts. Atšķaidītākā šķī
dumā ioni atrodas tālāk viens no otra un tiem ir grūtāk savienoties. K o n 
c e n t r ē t o s š ķ ī d u m o s d i s o c i ā c i j a s g r ā d s i r m a z ā k s n e k ā a t 
š ķ a i d ī t o s . Ja šķīdumu atšķaida ar ūdeni, tad disociācijas grāds pama
zām pieaug. Ļoti atšķaidītos šķīdumos (apm. 0,001 normālos) gandrīz 
visas šālis un stiprās un vidējās bāzes ir pilnīgi (100o/0) disociētas. 

Lai gan disociācijas grāds ar šķīdumu atšķaidīšanos pieaug, tomēr 
i o n u k o n c e n t r ā c i j a , t. i. ionu daudzums tilpuma vienībā p a m a z i -
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n ā s . Divnormāla slāpekļskābe, kuras disociacijas grāds ir 680/0, vienā litrā 
šķīduma satur 2 x 1 X 0 , 6 8 = 1,36 g H' ionu, bet decinormāla, kuras diso
ciacijas grāds ir 930/0, tikai 0 ,1x1X0,93 = 0,093 g IT ionu. 

No šķīduma t e m p e r a t ū r a s disociacijas grāds ir atkarīgs mazā 
mēra. Pie sālīm un dažām skābēm ( H 3 P 0 4 , C H 2 O C O O H , H 2 F 2 ) ar tem
peratūras celšanos līdz 100° ir novērojama disociacijas grada pamazināša-
nās par dažām simtdaļām. Pie citām skābēm ( H 3 A s 0 4 , H 3 B 0 3 , HCN, 
CH3COOH, H 2 C 0 3 ) ar temperatūras celšanos mazā mērā pieaug arī disocia
cijas grāds. Visumā var teikt, ka šķīduma temperatūras maiņa manāmi 
neietekmē elektrolitu disociacijas grādu. Izņēmums ir tikai ūdens, kura diso
ciacijas grāds ar temperatūras maiņu no 0°—100° palielinās 22 reiz. Sk. 76. 

Lai gan disociacijas grāds ar temperatūras celšanos manāmi nemainās, 
tomēr elektrolitu šķīdumi karstumā reaģē daudz ātrāk un vada elektrību 
labāk nekā aukstā., Tas ceļas no tam, ka karstos šķīdumos ioni pārvie
tojas daudz ātrāk nekā aukstos. 

Elektrolize. 

43. §. Elektrības vadītājus iedala 2 klasēs. Pirmās klases vadītāji 
ir metalli un arī nemetalls grafits. Elektriskā strāva (negatīvo elektronu 
plūsma) pārvietojas pa pirmās klases vadītājiem ar lielu ātrumu. Pats va
dītājs pie tam ķīmiski nepārmainās. 

Otrās klases vadītāji ir e l e k t r o l i t i . Elektrolitos elektriskā strāva 
pārvietojas kopā ar vielas daļiņām — ioniem. Ionu pārvietošanās ātrums 
ir niecīgs: tikai dažas tūkstošdaļas milimetra sekundē, ja potenciāla kritums 
uz 1 cm ir 1 volts. Kad ioni nonāk pie elektrodiem, kur nobeidzas un sākas 
pirmās klases vadītāji, tad notiek ķīmiska reakcija: anions atdod savus brīvos 
elektronus pozitīvajam polam jeb anodam, kations tai pašā laika sprīdī 
saņem no negatīvā pola jeb katoda negatīvos elektronus tādā pašā dau
dzumā, cik anions pie otra pola ir atdevis. Otrās klases vadītājs pie tam 
ķīmiski pārveidojas. Šādu p r o c e s u , k u r n o e l e k t r i s k ā s s t r ā v a ? 
n o t i e k e l e k t r o l i t a p ā r v e i d o š a n ā s (sadalīšanās, oksidēšanās, re
ducēšanās u. c.) s a u c p a r e l e k t r o l i z i . 

Elektrolita sadalīšanās elektriskās strāvas ietekmē notiek uz reizi divās 
vietas: pie negatīvā elektroda jeb katoda un pie pozitīvā elektroda jeb anoda. 
Abas šās vietas var atrasties tālu nost viena no otras, pat dažādos traukos, 
ja tikai šie trauki ir savienoti ar kādu elektrolitu, pa kuru var pārvietoties 
strāva^ pārnesēji ioni. Tiklīdz kā caur elektrolitu sāk plūst strāva, ioni, 
kas pirms tam atradās nekārtīgā molekulārā kustībā, nokļūdami elektriskā 
laukā starp pozitīvo un negatīvo polu, sāk kustēties n o t e i k t ā v i r z i e n ā : 
k a t i o n i v i r z ā s uz n e g a t ī v o p o l u , k a t o d u , a n i o n i t ā p a t u z 
p o z i t ī v o p o l u , a n o d u . No šās ceļošanas noteiktā virzienā ioni ir da-
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bfijuši savu nosaukumu, kas tulkojumā nozīmē „ceļotāji". Pieskaroties elek
trodiem, ioni neitralizējas un ķ ī m i s k i p ā r v e i d o j a s . Tādā kārtā vienā 
laikā norit d i v a s reakcijas divās dažādās vietās: pie katoda un pie anoda. 
Abās reakcijās ķīmiski pārvērstais vielu daudzums ir savstarpīgi līdzvērtīgs 
(abās vietās vienā un tai pašā laika sprīdī pārvēršas vienāds gramekvivalentu 
skaits), jo caur abiem elektrodiem plūst viena un tā pati elektriskā strāva. 

Odens šķīdumā chlorūdeņradis, HC1, elektrolītiski disociējas. 

H Cl a q u a ^ H ' aqua + Cl' aqua. 

HC1 molekulas hidratizējoties saskaldās un veido hidratizētus H" un Cl' 
ionus. Tiklab ioni kā nedisociētās molekulas, kopā ar tiem aplipušām 
ūdens molekulām, piedalās visas šķīduma masas molekulārā kustībā visos 
iespējamos virzienos. Ja traukā iegremdē divus elektrodus, kas ir savienoti 
ar akumulatora pozitīvo un negatīvo polu, tad starp abiem elektrodiem iz
veidojas elektriskais lauks. Pozitīvais pols pievelk negatīvi lādētos Cl' ionus, 
negatīvais pols pievelk pozitīvi lādētos IT ionus. Tādēļ visi ioni, tiklīdz kā 
strāva ir ieslēgta, sāk kustēties noteiktā virzienā. Pozitīvie H" ioni plūst lēnā 
gaitā uz katodu, negatīvie Cl' ioni uz anodu. 

Apzīmējot ar e brīvus elektronus, kas pa metaila Hj, CC* f * 
vadu plūst uz elektrolītu vai prom no tā, ķīmiskās 
reakcijas pie abiem elektrodiem var izteikt ar šādiem 
nolīdzinājumiem. 

Pie katoda Pie anoda 

2 H ' + 2 e - + 2 H ; C2 C l ' — 2 e - > 2 Cl; 
2 H - > H 2 . 2 C 1 - * C 1 2 . 

Pieskardamies katodam, H' ions dabū 1 brīvu 
elektronu e, kas neitralizē H' iona pozitīvo lādiņu 9. zrm. 
un pārvērš ionu par brīvu, nesaistītu atomu. Ūdeņ
raža atomi brīvā veidā nepastāv; tie saķeras kopā pa divi un veido mole
kulu H 2 . Molekulu veidā gāze H 2 mazos burbulīšos atdalās gar katodu 
un izplūst gaisā. Pie anoda notiek pretējs process. Kad negatīvie Cl' 
ioni pieskaras pozitīvi lādētam anodam, anods norauj tiem negatīvos lādiņus 
un aizvada tos uz akumulatoru. No lādiņiem atbrīvotie Cl' ioni pārvēršas 
par brīviem Cl atomiem, kas pa divi saķeras kopā un burbulīšu veidā gar 
anodu izplūst gaisā. Elektrolizes procesā katods pievada elektrolītam ne
gatīvo elektronu plūsmu: pie katoda šie elektroni ķ ī m i s k i reaģē ar kat-
ioniem un tos pārveido. Tai pašā laikā anods, ķīmiski pārveidodams anionus, 
atņem elektrolitam tādu pašu daudzumu elektronu un aizvada tos uz aku
mulatoru. No tā redzams, ka negatīvie elektroni reakcijā piedalās kā viela, 
kā reaģents. 

H ce 

H' 

•01'-

•ee-

- h v 
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Lai atdalītu 1 gramatomu Ūdeņraža (1,008 g jeb 1 gramekvivalents), caur 
elektrolitu jālaiž 96500 kulonu elektrības. Ja strāvas stiprums būtu 1 am
pērs, tad vajadzētu elektrolizēt 96500 sekundes. Tai pašā laikā tā pati strāva 
pie anoda atdalītu arī 1 gramekvivalentu jeb 35,46 g chlora. Visu procesu, 
apvienojot abas reakcijas vienā, var izteikt šādos nolīdzinājumos: 

2 H C 1 ^ 2 H ' + C r ; 
2H" + £ - > 2 H - ^ H 2 ; 
2 C 1 ' — 2 £ ^ 2 C 1 - ^ C 1 2 . 

2 H C 1 ' + 2 e — 2 e - » H 2 + Cl2. 

2 X 96500 kul. 

Izteiksmi -\- 2e—2e nevar pielīdzināt nullei, jo tā te simbolizē noteikta 
elektronu daudzuma pievadīšanu elektrolitam pa katodu un tikpat liela c i t u 
elektronu daudzuma aizvadīšanu no elektrolīta pa anodu: reakcija norit uz 
reizi divās dažādās vietās. Skaitli 96500 kulonu, ko nes gramekvivalents 
vielas, sauc par faradeju un apzīmē ar ^ vai 0 . Tādā gadījumā HC1 
elektrolizes reakciju raksta tā : 

2HCl + 2 5 - > H 2 + Cl2, vai 2HCl + 2 0 - > H 2 + Cl 2. 

J i elektrolizes reakcijā rodas vielas, kas ķīmiski iedarbojas ar ūdeni vai 
citām ūdenī izšķīdinātām vielām, tad notiek otrējās jeb sekundārās reak
cijas, kas kvantitatīvi atbilst elektrolitiski neitralizētiem ionu daudzumiem 
pie katoda un anoda. Ja elektrolīzē sērskābes šķīdumu, tad pie negatīvā 
pola neitralizējas ūdeņraža ioni un atdalās H 2 gāze. Pie pozitīvā pola sul-
fātioni, S 0 4 " , zaudē savus brīvos elektronus, kas pa vadu aiztek uz akumu
latoru. Grupa S 0 4 bez elektroniem nevar pastāvēt: tā sairst, atdalot skā
bekli, un ar ūdeni reģenerē sērskābi tādā pašā daudzumā, cik elektrolizes 
procesā ir sadalīts. Koprezultātā sadalās ūdens. 

2 H 2 S 0 4 ^ 4 H ' + 2 S 0 4 " ; 
4H' + 4 £ ^ 4 H ^ 2 H 2 (atdalās pie katoda); 
2 S 0 4 " - 4 e - > 2 S 0 4 ; 
2 S 0 4 + 2 H 2 0 - > 2 H 2 S 0 4 - h 0 2 (atdalās pie anoda). 

Kopā: 2 H 2 0 4 4 s - 4 e ^ 2 H 2 + 0 2 jeb 
2 H 2 0 + 4 3 - > 2 H 2 + 0 2 . 

Ja par elektrolitu būtu nātrija sulfāts, N a 2 S 0 4 , tad pie pozitīvā pola, 
kur vajadzētu atdalīties metalliskam nātrijam, notiktu sekundāra reakcija: 
2 N a - ļ - 2 H 2 0 - + 2 N a O H + H 2 , kuras rezultātā atdalītos ūdeņradis, bet šķī
dumā pie katoda rastos NaOH; tai pašā laikā pie anoda no neitralizētiem sul-
fātioniem un ūdens rastos sērskābe. Tādā kārtā no sāls elektrolizes pie 
katoda rodas bāze, pie anoda skābe. 
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Šo apstākli izmanto vada pola uzzināšanai. Saslapinātam lakmusa pa-
pīrītim pieskaras ar abiem vadiem reizē: strāva tad plūst caur mitro pa-
pīrīti, kurā mazā daudzumā atrodas šālis. Pie negatīvā pola parādās zils, 
pie pozitīvā sarkans plankums. 

Faradeja likumi. 

44. §. Faradejs (Faraday) 1836. g. atrada šādu sakaru starp strāvas 
stiprumu, laiku un elektrolizētās vielas daudzumu: 1) p i e e l e k t r o d i e m 
a t d a l ī t ā s (oksidētās, reducētās vai citādi kā pārvērstās) v i e l a s d a u 
d z u m i i r p r o p o r c i o n ā l i l a i k a m un s t r ā v a s s t i p r u m a m ; 
2) v i e l u d a u d z u m i , k a s r e a ģ ē a r v i e n u un t o p a š u e l e k t r ī b a s 
d a u d z u m u , i r p r o p o r c i o n ā l i š o v i e l u e k v i v a l e n t s v a r a m . 

Ja caur elektrolītu plūst 1 amp. stipra strāva, tad katrā sekundē darbojas 
1 kulons, stundā 3600 kulonu. Viena gramekvivalenta, piem., 1,008 g 
ūdeņraža atdalīšanai ir vajadzīgi 96500 kuloni, Vienā stundā atdalītā ūdeņ-

3600 
raža daudzums tad ir l , 0 0 8 x — = 37,59 mg. Ja strāvas stiprums 

96500 
būtu bijis 2 ampēri, tad arī atdalītā ūdeņraža daudzums būtu bijis divreiz 
lielāks, ja 3 ampēri, tad trīsreiz lielāks. Otrai elektriskās enerģijas kompo
nentei — spriegumam (voltiem) te nav nozīmes. Tāpat divreiz ilgākā laikā, 
ja nemainās strāvas stiprums, atdalās divreiz vairāk vielas, trīsreiz ilgākā — 
trīsreiz vairāk u. i t. 

Ja saslēdz virknē vairākus elektrolizes aparātus ar dažādiem elektrolītiem 
tā, kā strāva, kas iet caur pirmo aparātu, iet arī caur otro un trešo, tad 
vienā un tai pašā laika sprīdī ar visiem trim elektrolītiem reaģē viens un tas 
pats elektrības daudzums. Ja par elektrolītiem ir H 2 S 0 4 , C u S 0 4 un A g N 0 3 , 
tad p'e katodiem atdalās H 2 , Cu un Ag, bet pie anodiem visos trijos elektro-
litos atdalās skābeklis. Reakcijas, kas norit pie elektrodiem, ir šādas: 

pie katodiem: pie anodiem: 

2H*-f- 2e-> 2 H ^ H 2 

C u ' - ļ - 2 e - + C u 

2 A g + 2 e - > 2 A g 

S 0 4 " - 2 e - f H 2 0 - > H 2 S 0 4 + O - > ^ 

2 NO s ' — 2 e + H 2 0 - > 2 H N 0 3 + O - > 

Visos trijos aparātos pie anodiem atdalās skābeklis v i e n ā d ā d a u 
d z u m ā . Tam tā ari vajaga būt, jo caur visiem trim aparātiem iet viens 
un tas pats elektrības daudzums. Pie katodiem atdalītās vielas H 2 , Cu 
un Ag ir dažādā svarā. Šo svaru attiecības savā starpā un pret skābekļa 
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svaru, kas atdalījies v i e n a aparāta, ir proporcionāli to gramekvivalentu 
svariem, proti: 

„ 1,008 . 63,57 . 107,88 . 16,000 
H 2 svars: Cu svars: Ag svars: 0 2 svars = — j — . — g — . — j — . — g — 

. H 2 svars Cu svars Ag svars 0 2 svars 
J 1,008 ~~ V 2 . 6 3 , 5 7 ~ 107,88 "~ 7a. 16 ,000" 

Tas nozīmē, ka viens un tas pats elektrības daudzums atdala no v i s i e m 
e l e k t r o l ī t i e m vienu un to pašu gramekvivalentu skaitu. . 

Ja kādam elementam ir ioni dažādās oksidācijas pakāpēs, tad arī šo 
ionu gramekvivalenti ir dažādi. Divvērtīgā Sn*' iona gramekvivalents ir 

118 7 118 7 
— =--59,35 g, bet četrvērtīgā S n " " — - — = 2 9 , 6 7 5 g. Viens un tas 

2 4 

pats elektrības daudzums atdala no divvērtīgā S n " pēc svara divreiz vairāk 
Sn nekā no četrvērtīgā S n " " . 

VIL Elementu periodiska sistēma 
4 5 . §. Vēsture. Ja elementus sakārto rindā pēc to atomsvara, sākot 

ar visvieglāko, ūdeņradi, un beidzot ar vissmagāko, urānu, tad var novērot, 
ka elementi ar līdzīgām īpašībām p e r i o d i s k i atkārtojas pēc noteikta ele
mentu skaita. Jau Ņ ū l e n d s s (Newlands) 1864. g. aizrādīja, ka ele
menti ar līdzīgām īpašībām atkārtojas pēc 8 elementiem. Dažus gadus 
vēlāk L. M e i j e r s (1868.) un I. D. M e n d e ļ e j e v s (1869.), neatkarīgi viens 
no otra, publicēja elementu periodisko sistēmu, kur visi elementi bija sa
kārtoti 8 grupās, ņemot par pamatu elementu fizikālās un ķīmiskās īpa
šības, galvenā kārtā elementu savienojumus ar skābekli un ūdeņradi. To
reiz vēl nebija pazīstami daludzi elementi, ko atrada vēlāk, un periodiskajā 
sistēmā palika daudz tukšu vietu. Mendeļejevs tukšajās vietās pareģoja 
jaunus elementus un pēc apkārt stāvošo elementu īpašībām mēģināja no
teikt vēl neatrasto elementu atomsvaru, blīvumu un dažu savienojumu īpa
šības. Kad atrada g a l l i j u , i n d i j u un s k a n d i j u , izrādījās, ka Mende-
ļejeva pareģojumi bija attaisnojušies. Vēlākos laikos periodiskā sistēma 
vairākkārt ir papildināta un pārkārtota, sevišķi pēc cēlgāzu atrašanas. Ta
gad elementu simboliem periodiskajā sistēmā kopā ar atomsvaru vēl pie
vieno v i e t a s n u m u r u jeb k ā r t ī b a s s k a i t l i (tā nozīme būs apcerēta 
vēlāk); bet pamatā tomēr paliek tie paši vecie principi. Tabulu sk. grāma
tas beigās. 
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46. §. Vadītāji principi. Elementu periodiskās sistēmas tabulu sa
stādot, ņem vērā elementu a u g s t ā k o vērtību attiecībā pret skābekli. V i e n 
v ē r t ī g i e elementi ir ievietoti p i r m a j ā grupā, d i v v ē r t ī g i e o t r a j ā , 
t r ī s v ē r t ī g i e t r e š a j ā u. t. t. un beidzot a s t o ņ v ē r t ī g i e a s t o 
t a j ā grupā. Grupas numurs sakrīt ar elementa augstāko vērtību savieno
jumā ar skābekli. Šo principu gan nav iespējams viscaur ievērot. VII gru
pā elements fluors nerada septiņvērtīgus savienojumus ar skābekli, bro
mam augstākā vērtība savienojumā ar skābekli ir 5 (bromātos), un no asto
tās grupas metalliem tikai rutenijs un osmijs ir astoņvērtīgi, bet pārējie 
ir tikai sešvērtīgi, četrvērtīgi vai trīsvērtīgi. Tomēr pēc citām pazīmēm 
fluors un broms ir ievietojami septītajā grupā, un arī astotās grupas metal
liem nav citur labākas vietas kā tur, kur tie tagad atrodas. 

Otrs vadītājs princips, sākot ar IV grupu, ir elementu vērtība savieno
jumos ar ūdeņradi. Ar ūdeņradi gan nesavienojas visi elementi, tikai 
daži, tomēr šos savienojumos ir saskatāma stingra likumība. Ceturtās 
grupas elementi savienojumos ar ūdeņradi ir četrvērtīgi, piektās trīsvērtīgi, 
sestās divvērtīgi, septītās vienvērtīgi, bet astotās grupas elementi ar ūdeņ
radi noteiktus savienojumus nerada. Ja no skaitļa 8 atņem grupas nu
muru, tad dabū elementa vērtību savienojumā ar ūdeņradi, vai arī, ja sa
skaita elementa vērtības skaitli attiecībā pret skābekli ar tā paša elementa 
vērtības skaitli attiecībā pret ūdeņradi, tad (neņemot vērā vērtības zīmi!) 
dabū skaitli 8. Sērs savienojumā S 0 3 ir sešvērtīgs, savienojumā H 2 S —-
divvērtīgs; 6 - 1 - 2 = 8 . Uz šā pamata fluors un broms, kas attiecībā pret 
ūdeņradi ir vienvērtīgi, jāievieto septītajā grupā, bet skābeklis kā divvērtīgs 
sestajā. I, II un III grupas elementiem šī likumība neder; pēc jaunākā 
laika teorijām tam tā arī vajaga būt. (Kossela teorija, sk. turpmāk.) 

Katrā periodiskās sistēmas grupā vēl ir divas apakšgrupas a un b, jo 
vienas grupas elementi izveido it kā divas atsevišķas saimes, kur katrai 
ir citādas raksturīgās īpašības. Tā pirmās grupas sārmu metalli Li, Na, 
K, Rb un Cs nemaz nav līdzīgi smagajiem metalliem Cu, Ag un Au. Sārmu 
metallu oksidi šķīst ūdenī un veido visstiprākās bāzes, turpretī Cu un Au 
oksidi ūdenī nešķīst, bet Ag oksids šķīst mazā mērā. Tāpat arī citās 
grupās ir vērojama zināma izšķirība starp a un b apakšgrupu elemen
tiem. Vislielākā šī izšķirība ir astotajā grupā, vismazākā IV grupā. 

Cēlgāzes, kas ķīmiski nesavienojas ne ar vienu elementu, agrāk iedalīja 
atsevišķā nullgrupā. Tagad šos elementus ievieto astotajā grupā. Ja ele
mentus novieto rindā pēc kārtības skaitļiem, tad cēlgāzes katrreiz iekrīt starp 
kādu VII un kādu I grupas elementu. Cēlgāzes tā tad ir it kā pāreja 
no VII uz I grupu. Pēc K o s s e l ' a teorijas (52) iznāk, ka cēlgāzes ir 
VIII grupas galvenā apakšgrupa. 

Periodiskā sistēmā elementi bez tam ir iedalīti 7 periodos, kas sa
kārtoti 10 horinzontālās rindās. Katrs periods sākas ar sārmu metallu 
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un nobeidzas ar cēlgāzi. Pirmais periods un pirmā rinda nav pilni: tur 
ir tikai 2 elementi H un He, pie kam ūdeņradi tagad ievieto VII grupā virs 
halogēniem un tieši pirms hēlija. Otrajā periodā no Li līdz Ne ir astoņi 
elementi, kas aizņem 2. rindu, un trešajā periodā no Na līdz Ar arī ir 
8 elementi, kas aizņem 3. rindu. Tos sauc par ī s a j i e m periodiem. Abos 
periodos grupās atrodas viens virs otra līdzīgi elementi, kas pieder pie vienas 
apakšgrupas un kuru kārtības skaitļi atšķiras par 8 vienībām. Ceturtais pe
riods no K līdz Kr aptver 18 elementus un aizņem ceturto un piekto rindu. 
Te periods iznāk tik garš tādēļ, ka sākot ar 4. rindu parādās divas apakš
grupas, un elementi ar vienādām īpašībām atkārtojas tikai pēc 18 vietām. 
Nākošais elements, kas ir līdzīgs K, ir Rb; tas atrodas 37. vietā. Tāpat Br 
atrodas 18 vietas aiz Cl un Se 18 vietas aiz S. Piektais periods no Rb 
līdz X arī aptver 18 elementus un aizņem sesto un septīto rindu. Sestais 
periods ir vēl garāks: no Cs līdz Rn (radonam) tas aizņem 32 vietas; pie 
parastajiem 18 elementiem,, kas aizņem 8. un 9. rindu, te vēl nāk klāt 
14 retzemju elementi (58.—71. vietas), kam tabulā nav vietas. Beidzot sep
tītais periods, kas sākas ar vēl neatrastu elementu 87. vietā un beidzas ar U, 
nav pilns; tas aptver tikai 6 elementus, kas novietoti pēdējā 10. rindā. 

Periodiskā sistēma ir sastādīta atomsvaru pieaugšanas kārtībā un pēc 
elementu īpašībām. Elementi ar lielāku atomsvaru ir novietoti aiz ele-
metiem ar mazāku atomsvaru. Tomēr ir trīs vietas, kur šis princips nav 
ievērots. Argons (39,94) ir novietots pirms kālija (39,10), kobalts (58,94) 
pirms niķeļa (58,69) un tellurs (127,5) pirms joda (126,93). Te elementi 
ar lielāku atomsvaru stāv pirms elementa ar mazāku atomsvaru. Tādu 
novietojumu tomēr prasa šo elementu ķīmiskās īpašības. Ja par vadītāju 
principu ņem ne atomsvaru, bet k ā r t ī b a s s k a i t l i (sk. 49) , tad te nav 
nekādu pretrunu: tad tagadējais šo elementu novietojums izrādās pareizs. 

Elementu periodiskai sistēmai ir liela nozīme elementu īpašību iz
pratnē, kā arī vispār ķīmisko parādību apvienošanā un sistematizēšanā. 
Ir daudz vieglāki paturēt atmiņā veselu elementu grupu ar līdzīgām formu
lām un pakāpenisku īpašību maiņu nekā kāda atsevišķa elementa īpašības 
un formulas. Pēc analoģijas no pazīstamu elementu savienojumu īpašībām 
var spriest arī par citiem tās pašas grupas elementu savienojumiem. Ele
mentu periodiskajā sistēmā izteicas kāds plašs dabas likums, kura pamatā ir 
atomu uzbūve. 

Atoma uzbūve. 

4 7 . §. Katoda stari. H i t t o r f ' s 1869. g. atrada t. s. katoda starus. 
Tie rodas evakuētā caurulē, kad caur to plūst augsta sprieguma strāva. 
Tie plūst tikai vienā virzienā perpendikulāri no katoda virsmas un taisnā 
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līnijā, neatkarīgi no tam, kur atrodas anods. Ja staru ceļam abās pusēs 
nostāda elektriski lādētas plates, tad katoda stari noliecas uz pozitīvās plates 
pusi. Tāpat magneta laukā stari maina savu virzienu tā, it kā tie sastāvētu 
no negatīvi lādētām atsevišķām daļiņām, kam piemīt m a s a s īpašības. 
Staru ātrums ir atkarīgs no strāvas sprieguma, pie ļoti augsta sprieguma 
tas tuvojas gaismas ātrumam. Katoda stari nāk no katoda materiāla, bet 
to būtība un īpašības ir vienādas, neatkarīgi no tam, no kāda materiāla ir 
taisīts katods. J . J . T h o m s o n ' s un K a u f m a n n ' s 1897. g. noteica ka
toda staru daļiņu masu un lādiņu. Masa ir 1800 reiz mazāka par visma
zākās iespējamās matērijas daļiņas masu — ūdeņraža atoma masu. Lādiņš 
pēc lieluma ir tāds pats kā ūdeņraža ionam, tikai ar pretējo zīmi. Katoda 
staru daļiņas ir negatīvās elektrības vismazākās nedalāmās vienības, e l e k 
t r ī b a s a t o m i ; tos sauc par e l e k t r o n i e m un apzīmē ar simboliem e 
vai 0 . Katoda stari ir negatīvās elektrības plūsma, brīva un neatkarīga no 
matērijas atomiem, jo vismazākā iespējamā matērijas daļiņa ir H atoms, 
kurā masa ir 1800 reiz lielāka par elektrona masu. 

E l e k t r ī b a i r m a t ē r i j a s s a s t ā v d a ļ a . Pozitīvā elektrība pa
rasti ir sastopama tikai k o p ā a r m a t ē r i j u , piem., ionos IT , Na', Ca" , 
AI ' " a. t. t. Ionu pozitīvie lādiņi pēc lieluma ir līdzīgi negatīvo elektronu 
lādiņiem, bet pretēji pēc zīmes. Tādēļ elektriski neitrālas matērijas da
ļiņas — elementu atomi — jāiedomājas kā ionu savienojumi ar elektro
niem. Tādā kārtā katrs neitrāls atoms sastāv no negatīvajiem elektroniem 
un pozitīvā kationa. Tādu uzskatu apstiprina gāzu ionizācija, radioaktīvo 
vielu staru būtība, vielu optiskās un elektriskās īpašības, Izdarot pētījumus 
ar a-stariem, radās pārliecība, ka atoma masa, kas nes pozitīvu elektrību, 
ir sakopota atoma centrā t. s. „kodolā" un aizņem niecīgu daļu no tās 
telpas, ko šķietami aizņem viss atoms. Negatīvie elektroni sastāda atoma 
,,čaulu", bet telpa starp čaulu un kodolu ir tukša. Šai telpai var izskriet 
cauri a-daļiņas, kas ir pozitīvi lādēti hēlija atomi. Sakarā ar to R u t h e r -
f o r d ' s 1911. g. izdomāja atoma modeli, kas kvalitatīvi noskaidroja daudzas 
līdz tam laikam neizprotamas parādības atomu fizikā. B o h r ' s 1913. g. 
papildināja šo modeli, pieskaņojot to kvantitatīvi uzstādītām prasībām, un 
K o s s e l ' s un L e w i s 1916. g. no tā paša modeļa atvasināja elementu ķī
miskās īpašības un elementu periodicitāti. 

48. §. Atoma modelis. Atoma masa, kas ir saistīta ar pozitīvo elek
trību, atrodas atoma kodolā. Apkārt kodolam relatīvi lielā attālumā joņo 
negatīvie elektroni, kuru skaits ir līdzīgs kodola pozitīvo lādiņu skaitam; tā 
uz ārieni atoms ir elektriski neitrāls. Kodola caurmērs ir apm. 1 0 ~ 1 3 cm, 
bet elektronu attālums no kodola apm. 10 ~ 8 cm. Elektroni joņo ap kodolu 
kā planētas ap sauli un 1 sekundē apskrej to 1 0 1 5 reiz. Tādā kārtā kva
litatīvi atoma modelis atgādina saules sistēmu. 
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Vismazākais atoms ir H atoms. Tā kodols nes tikai 1 pozitīvo lādiņu, 
un ap kodolu griežas tikai 1 elektrons. Ūdeņraža atoma kodolu sauc par 
p r o t o n u un pieņem to par vienību, no kādām iedomājas sastāvam citu 
atomu kodolus. Ūdeņraža ions, kāds rodas skābju disociācijā, ir protons, 
tikai šķīdumā tas ir aplipis ar ūdens molekulām, hidratizējies. Ja protonam 
pievieno negatīvo elektronu, kā tas notiek elektrolizē, tad protons pārvēršas 
par brīvu H atomu. Ūdeņraža ioni jeb protoni ir visu to molekulu sastāv
daļa, kur ūdeņraža atoms ir pozitīvi vienvērtīgs. 

Nākošais pēc atomsvara ir hēlija atoms. Tam ir divi kodola lādiņi, un 
ap kodolu joņo 2 elektroni. Šie divi kodola lādiņi ir saistīti ar masu, kas 
ir četrreiz lielāka par protona masu. Abi elektroni hēlija atomā ir tik cieši 
saistīti pie kodola, ka ķīmiskā ceļā nav iespējams tos atšķelt, tādēļ hēlijs 
ir cēlgāze. Trešais pēc atomsvara lieluma ir litija atoms. Tam kodolā ir 
trīs pozitīvi lādiņi, ar masu, kas ir septiņreiz lielāka par protona masu. Ap 
kodolu griežas 3 elektroni. Ķīmiskā reakcijā var atšķelt tikai 1 elektronu, 
bet pārējie 2 litija atomā ir tikpat stipri saistīti ka hēlija atomā. Tādēļ litijs 
savienojumos ir pozitīvi vienvērtīgs. Tālāk berillijam, boram, ogleklim 
u. t. t. ir 4, 5, 6 u. t. t. kodola lādiņi un tikpat daudz elektronu čaulā. 
Katram turpmākajam atomam periodiskajā sistēmā ir par 1 lādiņu kodolā 
un par 1 elektronu čaulā vairāk nekā iepriekšējam. Vislielākais kodola 
lādiņu un čaulas elektronu skaits 92 ir urānam. Ķīmiskā reakcijā no ele
menta atoma elektronu čaulas var atšķelties tik daudz elektronu, kāds ir 
grupas numurs, kurā elements atrodas: no IV grupas elementiem atšķeļas 
4 elektroni, tādēļ šie elementi savienojumos var būt pozitīvi četrvērtīgi, no 
V grupas elementiem 5 u. t. t. Pārējie čaulas elektroni ir cieši saistīti un 
neatšķeļas. 

49. §. Atoma numurs jeb kārtības skaitlis. Pozitīvo lādiņu skaitu 
kodolā un reizē ar to arī elektronu skaitu čaulā katra elementa atomiem var 
noteikt ar Rentgena spektriem. Sarindojot elementus pēc to lādiņu skaita 
un liekot pirmajā vietā H, kam kodolā ir 1 lādiņš, otrajā He ar 2 lādiņiem, 
trešajā Li ar 3 lādiņiem u. t. t. līdz urānam, kam kodolā ir 92 lādiņi, 
dabū elementu rindu, kurā katram elementam ir pilnīgi noteikta vieta. Tā 
Cl, kam kodolā ir 17 lādiņu, ieņem 17-to vietu. Tā rodas iespēja apzīmēt 
elementus ar numuriem, kas rāda, kādu vietu elements ieņem rindā, un 
reizē ar to arī rāda, cik lādiņu ir šā elementa atomu kodolā un cik elektronu 
čaulā. Šī rinda pilnīgi sakrīt ar elementu kārtību periodiskajā sistēmā un 
noskaidro arī, kādēļ Co jāievieto pirms Ni, Ar pirms K un Te pirms I. 
Co nes 27 lādiņus, bet Ni 28, Ar 18, K 19 un Te 52, bet I 53. Tādā 
kārtā lādiņu skaits nosaka arī elementa vietu periodiskajā sistēmā. Vietas 
numuru jeb kārtības skaitli tagad ievieto arī periodiskās sistēmas tabulā 
elementa simbola priekšā. 

5 
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5 0 . §. Savienojumu rašanās no atomiem. Ja divi elementi ķīmiski 
savienojas, tad starp tiem notiek elektronu pārvietošanās. Metallisks Na, 
savienojoties ar brīvu chloru, uzlādējas pozitīvi vienvērtīgs, bet chlors uz
lādējas negatīvi vienvērtīgs. Šo lādiņu izcelšanos var iedomāties tā, ka 
1 elektrons no Na atoma atskaldās un pievienojas Cl atomam. Na kār
tības skaitlis ir 11 ; tas nozīmē, ka Na atoma kodolā ir 11 pozitīvās elektrī
bas lādiņu un čaulā 11 elektronu. Ja 1 elektrons aiziet, tad čaulā paliek 
vairs tikai 10, kas nevar neitralizēt 11 kodola lādiņus. Tādēļ uz ārieni 
šāds Na atoms darbojas tā, it kā tam būtu 1 pozitīvs lādiņš. Ķīmiski ne
saistītam chloram atoma kodolā ir 17 lādiņu un čaulā 17 elektronu (kār
tības skaitlis 17). Ja pienāk klāt čaulā vēl 1 elektrons, kad chlors savie
nojas ar nātriju, tad tam čaulā ir 18 elektronu. Uz ārieni tāds chlora atoms 
darbojas tā, it kā tas būtu uzlādēts ar 1 negatīvu lādiņu. Negatīvi lādē
tais Cl atoms pievelk pozitīvi lādēto Na atomu, un tā rodas molekula NaCl.. 

Tāda elektrona pārvietošanās no Na atoma uz Cl atomu un NaCl mo
lekulas rašanās ir saistīta ar ķīmiskās enerģijas pārvēršanos par siltuma 
enerģiju un izklīšanu. 

Elektriski lādētus atomus, vai atomu grupas, ja tie ūdens šķīdumā at-
šķeļas no molekulas, sauc par ioniem. Bet tagad iona nosaukumu lieto 
arī cietos savienojumos, ja grib uzsvērt, ka atomi ir elektriski lādēti. Tādēļ 
var teikt, ka cietā nātrija chloridā Na* ions pievelk Cl' ionu. 

5 1 . §. Valences elektroni. Na atomam ir 11 elektronu, bet tikai 1 no 
tiem var atdalīties. Pārējie 10 ir tik cieši saistīti pie kodola, ka nevienā 
ķīmiskā reakcijā neatdalās. Tādēļ Na visos ķīmiskos savienojumos ir po
zitīvi vienvērtīgs. Šis viens elektrons, kas var atdalīties, riņķo pa atsevišķu 
orbitu tālu nost no atoma kodola un no citu elektronu čaulas. Kālijam,, 
kura vietas numurs ir 19, čaulā ir pavisam 19 elektronu, bet no tiem arī 
tikai 1, kas riņķo pa ārējo orbitu, var atdalīties. Pārējie 18 ir tik cieši, 
saistīti pie kodola, ka ar ķīmiskiem līdzekļiem nav iespējams tos atskaldīt. 
Tādēļ arī kālijs visos savienojumos ir pozitīvi vienvērtīgs. Kalcija ato
mam ir 20 elektronu, bet ķīmiskās reakcijās atskaldās tikai 2, tādēļ kal
cijs savienojumos ir pozitīvi divvērtīgs. Trešās grupas elementiem ir 3 
tādi elektroni, kas var atskaldīties, ceturtās 4, piektās 5 u. t. t. Ikvienas 
grupas elementiem atomu ārējā čaulā ir tikdaudz elektronu, kas var atskal
dīties, kad elements savienojas ar citiem elementiem, kāds ir grupas nu
murs. Šos elektronus, kas riņķo pa čaulas ārējo orbitu un var atskaldīties^ 
atšķirībā no pārējiem, sauc par v a l e n c e s elektroniem. 

Na — e = Na' 
Cl + e = Cl ' 

jeb N a + C l = Na © — 0 C 1 . 
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Ja valences elektronu ir vairāk, tad tie var arī pakāpeniski atdalīties: 
sākumā viens, tad otrs u. t. t.; atoms savienojumā tad ir pozitīvi vienvēr
tīgs, divvērtīgs u. t. t. atkarībā no atdalīto elektronu skaita. Slāpekļa ato
mam brīvā veidā ir 7 elektroni (kārtības skaitlis 7), no tiem 5 var ļatšķelties, 
tādēļ slāpeklis atrodas V grupā. Šie 5 valences elektroni var atšķelties pa
kāpeniski, kā tas redzams savienojumos N 2 0 , NO, N 2 0 3 , N 0 2 un N 2 0 5 , 
kur N atomam ir visas pozitīvās vērtības no 1 līdz 5. Citos gadījumos 
nav iespējams atdalīt visus valences elektronus, bet tikai kādu mazāku 
skaitu. Bromam ir 7 valences elektroni, bet reakcijās ir iespējams atdalīt 
tikai 5, piem., savienojumā K B r 0 3 broms ir pozitīvi piecvērtīgs, un nav 
pazīstams neviens savienojums, kur broms būtu vairāk nekā piecvērtīgs. 

52. §. Kossel'a teorija. Ceturtās, piektās, sestās un septītās grupas 
elementi var ne tikai atdot savus valences elektronus, bet arī pievienot sev 
elektronus no citiem elementiem un uzlādēties n e g a t ī v i . Slāpekļa atoms 
ammonjakā, NH 3 , ir negatīvi trīsvērtīgs, sēra atoms sērūdeņradī, H 2 S , ir 
negatīvi divvērtīgs un chlora atoms chlorūdeņradī, HC1, ir negatīvi vienvēr
tīgs. Jau A b e g g ' s 1904. g. norādīja uz to apstākli, ka, saskaitot kāda 
elementa augstāko vērtību skaitu attiecībā pret skābekli (valences jeb po
zitīvas vērtības) ar augstāko vērtību skaitu attiecībā pret ūdeņradi (kontr-
valencēm jeb negatīvām vērtībām), dabū skaitli 8. 

+iv —iv 
C 0 2 CH 4 

4 + 4 

+v —III 

N 2 0 5 NH 3 

5 + 3 

+ V I - I I 

S 0 3 H 2 S 
6 + 2 

+vn - 1 

C 1 2 0 7 HC1 
7 + 1 

+V1II 

O s 0 4 

8 + 0 

K o s s e l's 1916. g. izteica domas, ka šī Abegg'a likumība stāv sa
karā ar sevišķi stabilu elektronu sakārtojumu, ja elektronu ārējā čaulā atro
das 8 elektroni. Ja ārējā čaulā ir mazāks elektronu skaits, tad tādu nepil
nīgu čaulu var noārdīt, un elementa atoms, veidodams ķīmisku savieno
jumu, dabū tikdaudz pozitīvo lādiņu, cik elektroni ir aizgājuši, vai arī 
tādu nepilnīgu čaulu var papildināt līdz 8 ar elektroniem, kas nāk no citiem 
elementiem, un tad atoms dabū tikdaudz negatīvo lādiņu, cik elektroni ir 
nākuši klāt. Bet ja ārējā čaulā jau ir 8 elektroni, tad tāds elements vis
pār ķīmiski nereaģē un nesavienojas ar citiem elementiem. 

Tādi elementi, kam ārējā čaulā ir 8 elektroni un kas nesavienojas ar 
citiem elementiem, ir c ē l g ā z e s : 2 He, 10Ne, 18 Ar, 36Kr, 54X, 86Rn 
(skaitļi pirms atoma simbola rāda vietas numuru un kopējo elektronu skaitu 
atoma čaulā). Pirmā cēlgāze ir hēlijs, kura čaulā gan ir tikai 2 elektroni, 
bet arī šī čaula ir ļoti pastāvīga. Aiz hēlija nāk elementi: 3 Li, 4Be, 5 B. 
Par litiju, berilliju un boru ir zināms, ka tie visos savienojumos ir t i k a i 
ar pozitīvām vērtībām, un proti, litijs ir vienvērtīgs, berillijs divvērtīgs, bors 
trīsvērtīgs. Litija elektronu čaulā ir 2 pastāvīgie (hēlija) + 1 valences 

5* 
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elektrons, berillija čaulā 2 pastāvīgie + 2 valences elektroni, bora čaulā 2 pa
stāvīgie + 3 valences elektroni. Tā tad šie elementi noārda savu elektronu 
čaulu līdz tādam skaitam, kāds ir hēlijam, bet nekad to nepapildina līdz 
8 elektroniem. Tāpat tie elementi, kas nāk aiz neona, kuram ir 10 elektronu: 
11 Na (10 pastāvīgie elektroni -ļ- 1 valences elektrons), 1 2 M g (10 1-2). 
13 AI (10 ; 3) savienojumos pazīstami tikai kā pozitīvi. Gluži tā pati aina 
redzama pēc 18 Ar: 19 K (18 pastāvīgie + 1 vai. elektr.), 20 Ca ( 1 8 + 2 ) , 
21 Sc ( 1 8 + 3 ) . Arī šie elementi savienojumos ir pazīstami tikai kā po
zitīvi. Tāpat tas ir ar elementiem, kas nāk pēc kriptona, ksenona un ra-
dona. Elementi, kas atrodas nākamās trijās vietās aiz kādas cēlgāzes, ir 
pazīstami t i k a i k ā p o z i t ī v i , jo, iedodoties ķīmiskā savienojumā, tie 
noārda savu valences elektronu čaulu. Atlikušie elektroni tad ir tādā pašā 
skaitā un sakārtojumā kā cēlgāzei, aiz kuras tie atrodas elementu periodis
kajā sistēmā. Li* un B e " loniem un bora atomam savienojumā B 2 0 3 pa
liek tikai 2 elektroni tāpat kā He atomam. Na', N[g" un AI* ioniem ir 
10 elektronu, kas sakārtoti divās čaulās ( 2 + 8 ) , tāpat kā Ne atomam, u. 1.1. 

Ceturtās, piektās, sestās un septītās grupas elementiem ir 4, 5, 6 un 7 
valences elektroni. Arī šie elementi var noārdīt savu valences elektronu 
čaulu un ieiet savienojumā pozitīvi uzlādēti. Savienojumos C 0 2 , N 2 O s , 
S 0 3 un C 1 2 0 7 ogleklis ir pozitīvi četrvērtīgs, slāpeklis pozitīvi piecvēr-
tīgs, sērs pozitīvi sešvērtīgs un chlors pozitīvi septiņvērtīgs. Arī šiem ele
mentiem, ja tie ieiet savienojumā, ar augstāko valenci, pēc valences elek
tronu čaulas noārdīšanas palikušo elektronu skaits un sakārtojums ir tāds 
pats kā cēlgāzei, aiz kuras tie atrodas. Četrvērtīgam C un piecvērtīgam N 
paliek tikai 2 elektroni, tikpat, cik to ir hēlijam; sešvērtīgam S un septiņ-
vērtīgam Cl atomam paliek 10 elektronu, cik to ir neonam. Šajā ziņā ce
turtās, piektās, sestās un septītās grupas elementi neatšķiras no pirmo 
triju grupu elementiem; tie noārda savu valences elektronu čaulu un savie
nojumā ieiet ar tādu elektronu skaitu un sakārtojumu, kāds ir tai cēlgāzei, 
aiz kuras tie atrodas periodiskajā sistēmā. Bet izšķirība redzama tai ap
stāklī, ka ceturtās, piektās, sestās un septītās grupas elementi, ja tie at
rodas 1—4 vietas p i r m s kādas cēlgāzes, var papildināt savu valences elek
tronu skaitu līdz 8 un ieiet savienojumā ar negatīvām vērtībām, piem., sa
vienojumos ar ūdeņradi: C H 4 , NH 3 , H 2 S , HC1. Te ogleklis pie saviem 
4 valences elektroniem ir dabūjis klāt vēl 4 no pievienotiem ūdeņraža ato
miem, slāpeklis pie 5 elektroniem vēl 3, sērs pie 6 vēl 2 un chlors pie 
7 vēl 1. Tādā kārtā visiem tiem ārējā valences elektronu čaula ir papildināta 
līdz 8 elektroniem. Reizē ar to šo negatīvi saistīto elementu atomi ir da
būjuši tādu pašu elektronu skaitu un tādā pašā sakārtojumā, kāds ir cēl
gāzei, kas stāv aiz tiem periodiskajā sistēmā. Negatīvi četrvērtīgam oglek
lim un negatīvi trīsvērtīgam slāpeklim ir n e o n a elektronu skaits un sakār
tojums ( 2 + 8 ) ; tāpat negatīvi divvērtīgam sēra un negatīvi vienvērtīgam 
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chlora atomam ir tikpat daudz elektronu un tada paša sakārtojuma ka cēl
gāzei a r g o n a m (2-1-8-1-8). 

Sakarā ar apcerētām parādībām rodas K o s s e P a teorijas formulējums: 
1) Ķ ī m i s k i e e l e m e n t i , k a s p e r i o d i s k a j ā s i s t ē m ā a t r o d a s 
1 —7 v i e t a s p ē c k ā d a s c ē l g ā z e s , i e d o d o t i e s ķ ī m i s k ā s a v i e 
n o j u m ā , v a r n o ā r d ī t s a v u v a l e n c e s e l e k t r o n u č a u l u un 
u z l ā d ē t i e s p o z i t ī v i ; t a d a t l i k u š i e e l e k t r o n i i r t ā d ā s k a i 
t ā un s a k ā r t o j u m ā k ā c ē l g ā z e i , a i z k u r a s t i e a t r o d a s . 
2) E l e m e n t i , k a s a t r o d a s 1 —4 v i e t a s p i r m s k ā d a s c ē l g ā z e s , 
i e d o d o t i e s ķ ī m i s k ā s a v i e n o j u m ā , v a r p a p i l d i n ā t s a v u v a 
l e n c e s e l e k t r o n u s k a i t u l ī d z 8 un u z l ā d ē t i e s n e g a t ī v i ; 
t a d k o p ē j a i s e l e k t r o n u s k a i t s un s a k o p o j u m s t ā d i e m n e 
g a t ī v i s a i s t ī t i e m e l e m e n t i e m i r t ā d s p a t s k ā c ē l g ā z e i , 
p i r m s k u r a s t i e a t r o d a s p e r i o d i s k a j ā s i s t ē m ā . 

Tie elementi, kas atrodas garo periodu vidū, var gan noārdīt savu va
lences elektronu čaulu un uzlādēties pozitīvi, saskaņā ar grupas numuru 
(ne visi!), bet nevar uzņemt elektronus no citiem elementiem un uzlādēties 
negatīvi. Tā Cr rada oksidu C r 0 3 , kur tas ir pozitīvi sešvērtīgs, un ar 
tādu pašu elektronu skaitu un sakārtojumu kā cēlgāzei argonam, jo Cr 
stāv 6 vietas aiz argona. Bet Cr nesavienojas ar ūdeņradi un neuzlādējas 
negatīvi, jo nākošā cēlgāze kriptons, Kr, atrodas 12 vietas aiz chroma. Pēc 
K o s s e P a teorijas tikai tādi elementi pievieno sev elektronus no citiem 
elementiem, kas stāv 1—4 vietas p i r m s kādas cēlgāzes un kuriem iztrūkst 
tikai 1—4 elektroni līdz cēlgāzes elektronu skaitam un sakārtojumam. 

Pē^ K o s s e P a teorijas iznāk, ka cēlgāzes ir astotās grupas elementi, 
jo tām ārējā „valences" elektronu čaulā ir 8 elektroni. Tāda čaula ir ļoti 
stabila; cēlgāzes nevar atdot elektronus un nevar arī tos uzņemt no citiem 
elementiem. Tādēļ cēlgāzes nevar savienoties ar citiem elementiem. Bet 
astotajā grupā vēl atrodas elementi, kas stāv lielo periodu vidū. No tiem 
tikai divi spēj noārdīt ārējo elektronu čaulu ar 8 elektroniem, tie ir r u t e n i j s 
un o s m i j s ; savienojumos R u 0 4 un O s 0 4 tie ir pozitīvi astoņvērtīgi. Ru-
tenijam tad ir kriptona un osmijam ksenona elektronu skaits un sakārto
jums. Pārējie astotās grupas elementi savienojumos ar skābekli un citiem 
negatīviem elementiem spēj radīt tikai četr- līdz sešvērtīgus savienojumus. 
Ar ūdeņradi tie noteiktus savienojumus nerada. 

53. §. Pozitīvie elementi. K o s s e l ' a teorija izskaidro ne tikai ķī
misko savienojumu rašanos, bet arī dažas elementu un savienojumu īpa
šības ar elektrostatisko pievilkšanās spēku. Elementa atomā pozitīvi lā
dētais kodols pievelk elektronu čaulu. Elektrostatiskais pievilkšanās spēks 
starp diviem pretējiem lādiņiem ir pretēji proporcionāls attāluma kvadrātam, 
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tādēļ valences elektroni, kas veido elektronu ārējo čaulu, tiek vājāk pievilkti 
un vieglāk atskaldās. Viegli saprotams, ka tie elementi, kam ir l i e l s a t o 
m a c a u r m ē r s , vieglāk atdod savus valences elektronus nekā tie, kam 
atoma caurmērs ir mazāks. Par atoma caurmēru var spriest no atom-
tilpuma. A t o m t i l p u m s ir skaitlis, ko dabū, kad izdala elementa atom-
svaru ar tā īpatnējo svaru; tas rāda, cik lielu tilpumu ieņem 1 gramatoms 
elementa brīvā veidā. Tā kā 1 gramatoms visiem elementiem satur vienādu 
atomu skaitu, tad atomtilpums ir atkarīgs no atoma caurmēra. Vislielākais 
atomtilpums ir sārmu metalliem, pie tam tas palielinās ar atomsvaru. Tā
dēļ sārmu metalli vieglāk atskalda savu valences elektronu nekā visi citi 
elementi un uzlādējas pozitīvi. Tādus elementus, kas viegli atdod savus 
valences elektronus, sauc par p o z i t ī v i e m . Tā kā elementu atomu caur
mērs vienā apakšgrupā pieaug ar atomsvaru, tad v i e n ā un t a i p a š ā 
a p a k š g r u p ā e l e m e n t u p o z i t ī v ā s ī p a š ī b a s p i e a u g n o a u g 
š a s uz l e j u . Tādēļ vispozitīvākais elements atrodas sārmu metallu gru
pas apakšā; tas ir c ē z i j s , kam arī ir vislielākais atomtilpums. Vārds p o 
zitīvs" te apzīmē elementa tieksmi pārvērsties par pozitīvi lādētu atomu 
jeb ionu, kā tas redzams reakcijās, kur brīvs cēzijs izspiež no savienojumiem 
visus citus pozitīvi lādētus elementus, t. i. visu citu elementu pozitīvi 
lādēti atomi atņem cēzijam tā valences elektronu. 

Cs + KC1 CsCl + K, jeb Cs + K" - > Cs' + K. 

Nākošā pēc atomtilpuma lieluma grupa ir sārmzemju elementu grupa 
Ca, Sr un Ba. Starp šiem trim vislielākais atomtilpums ir bārijam, un tas 
šai grupā ir arī vispozitīvākais. Tāpat citās grupās elementu pozitīvais 
raksturs pieaug virzienā no augšas uz apakšu. 

Izņēmums no šās likumības ir I grupas smagie metalli Cu, Ag un 
Au, un II grupas smagie metalli Zn, Cd un Hg. Šinīs apakšgrupās ele*-
mentū pozitīvās īpašības pieaug no apakšas uz augšu. Varš izspiež no 
savienojumiem sudrabu, sudrabs izspiež zeltu; tāpat cinks izspiež kadmiju, 
un kadmijs izspiež dzīvsudrabu. Arī astotās grupas metalliem pozitīvais 
rakstur? pieaug virzienā no apakšas uz augšu. 

Otra parādība, kas ir saistīta ar atomtilpumu un iona caurmēru, ir 
b ā z e s s t i p r u m s . Ions ar lielāku caurmēru vājāk pievelk hidroksil-
grupu, tādēļ ūdens šķīdumā šī grupa vieglāk atšķeļas. Ja salīdzina savā 
starpā sārmus: LiOH, NaOH, KOH, RbOH un CsOH, tad izrādās, ka 
no tiem visstiprāk ir disociēts CsOH, jo Cs ionam ir vislielākais caurmērs. 
Tāpat sārmzemju metallu grupā no hidroksīdiem C a ( O H ) 2 , S r ( O H ) 2 un 
B a ( O H ) 2 visstiprāk disociēts ir bārija hidroksīds, jo starp tiem B a " ionam 
ir vislielākais caurmērs. 
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54. §. Negatīvie elementi. Elementu pozitīvās un negatīvās īpašības 
periodiskajā sistēmā mainās arī virzienā no I uz VII grupu jeb, kā saka, 
no kreisās uz labo pusi. Reizē ar valences elektronu skaita jeb vērtības 
pieaugšanu ir novērojama atomtilpuma samazināšanās un negatīvo īpašību 
pieaugšana. Vārds „negatīvs" te apzīmē elementa tieksmi ieiet ķīmiskā 
savienojumā ar negatīvu lādiņu. Ogleklim IV grupā vēl pārsvarā ir pozi
tīvais raksturs, jo C 0 2 ir pastāvīgāks nekā C H 4 . Tam pretī V grupas 
slāpeklim jau visi oksidi ir endotermiski, bet N H 3 ir eksotermisks. VI gru
pas skābeklis pazīstams tikai kā negatīvs elements, tāpat VII grupas fluors 
nespēj radīt neviena savienojuma, kur tas būtu pozitīvs. Vispār elementu 
negatīvais raksturs periodiskajā sistēmā pieaug no kreisās uz labo pusi 
līdz VII grupai, bet atsevišķās grupās no apakšas uz augšu, VIII grupu 
vērā neņemot. 

j a tieksmi uzlādēties negatīvi izskaidro ar atomu tieksmi papildināt savu 
valences elektronu čaulu līdz 8 elektroniem, tad negatīvām īpašībām sevišķi 
spilgti jāizpaužas pie VII grupas halogēniem, kas stāv tikai 1 vietu pirms cēl-
gāzēm. Starp halogēniem visnegatīvākam vajaga būt tam, kam ir vismazākais 
atomtilpums, jo tā kodols ar lielāku spēku pievelk iztrūktošo elektronu. Starp 
halogēniem fluoram ir vismazākais atomtilpums, un tiešām, f l u o r s ir vis
negatīvākais elements, jo brīvs fluors izspiež no savienojumiem visus citus 
negatīvos elementus un atņem tiem negatīvo lādiņu. 

2 F 2 + 2 H 2 0 - > 2 H 2 F 2 + 0 2 . 
F 2 + 2 H C 1 ^ 2 H F - f - C l 2 , j e b F 2 - ļ - 2 C l ' - + 2 F ' + C 1 2 . 

Pēc spējas, atņemt citiem elementiem negatīvos lādiņus, aiz fluora 
nāk skābeklis, chlors, broms, slāpeklis. 

55. §. Kur pieskaitāms ūdeņradis? Ūdeņradi var pieskaitīt pie po
zitīviem elementiem, jo tas viegli atskalda savu vienīgo elektronu un pār
vēršas par pozitīvi lādētu H' ionu jeb protonu. Bet ūdeņradim piemīt arī 
negatīva elementa īpašības, jo ar sārmu metalliem un sārmzemju metalliem 
tas savienojas, pievienojot sev 1 elektronu un uzlādējoties n e g a t ī v i . 
Tādus ūdeņraža savienojumus sauc par h i d r i d i e m . Savienojumos Liti, 
C a H 2 un citos hídridos ūdeņradis ir anions, IT, un tad tam ir 2 elektroni, 
tikpat daudz kā hēlijam. Tādā kārtā hídridos ūdeņraža atomam ir cēl
gāzes elektronu skaits un sakārtojums. Šo iemeslu dēļ ūdeņradi var pie
skaitīt gan pie pozitīviem, gan pie negatīviem elementiem. Tā pozitīvās 
īpašības tomēr ir pārsvarā. 

Periodiskajā sistēmā ūdeņradi agrāk ievietoja I grupā virs litija. Visi 
citi I grupas elementi ir metalli, kuru molekulas gāzes veidā sastāv no 
1 atoma, bet ūdeņraža molekulas sastāv no 2 atomiem un arī cietā veidā 
tas ir tipisks nemetalls. 
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Jaunākajā laikā ūdeņradi ievieto VII grupā virs fluora, jo tam ar halo
gēniem ir kopēja īpašība radīt šālis ar sārmu metalliem un sārmzemju me-
talliem: hidridi ir šālis. Tad ūdeņradis atrodas tieši blakus hēlijam, kam 
kārtības skaitlis ir 2 un kas atrodas VIII grupā. Tādā kārtā periodiskā 
sistēma iesākas VII grupā ar ūdeņradi un nobeidzas VI grupā ar urānu. 

VIII. Oksidēšana un reducēšana 
56. §. Oksidēšanas jēdziens. Gandrīz visi elementi savienojas ar 

skābekli jeb o k s i d e j a s . Oksidos skābeklim ir negatīvas, bet elemen
tam, ar ko tas ir savienojies, pozitīvas vērtības. Savienojoties ar skābekli, 
elementa atoms uzlādējas pozitīvi, tādēļ ka skābeklis, kam ir liela tieksme 
uzlādēties negatīvi, atņem oksidējamam atomam valences elektronus un 
tos pievieno savai elektronu čaulai. To pašu darbu — atņemt oksidēja
mam atomam valences elektronus — var izdarīt arī citi n e g a t ī v i e ele-
ment»; 

+u - I I +ii - i +n - I I 
2 C u + 0 2 - > 2 C u O ; Cu + C l 2 ^ C u C l 2 ; Cu + S - ^ C u S 

Tādēļ s k ā b e k ļ a v a i c i t a k ā d a n e g a t ī v a e l e m e n t a p i e 
v i e n o š a n u s a u c p a r o k s i d ē š a n u . Pievienojot sev skābekli, chloru, 
sēru vai kādu negatīvu elementu, oksidējamais elements uzlādējas p o z i 
t ī v i . Oksidēšana ir pozitīvo lādiņu skaita palielināšana. 

R e d u c ē š a n a s j ē d z i e n s . Skābekļa atņemšanu sauc par reducē
šanu. To var izdarīt ar kāda cita elementa palīdzību, kas skābekli pievieno 
sev. Reizē ar skābekļa atšķelšanos elements z a u d ē arī savas pozitīvās 
vērtības. Reducētājs atdod savus valences elektronus tam elementam, kam 
tas atņem skābekli, un pats uzlādējas pozitīvi. Tas pats notiek, ja skā
bekļa vietā ir kāds cits negatīvs elements. Reducēšana ir oksidēšanai pre
tējs process. 

o o +11 — I I 

2 C u - f - 0 2 - > 2 C u 0 
O O +11 - I 
Cu + C l 2 ^ C u C l 2 

vara 
oksidē

šana 

+11 - I I o 
Cu O + H 2 

+11 - i o 
C u C l 2 + H 2 

o +i - I I 

Cu + H 2 O 
o +i - i 
Cu - f 2H Cl 

vara 
reducē

šana 

P a r r e d u c ē š a n u s a u c s k ā b e k ļ a v a i c i t a k ā d a n e g a t ī v a 
e l e m e n t a a t ņ e m š a n u . Par reducēšanu sauc pozitīvo lādiņu skaita 
pamazināšanu. 

O k s i d ē š a n a s un r e d u c ē š a n a s j ē d z i e n u p a p l a š i n ā š a n a . 
Daži piektās, sestās un septītās grupas elementi ķīmiskos savienojumos var 
būt gan ar pozitīvām, gan arī negatīvām vērtībām. Slāpekļa trioksidā, 
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N 2 0 3 , slāpeklis ir pozitīvi trīsvērtīgs, bet ammonjakā, NH 3 , tas ir nega
tīvi trīsvērtīgs. Atņemot skābekli trioksidam ar ūdeņradi, izdara slāpekļa 
atoma reducēšanu no pozitīvi trīsvērtīga līdz nullvērtīgam. Bet brīvs slā
peklis var saistīties ar ūdeņradi par ammonjaku un uzlādēties negatīvi trīs
vērtīgs. Arī te notiek pozitīvo lādiņu skaita pamazināšana (jeb negatīvo 
lādiņu skaita palielināšana, kas ir viens un tas pats), tā tad reducēšana. 
Arī pretējais process — oksidēšana — rāda to pašu. Oksidējot ammon
jaku ar skābekli, dabū brīvu slāpekli; brīvu slāpekli var oksidēt vēl tālāk 
par slāpekļa trioksidu. 

+1)1 o 
N 2 0 3 + 3 H 2 ^ N 2 + 3 H 2 0 
o —III 
N 2 + 3 H a - * 2 N H 8 

-m o 
4 N H 3 + 3 0 2 ^ 2 N 2 + 6 H 2 0 

Q +IH 

2 N 2 + 3 0 2 - > 2 N 2 0 3 

slāpekļa reducēšana. 

slāpekļa oksidēšana. 

P a r o k s i d ē š a n u s a u c s k ā b e k ļ a v a i c i t a k ā d a n e g a t ī v a 
e l e m e n t a p i e v i e n o š a n u v a i k ā d a p o,z i t ī v a e l e m e n t a a t 
ņ e m š a n u . P a r r e d u c ē š a n u s a u c s k ā b e k ļ a v a i c i t a k ā d a n e 
g a t ī v a e l e m e n t a a t ņ e m š a n u v a i k ā d a p o z i t ī v a e l e m e n t a 
p i e v i e n o š a n u . No lādiņu teorijas viedokļa par oksidēšanu sauc pozi
tīvo lādiņu skaita pavairošanu vai negatīvo lādiņu skaita pamazināšanu; par 
reducēšanu sauc pozitīvo lādiņu skaita pamazināšanu vai negatīvo lādiņu 
skaita palielināšanu. 

Oksidēšana un reducēšana ir divpusīgs process. Tas elements, kas 
zaudē savus valences elektronus un uzlādējas pozitīvi, oksidējas; tas ele
ments, kas sev pievieno elektronus un uzlādējas negatīvi, reducējas. Abi 
procesi notiek vienā laikā, tādēļ katra oksidēšanās reakcija ir arī reducēša
nās reakcija. 

Cu — 2 e - > C u " . U n i /~n o l i ™ varš oksidējas, 
n i o ^ o r i » 3 e b Cu + C l 2 - > C u C l 3

 J _ . ' 
O I 2 - ļ - ^ e —>-2 01 chlors reducējas. 

H 9 — 2 e - ^ - 2 H ' . . w . c
 + [ t ~ O ūdeņradis oksidējas, 

S + 2 e - > S " 3 G b H a + b H * S sers reducējas. 

Oksidēšanas un reducēšanas procesā pārvietojas elektroni. Tas ele
ments, kas oksidējas, atdod elektronus; tas, kas reducējas, tos pievieno sev. 

Elektriskā strāva sastāv no elektronu plūsmas, tādēļ to var lietot kā 
oksidētāju un reducētāju. Katrs elektrolīzes process ir oksidēšanas un redu
cēšanas process. Ja sadala ūdeni ar elektrisko strāvu, tad ūdeņradis redu
cējas no pozitīvi vienvērtīga par nullvērtīgu, bet skābeklis oksidējas no ne-
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gatlvi divvērtīga par nullvērtīgu. Reducē katods, oksidē anods. Elektroni 
plūst no akumulatora pa katodu un pievienojas elektrolita kationiem: tā 
ir reducēšana, jo negatīvie elektroni pamazina kationa pozitīvo lādiņu 
skaitu. Tai pašā laikā anods aizvāc no elektrolita tādu pašu daudzumu 
elektronu, kurus atņem anioniem: tā ir oksidēšana. 

57. §. Status nascendi. Liela loma oksidēšanas un reducēšanas pro
cesos ir tam apstāklim, ka gāzveidīgie elementi skābeklis, chlors, broms, 
slāpeklis un ūdeņradis ķīmiski darbojas nevis molekulu, bet brīvu atomu 
veidā. Brīvi atomi šiem elementiem parasti nepastāv, bet savienojas pa 
divi molekulā. Molekulu rašanās no atomiem ir saistīta ar siltuma at-
dalīšanos. Tas nozīmē, ka atsevišķu atomu veidā elementiem piemīt daudz 
vairāk ķīmiskās enerģijas nekā molekulu veidā. Visos oksidēšanas un re-
iucēšanas procesos elementi sākumā atdalās no savienojuma brīvu atomu 
s*eidā, kā saka, r a š a n ā s s t ā v o k l ī , in s t a t u n a s c e n d i , un tad tie 
ir sevišķi bagāti ar ķīmisko enerģiju un spēj radīt tādus savienojumus, ko 
nespēj molekulu veidā. Ja caur paskābinātu permanganāta šķīdumu liek 
burbuļot ūdeņradim, tad nekāda pārmaiņa nenotiek. Bet ja šķīdumā iemet 
cinka gabaliņu, kas ar skābi attīsta ūdeņradi in statu nascendi, permanga-
nāts tūliņ reducējas. Tāpat karstā sārmainā N a N 0 3 šķīdumā parastais 
molekulārais ūdeņradis nerada nekādas pārmaiņas. Bet ja šķīdumā ieber 
cinka putekļus, kas ar sārmu dod ūdeņradi in statu nascendi, nitrātions, 
N 0 3 ' , tūliņ reducējas. Reakcija norit divās pakāpēs: sākumā ūdeņradis in 
statu nascendi atņem nitrātionam skābekli un atbrīvo slāpekli in sta
tu nascendi. Otrā pakāpē slāpeklis un ūdeņradis, abi in statu nascendi, 
savienojas par ammonjaku. Ja slāpekli un ūdeņradi ņem molekulu veidā, 
tad tie savienojas tikai zem liela spiediena un ar katalizatora palīdzību. Tā
pat visi citi elementi, ja tie rodas kādā ķīmiskā reakcijā, rašanās momentā 
darbojas daudz enerģiskāk nekā vēlāk, kad no atomiem jau ir radušās 
molekulas. 

58. §. Oksidētāji. Par oksidētājiem lieto vielas, kas spēj uzņemt 
elektronus un pašas reducēties. Visspēcīgākie oksidētāji ir negatīvie ele
menti in statu nascendi F, Cl, Br, O vai arī šie elementi brīvā veidā F 2 , 
Cl 2 , Br 2 , 0 2 . Pirmais no tiem — fluors — ķīmiskā ceļā nav iegūstams, 
jo tas ir visnegatīvākais elements. Fluorionu spēj oksidēt tikai elektriskā 
strāva, tādēļ fluoru lieto par oksidētāju zinātniskos darbos un tikai izņēmu
ma gadījumos. Turpretī chlors un broms ir ļoti parocīgi, tāpat skābeklis 
in statu nascendi. Visas vielas, kas ķīmiskā reakcijā spēj atbrīvot skābekli 
in statu nascendi, ir spēcīgi oksidētāji: 0 3 , H 2 0 2 , K 2 C r 2 0 7 , K M n 0 4 , K C 1 0 3 , 
KBrO,, H N 0 3 , HNO,, K N 0 3 , N a 2 0 2 , B a 0 2 u" c. Vispār, par oksidētāju 
var būt visas vielas, kas pašas spēj reducēties, t. i. spēj saistīt negatīvos 
elektronus. 
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59. §. Reducētāji ir pozitīvie elementi brīvā veidā: Na, K, Ca, 
Mg, AI, Zn, Fe, Sn, ūdeņradis in statu nascendi; HJ , H 2 S , metallu sulfidi, 
H 2 S 0 3 , SnCl 2 , F e S 0 4 u. c. Vispār, par reducētāju var būt ikviena viela 
vai elements, kas pats spēj oksidēties, t. i. spēj atdot citām vielām negatīvos 
elektronus. 

Daži oksidētāji var darboties arī kā reducētāji, ja tie nāk sakarā ar 
vēl spēcīgākiem oksidētājiem. H 2 0 2 un H N 0 2 , kas spēj oksidēt daudzus 
reducētājus, oksidējas paši, ja tie skābā šķīdumā nāk sakarā ar K M n 0 4 . 
H 2 0 2 atskalda 2 H atomus un oksidējas par brīvu 0 2 ; H N 0 2 pievieno sev 
skābekli in statu nascendi un oksidējas par HNO s . 

60. §. Oksidēšanas un reducēšanas nolīdzinājumu sastādīšana. Nolī-
dzinājumus sastādot, jāņem vērā, ka reducētajā atdotais un oksidētāja uz
ņemtais elektronu skaits ir vienāds, jeb, citiem vārdiem sakot, cik vērtību 
iegūst reducētajā atomi, tikpat vērtību zaudē oksidētāja atomi. P i e o k s i 
d ē t ā j a un r e d u c ē t a j ā a t o m i e m j ā ņ e m t ā d i k o e f i c i e n t i , l a i 
z a u d ē t o un i e g ū t o v ē r t ī b u s k a i t s b ū t u v i e n ā d s . 

P i e m ē r i . 1) Karaļūdenī (3 daļas HC1 - f 1 daļa HNO s ) šķīdina 
dzīvsudraba sulfidu, HgS. Rezultātā dabū HgCl 2 , S, NO un H 2 0 , ko var 
izteikt nolīdzinājumā bez koeficientiem: 

- I I +v o +11 
Hg S * + H N 0 3 + HC1 - > HgCl 2 + S * -ļ- NO -ļ- H 2 0 . 

Vērtību maiņa te ir notikusi pie S un N atomiem. Nolīdzinājumā krei
sajā pusē S atoms ir negatīvi divvērtīgs, labajā pusē nullvērtīgs. S atoms 
ir oksidējies: zaudējis 2 negatīvās vērtības jeb zaudējis 2 elektronus. N 
atoms slāpekļskābē kreisajā pusē ir +V-vērt īgs , labajā pusē slāpekļa ok
sīdā — +II-vērt īgs. N atoms ir reducējies: zaudējis 3 pozitīvās vērtības 
jeb uzņēmis 3 negatīvos elektronus. Lai zaudēto un iegūto vērtību skaits 
būtu vienāds, pie reducētajā S atoma jāliek koeficients 3, bet pie oksidē
tāja N atoma koeficients 2, jo 3X2 iegūtās vērtības == 2><3 zaudētām vēr
tībām. Tā tad jāņem 3 HgS un 2 H N 0 3 molekulas. Tad labajā pusē 
iznāk 3 HgCl 2 , 3 S un 2 NO molekulas, jo Hg un N atomu skaitam no
līdzinājumā abās pusēs vajaga būt vienādam. Tālāk, no 3 HgCl 2 labajā 
pusē atrod, ka Cl atomu skaits ir 6, tādēļ kreisajā pusē ir vajadzīgas 6 HC1 
molekulas. Kreisajā pusē tagad ir visi koeficienti, bet labajā pusē vēl 
trūkst pie H 2 0 . To atrod, saskaitot kreisajā pusē H vai O atomus: 
8 H rada 4 H 2 0 molekulas. 

3 H g S + 2 H N 0 3 + 6 H C 1 ^ 3 H g C l 2 + 2NO + 3S- ļ - 4 H 2 0 . 

2) N a N 0 3 reducē ar Zn putekļiem un NaOH par N H 3 . 
+v o —III +11 

Na N 0 3 + Zn + Na OH - > NH 3 + Na 2 Zn 0 2 + H 2 0 . 
' ) Cietas vielas un nogulsnes nolldzinājumos ir iespiestas trekni. 



70 Ionu nolldzirīajumi. 

N atoms te reducējas no -ļ-V-vērtlga līdz —III-vērtīgam, zaudējot 
8 pozitīvās vērtības (uzņemot 8 elektronus), bet Zn atoms oksidējas no 
0-vērtīga līdz -ļ-II-vērtīgam (zaudē 2 elektronus). Nolīdzinājuma kreisajā 
pusē jāņem 4Zn, jo 4x2 iegūtās vērtības = 8 vērtībām, ko zaudē N 
atoms. Pie NaNO s paliek koeficients 1. Tad labajā pusē iznāk 1 N H 3 

un 4 N a 2 Z n 0 2 , kas rāda, ka nolīdzinājuma ir 8 Na atomi. Kreisajā pusē 
1 Na atoms jau ir N a N 0 3 molekulā, tādēļ ir vajadzīgas 7 NaOH molekulas. 
Koeficientu pie H 2 0 labajā pusē atrod, saskaitot kreisajā pusē H vai O 
atomus- no 7 H atomiem 3 jau atrodas N H 3 molekulā, bet pārējie veido 
2 H 2 0 molekulas. 

N a N 0 3 + 4 Zn + 7 NaOH - * NH 3 -f 4 Na 2 Z n 0 2 + 2 H 2 0 . 

I o n u n o 1 ī d z i n ā j u m i. Oksidēšanas un reducēšanas reakcijas var 
iedomāties šķirtas vienu no otras, jo tās ir divas atsevišķas reakcijas: re
ducētajā oksidēšanās un oksidētāja reducēšanās. Telpā šķirtas šās abas 
reakcijas ir elektrolizē kā katoda un anoda reakcijas. Bieži rodas vajadzība 
izteikt nolīdzinājuma oksidētāja darbību neatkarīgi no reducētajā un redu
cētajā darbību neatkarīgi no oksidētāja. Tad lieto ionu nolīdzinājumus, 
kuros ieiet arī elektroni. 

1) H g S + H N 0 3 + H C l - > H g C l 2 + NO + S + H 2 0 . 

Izsakot to ionu nolīdzinājuma 

H g S + I T + N 0 3 ' + H " + C l ' - ^ H g " + 2 C l ' + N O + S + H 2 0 

un svītrojot no abām pusēm tos ionus, kas nepārveidojas, dabū 

-i i +v +n o 
H g S + N 0 3 ' + H* - > H g " -4- NO + S + H 2 0 . 

Oksidētājs N 0 3 ' ions, reaģējot ar IT ioniem, pārvēršas par NO un 
H 2 0 . Lai atņemtu N 0 3 ' ionam 2 skābekļa atomus, ir vajadzīgi 4 hT ioni; 
bet tāda reakcija var notikt tikai tad, ja slāpekļa atoms no -ļ-V-vērtīga pār
vēršas par +II-vērt īgu, uzņemot 3 elektronus. 

N 0 3 ' + 3 e - f - 4 H ' - > N 0 + 2 H 2 0 . 

Nolīdzinājumu sastādot, jāņem vērā arī lādiņu skaits: abās pusēs tam 
vajaga būt vienādam. Elektronus skaita par negatīviem, ja tiem priekšā 
ir plus (-1-) zīme, jo tie jau pēc savas dabas ir negatīvi, un par pozitīviem 
lādiņiem, ja tiem priekšā ir minus (—) zīme. Šinī nolīdzinājuma kreisajā 
pusē ir 4 negatīvie un 4 pozitīvie lādiņi, kopsummā nulle. Labajā pusē 
lādiņu nav. 
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Reducetajs HgS, parversdamies par H g " un S, zaudē 2 elektronus, 
jo S atoms oksidējas no —II-vērtīga par O-vērtlgu. 

H g S — 2 e ^ H g " + S. 

Arī te lādiņu skaits abās pusēs ir vienāds, jo — 2 s līdzinās 2 pozitīviem \āh 

diņiem. 
Kopējā nolīdzinājumā atdoto un uzņemto elektronu skaitam vajaga Dūt 

vienādam, tādēļ oksidētāja nolīdzinājums jāreizina ar 2 un reducētajā no-
līdzinājums ar 3. Saskaitot abus nolīdzinājumus, dabū kopējo, kur elek
troni vairs neieiet. 

2 N 0 3 ' + G e - ļ - 8 H ' ^ 2 N O f 4 H 2 0 
3 H g S - 6 e - + 3 H g " + 3 S 

2 N 0 3 ' + 3 H g S + 8 H ' ^ 2 N O + 3 H g " + 3 S - f - 4 H 2 0 j e b 
2 H N 0 3 + 3 H g S + 6 H C l ^ 2 N 0 + 3 HgCl 2 + 3 S + 4 I I 2 0 

2) N a N 0 3 + Zn - f NaOH - > N H 3 - ļ - N a 2 Z n 0 2 + H 2 0 

Ionu nolīdzinājums ir 

Na' + N 0 3 ' + Zn + Na + O H ' - > NH 3 - f 2 Na + Z n 0 2 " - f H 2 0 . 

Pēc Na* iona nosvītrošanas, kas šinī reakcijā nedarbojas, paliek 
+v o -m +n 3.$" 

N 0 3 ' + Zn + O H ' - > NH 3 + Zn 0 2 " + H 2 0 . 

Oksidētājs N 0 3 ' ions, parversdamies par N H 3 molekulu, uzņem 8 elek
tronus, jo slāpekļa atoms reducējas no -ļ-V-vērtīga par —III-vērtīgu. Tas 
var notikt tikai tad, ja slāpekļa atomam var pievienoties ūdeņradis resp. 
ūdeņraža ioni, bet tādu nolīdzinājumā nav. Reakcija būtu viegli sapro
tama, ja šķīdums būtu skābs. Tad ar N 0 3 ' reaģētu IT ioni. 

N 0 3 ' + 8 e + 9 H ' - > N H 3 4 3 H 0 . 

Mēģinājumi rāda, ka šāda reakcija viegli norit arī bāziskā šķīdumā. 
H' ioni atrodami arī bāziskā šķīdumā, kaut gan ļoti mazā daudzumā (81) , 
tomēr reakcijas nolīdzinājumā tos nevar ievest. Izpalīdzēties šai gadījumā 
var tā, ka pieskaita atrastajam nolīdzinājumam skābā šķīdumā abās pusēs 
tikdaudz OH' ionu, ka lai visi H' ioni tiktu saistīti. 

N 0 3 ' + 8 £ - r - 9 H * ^ N H 3 + 3 H 2 0 
+ 9 0 H ' 4 9 0 H ' 

N 0 3 ' + 8 £ + 9 H 2 0 NH 3 + 3 H 2 0 + 9 O H ' 
j e b N 0 3 ' + 8 £ + 6 H 2 0 - > N H 3 + 9 0 H ' . 

Atrastais nolīdzinājums rāda, ka bāziskā šķīdumā H" ionus atskalda ūdens 
molekulas, pie kam pāri paliek OH' ioni. 
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Rcducētājs Zn oksidējas par Z n 0 2 " , zaudējot 2 elektronus un pievie
nojot skābekli. Reakcijas gaitu var iedomāties tādu, ka sākumā Zn, at
skaldot 2 elektronus, pārvēršas par Z n " ionu, kas bāziskā šķīdumā tūliņ 
reaģē ar 2 0 H ' ioniem un rada Z n ( O H ) 2 . Amfoterais Z n ( O H ) 2 , stiprai 
bāzei NaOH klātesot, reaģē kā skābe un ar turpmākiem 2 OH' rada c'n-
kātionu, Z n 0 2 " . Visas reakcijas fāzes kopā saņemot, dabū nolīdzinājumu 

Zn — 2 e + 4 OH' -> Zn 0 2 " + 2 H 2 0 . 

Šā nolīdzinājuma abas puses vēl jāreizina ar 4, jo oksidētāja reakcijā 
darbojas 8 elektroni. 

N 0 3 ' + 8 £ + 6 H 2 O ^ N H 3 + 9 0 H ' 
4 Zn — 8 £ + 1 6 OH' -> 4 ZnO a" + 8 H 2 0 

N 0 3 ' + 4 Z n + 7 0 H ' -+NH 3 + 4 Z n 0 2 " + 2 H 2 0 jeb 
NaN0 3 + 4 Zn + 7 NaOH -> NH3 + Na 2 Zn0 2 + 2 H 2 0 . 

61. §. Oksidētāju ionu reakciju schemas. 

Skābā šķīdumā. 

M n 0 4 ' + 5 £ + 8 H " -^Mn" + 4 H 2 0 
M n 0 2 + 2 £ + 4 H ' ->Mn" f 2 H 2 0 
C r 2 0 / ' + 6 £ + 1 4 H ' ->2Cr"* + 7 H 2 0 
C10 3 ' + 6 £ + 6 H " -^Cl ' + 3 H 2 0 
CIO' + 2 £ - f 2 H ' -^Cl ' + H 2 0 
H 2 0 2 + 2 £ + 2 H ' - > 2 H 2 0 
P b 0 2 + 2 £ + 4 H * - > P b " + 2 H 2 0 
N 0 3 ' + 3 £ f 4 H * - ^ N 0 + 2 H 2 0 
N 0 2 ' + £ + 2 H * - ^ N 0 + H 2 0 
Cl 2 + 2 £ - ^ 2 C 1 ' 
Br 2 + 2 £ - > 2 B r ' 
F e ' " -f £ - + F e " 

Bāziska šķīduma. 

M n 0 4 ' ^ 3 £ H - 2 H 2 0 - > M n 0 2 - f 4 0 H ' 
CIO' + 2 £ + H 2 0 ->C1' + 2 0 H ' 
H 2 0 2 + 2 £ - > 2 0 H ' 
0 2 (no gaisa) -f 4E + 2 H 2 0 - > 4 0 H ' 
Cl 2 + 2 e ->2C1 ' 
P b 0 2 + 2 £ - + P b 0 2 " 
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62. §. Reducetaju ionu reakciju schemas. 

Skābā šķīdumā. 

H 2 S - 2 e ^ 2 H ' - f S SiT - 2 e - * S n " " 
F e — 2 e - * F e " Zn — 2 e - > Z n " 
F e " — e-+Fe" S 0 3 " - 2 £ + H 2 O ^ S 0 4 " + 2 H * 
Sn — 2 . e - * S n " 2 H J - 2 s ^ J 2 + 2 H " 

Bāziskā šķīdumā. 

S" — 2 e - > S 
S n 0 2 " - 2 s + 2 OH' - > S n 0 3 " 4- H 2 0 
Zn — 2 e + 4 OH' - > Z n 0 2 " + H 2 0 
AI - 3 e + 4 OH' - > A 1 0 2 ' + 2 H 2 0 
C r ( O H ) 3 — 3e + 5 0 H ' - > C r O / + 4 H 2 0 
F e ( O H ) 2 — £ + O H ' - > F e ( O H ) 3 

Mn ( O H ) 2 — 2 £ + 2 OH ' -> H 2 M n 0 3 + H 2 0 

IX. Ķīmiskais līdzsvars 
63. §. Apgriezeniskās reakcijas var vadīt divos pretējos virzienos. 

Apstākļi, kas nosaka reakcijas virzienu, var būt dažādi: reaģējošo vielu 
koncentrācijas, temperatūras, ārējā spiediena maiņas u. c. Ja nemainās 
apstākļi, kādos norit kāda apgriezeniska reakcija, tad tā galu galā nonāk 
līdzsvara stāvoklī. 

L ī d z s v a r a s t ā v o k l i s . Ja KC1 aplej ar HNO s skābi, tad pa daļai 
notiek apmaiņas reakcija: rodas K N 0 3 un HC1, bet daļa KC1 un H N 0 3 pa
liek nepārmainījusies. Tādēļ šķīdumā atrodamas 4 vielas: sākumā ņem
tās KC1 un H N 0 3 un reakcijā iegūtās K N 0 3 un HC1. Gluži tās pašas 
vielas rodas, ja sākumā ņem K N 0 3 un HC1; tad no apmaiņas rodas KC1 un 
H N 0 3 . Abas šās reakcijas virziena ziņā ir pretējas, tādēļ vienu sauc par 
r e a k c i j u , bet otru par p r e t r e a k c i j u un simboliski apzīmē ar divām 
vienotrai pretī vērstām šautrām. 

KC1 -f H N 0 3 ^ K N 0 3 + HC1. 

Ja nemainās apstākļi, tad iestājas līdzsvars starp reakciju un pretreak
ciju. Sākumā, kad abas vielas KC1 un H N 0 3 vēl nav sajaukušās, nav arī 
reakcijas. Kad sastopas KC1 molekulas ar H N 0 3 molekulām, notiek ap
maiņa, un šķīdumā rodas KNO s un HC1 molekulas. Jo tālāk iet reakcija 
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virsējās šautras virzienā, no kreisās puses uz labo, jo vairāk rodas KNO\3 

un HC1 molekulu un jo mazāk paliek sākumā ņemto vielu KC1 un H N O s 

molekulu. Reizē ar to sākas p r e t r e a k c i j a , kas norit apakšējās šautras 
virzienā, no labās puses uz kreiso: K N 0 3 molekulas, sastopoties ar HC1 
molekulām, veido atpakaļ sākumā ņemtās vielas KC1 un H N 0 3 . Sākumā, 
kad KNO s un HC1 molekulu vēl ir maz, pretreakcijas ātrums*) ir mazs, 
bet ar laiku tas pieaug. Turpretī reakcijas ātrums pastāvīgi pamazinās sa
karā ar sākumā ņemto vielu pārveidošanos. Viegli saprotams, ka beidzot 
starp reakciju un pretreakciju iestājas līdzsvars: cik molekulu kādā no
teiktā laika sprīdī no katras vielas reakcijā sairst, tikpat to atkal rodas pret
reakcijā. Tad reakcijas un pretreakcijas ātrums ir vienāds. Šo stāvokli, 
kad reakcijas ātrums ir vienāds ar pretreakcijas ātrumu, sauc par d i n a 
m i s k ā l ī d z s v a r a stāvokli. 

K o n c e n t r ā c i j a s i e t e k m e uz l ī d z s v a r a s t ā v o k l i . Par kon
centrāciju sauc vielas daudzumu tilpuma vienībā, piem., grammolekulu, 
gramtkvivalentu vai gramionu skaitu 1 litrā. Ja sistēma K C 1 + H N 0 3 

^ K N 0 3 4 - H C 1 atrodas dinamiskā līdzsvara stāvoklī, tad noteiktā tilpuma 
vienībā, piem., 1 cm 3 , atrodas arī noteikts visu 4 sastāvdaļu molekulu 
skaits. Un lai gan pastāvīgi, molekulām sastopoties, notiek apmaiņas reak
cijas un no K C l - j - H N 0 3 molekulu sairšanas rodas jaunas KNO s un HC1 
molekulas, taču tai pašā laika sprīdī no K N 0 3 un HC1 molekulu sastapša
nās rodas atpakaļ tikpat daudz KC1 un H N 0 3 molekulu. 

Līdzsvara stāvoklis mainās, ja palielina vai pamazina koncentrāciju 
kādai no līdzsvarā esošām vielām. Ja šķīdumā ievestu vēl H N 0 3 skābi, 
tad tilpuma vienībā, piem., 1 cm 3 , palielinātos arī H N 0 3 molekulu skaits, 
un KC1 molekulas biežāk sastaptos ar H N 0 3 molekulām, nekā tas bija priekš 
tam, tādēļ reakcija kļūtu spēcīgāka par pretreakciju (reakcijas ātrums 
būtu lielāks par pretreakcijas ātrumu) un viena daļa KC1 vēl pārvērstos par 
K N 0 3 un HC1, līdz kamēr iestātos jauns līdzsvara stāvoklis. Jaunais stā
voklis atšķirtos no iepriekšējā ar to, ka tagad tilpuma vienībā būtu mazāk 
KC1, bet vairāk H N 0 3 , K N 0 3 un HC1 molekulu. No tā redzams, ka H N 0 3 

koncentrācijas palielināšana veicina reakciju virzienā no kreisās puses uz 
labo, p ā r b ī d a l ī d z s v a r u uz labo pusi, t. i. veicina labajā pusē rak
stīto vielu rašanos. Gluži tas pats notiktu, ja palielinātu KC1 koncentrāciju. 

Pretreakciju, t. i. virzienā no labās puses uz kreiso, var veicināt, 
ja palielina labajā pusē rakstīto vielu koncentrāciju. Vispār, jebkuras līdz
svarā esošās vielas koncentrācijas palielināšana veicina reakciju virzienā uz 
otru pusi. 

*) Par reakcijas ātrumu sauc reakcijā pārveidotas vielas daudzuma attiecību 
pret laiku, kurā reakcija ir notikusi. 
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Reakcijas vai pretreakcijas pastiprināšanu vai pavājināšanu var pa
nākt arī ar kādas līdzsvarā esošās vielas koncentrācijas p a m a z i n ā š a n u . 
Ja pamazina koncentrāciju kādai vielai, kas nolīdzinājumā ir rakstīta la
bajā pusē, tad ar to tiek pavājināta pretreakcija, tādēļ reakcijā radīsies vēl 
klāt labajā pusē rakstītās vielas; ja pamazina koncentrāciju kādai vielai krei
sajā pusē, tad ar to tiek pavājināta reakcija, un pretreakcijā radīsies klāt 
vielas, kas rakstītas nolīdzinājumā kreisajā pusē. Vispār kādas līdzsvarā 
esošās vielas koncentrācijas pamazināšana veicina reakciju no otras puses. 

64. §. Darbīgo jeb aktīvo masu likums. Apcerētās parādības par 
līdzsvara pārbīdīšanos atkarībā no reaģējošo vielu koncentrācijas maiņas var 
izteikt matemātiskā formulējumā ar t. s. darbīgo jeb aktīvo masu likumu: 
a p g r i e z e n i s k ā r e a k c i j ā l ī d z s v a r a s t ā v o k l ī r a d u š o s v i e 
lu k o n c e n t r ā c i j u r e i z i n ā j u m s , d a l ī t s a r i z e j v i e l u k o n c e n 
t r ā c i j u r e i z i n ā j u m u , i r p a s t ā v ī g s s k a i t l i s j e b k o n s t a n t a . 
Parasti labajā pusē rakstīto vielu koncentrāciju reizinājumu dala ar krei
sajā pusē rakstīto vielu koncentrāciju reizinājumu un nolīdzinājumu raksta 
tā, lai reakcija būtu eksotermiska un pretreakcija endotermiska. Vielu kon
centrāciju simboliski mēdz apzīmēt ar kantainām iekavām ap vielas 
ķīmisko simbolu. Reakcijai KCl - f -HN0 3 ^ KN0 3 - ļ -HCl darbīgo masu li
kuma izteiksme ir 

[KNOs] . [HCI] _ 
[KCI] . [ H N 0 3 ] 

kur simboli [KNO3].., [HCI] u. t. t. ir mainīgi algebriski lielumi, kas apzīmē 
iekavās ņemto vielu grammolekulu skaitu tilpuma vienībā, bet K ir pa
stāvīgs skaitlis, kas nemainās, ja mainās vielu koncentrācijas, bet mainās, ja 
mainās temperatūra. Lai varētu spriest, kā jārīkojas, kad grib KCI ar 
HNO3 pārvērst par K N 0 3 , no darbīgo masu likuma izteiksmes atrod [ K N 0 3 ] 
lielumu: 

r g i M O i - r K C l ] • [HNO3] K [KNU3J — \ŪŌY] ' 

[KNO3I lielums pie dotā KCI daudzuma pieaug, ja pieaug [ H N 0 3 ] vai pama
zinās [HCI]. Pārvēršanas reakciju var sekmēt, ja palielina H N 0 3 kon
centrāciju vai pamazina HCI koncentrāciju, piem., ar iztvaicēšanu. Tiešām, 
iztvaicējot vairāk reiz KCI ar H N 0 3 , to pilnīgi var pārvērst par K N 0 3 . 

Ja apigriezeniskas reakcijas nolīdzinājumā kāda viela ņem dalību ar 
vairākām molekulām, tad koeficienti pie šām molekulām darbīgo masu 
izteiksmē ņemami par pakāpes rādītājiem pie šo vielu koncentrācijām. Vis-

_^ [ C ] p . [ D j i 
par, ja mA-ļ-nB ^1 p C - f qD, tad j-^-p—ŗģļi = K, kur A, B, C un D ap
zīmē darbīgās vielas, bet m, n, p un q šo vielu molekulu skaitu reakcijas 
nolīdzinājumā un K konstantu. 
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Darbīgo masu likumu atrada G u 1 d b e r g's un W a a g e 1867. gada. 

65 §. Ārējā spiediena ietekme uz līdzsvara stāvokli ir manāma apgrie-
zeniskās gāzveidīgo vielu reakcijās un tikai tad, ja reakcija norit ar t i l 
p u m a m a i ņ u . Spilgts piemērs tam ir ammonjaka sintezē no elementiem. 

N2 + 3 H 2 2 NH3 + Q kcal 
4 tilpumi 2 tilpumi 

Tč kā reakcija norit ar tilpuma samazināšanos, bet pretreakcija ar til
puma palielināšanos, tad ārējā spiediena pieaugums sekmē un pārbīda līdz
svaru no kreisās uz labo pusi. Turpretī ārējā spiediena pamazināšanās 
sekmē pretreakciju un pārbīda līdzsvaru no labās puses uz kreiso. Tas re
dzams no tabulas, kur 500° temperatūrā līdzsvara stāvoklī ir dotas skaitliskās 
attiecības procentos starp kreisajā un labajā pusē rakstītām vielām. 

Spiediens N 2+3H 2 NHs 
atm. 0/0 0/0 

1 99,87 ¡0,13 
100 89,6 10,4 
200 82,4 17,6 
600 57,9 42,1 

Ja reakcija nenorit ar tilpuma maiņu, tad arēja spiediena maiņa reakcijas 
līdzsvaru neietekmē. 

66. §. Temperatūras ietekme uz līdzsvara stāvokli. Katrā ķīmiskā 
reakcijā enerģija atdalās vai arī tiek saistīta. Ja reakcija ir eksotermiska, tad 
pretreakcija ir endotermiska. Ja kāda sistēma atrodas līdzsvara stāvoklī 
pastāvīgā temperatūrā, tad temperatūras maiņa līdzsvaru izjauc. Ja reak
cija ir eksotermiska, tad tās norise prasa tādus apstākļus, lai reakcijā at
dalītais siltums varētu izklīst, tādēļ temperatūras pazemināšana veicina ekso-
termisku reakciju; zemākā temperatūrā reakcijas siltums vieglāk var iz
klīst nekā augstākā. Lai noritētu pretreakcija, kas ir endotermiska, vielām 
siltums ir jāuzņem no ārienes, kas vieglāk notiek augstākā temperatūrā. 
Tādēļ temperatūras celšanās veicina pretreakciju. Vispār, t e m p e r a t ū r a s 
p a z e m i n ā š a n a p ā r b ī d a l ī d z s v a r u e k s o t e r m i s k ā s r e a k c i 
j ā s uz l a b o p u s i , b e t t e m p e r a t ū r a s p a a u g s t i n ā š a n a — p r e 
t ē j ā v i r z i e n ā . Šo likumību labi raksturo ammonjaka sintezē no ele
mentiem, kas ir eksotermiska; pretējā reakcija — ammonjaka sadalīšanās 
par brīvu slāpekli un ūdeņradi ir endotermiska. Līdzsvara skaitļus pie 
mainīgas temperatūras un nemainīga spiediena atrodam sekojošās tabu
las I, II un III vertikālajās ailēs, kas atbilst spiedieniem 1 atm., 100 atm, 
un 200 atm. 
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T e m p e r a 
t u r a 

200 L 

300° 
400° 
500° 
600° 
70CT 

N 2 + 3 H 
o/o 

84,7 
97,8 
99,56 
99,87 
99,95 
99,98 

I (1 atm.) 

15,3 
2,2 
0,44 
0,13 
0,05 
0,02 

NH; 
°/o 

II (100 atm.) 
N 2 + 3 H 2 N 

0/0 0/ 

19,4 
47,9 
74,9 
89,6 1 

NH 3 

0/0 

80,6 
51,1 
25,1 
10,4 

4,5 
2,1 

III (200 atm.) 
N2 + 3 H 2 NH 3 

0/0 °/o 

14,2 85,8 
37,2 62,8 
63,7 36,3 
82,4 17,6 

95,5 
97,9 

91,7 
95,9 

8,3 
4,1 

Ja temperatūra ir 200°, tad zem 1 atm. spiediena līdzsvara stāvoklim 
atbilst maisījums ar 15,3o/0 N H 3 un 84,7o/0 N 2 -ļ- 3 H 2 ; ja temperatūra ceļas 
līdz 700°, tad zem tā paša spiediena maisījumā līdzsvara stāvoklī ir tikai 
0,02o/o NH 3 . 

Temperatūras maiņa pārbīda līdzsvaru ne tikai gāzveidīgo vielu reak
cijās, bet visās bez izņēmuma apgriezeniskās reakcijās. 

67. §. Līdzsvara iestāšanās ātrums atkarībā no temperatūras. Reak
ciju ātrums pieaug ar temperatūras celšanos. Istabas temperatūrā norit ļoti 
lēni arī eksotermiskās reakcijas, daudzas pat nemaz nenorit. Tādēļ bieži 
reakciju gaitu ievada ar sildīšanu. Temperatūrai ceļoties par 10 grādiem 
apmēram divkāršojas arī reakcijas ātrums. 

Tā kā līdzsvara iestāšanās apgriezeniskās reakcijās ir atkarīga no 
reakcijas ātruma, tad istabas temperatūrā, kur reakcijas ātrums ir bez
galīgi mazs, daudzas vielas un to maisījumi var atrasties stāvoklī, kas ne
atbilst līdzsvaram. Šā paša iemesla dēļ daudzas rūpniecībā svarīgas ekso
termiskās reakcijas izdara paaugstinātā temperatūrā, kur līdzsvara apstākļi 
gan ir nelabvēlīgāki, bet kur reakcija norit ar praktiski izmantojamu ātrumu. 
Tādas reakcijas ir N H 3 iegūšana no elementiem (pie 500°), S 0 2 oksidēšana 
ar gaisa skābekli par S 0 3 (pie 380°) u. c. Istabas temperatūrā šās reakcijas 
nenorit, jo līdzsvara stāvoklis varētu iestāties tikai bezgalīgi ilgā laikā. 

L ī d z s v a r a „i e s a 1 d ē š a n a " . To apstākli, ka zemās temperatūrās 
reakcijas norit ar mazu ātrumu un ka līdzsvars iestājas ļoti lēni, var derīgi 
izmantot dažās endotermiskās reakcijās. Ja līdzsvars iestātos momentāni 
visās temperatūrās, tad endotermisko reakciju produktus zemās tempe
ratūras nemaz nevarētu iegūt, jo temperatūrai krītoties tie atkal sadalītos. 
Bet tā kā reakcijas ātrums pamazinās apmēram divreiz, ja temperatūra krī
tas par 10°, tad zemās temperatūrās līdzsvars iestājas ļoti lēni. Ja kādas 
endotermiskās reakcijas produkti, kas iegūti augstā temperatūrā, atdziest 
ātrāk nekā spēj iestāties līdzsvars, tad, temperatūrai vēl vairāk pazeminoties, 
sistēma nonāk tādā temperatūrā, kur tā vispār vairs nespēj līdzsvaroties, jo 
reakcijas ātrums ir bezgalīgi mazs. Temperatūrai krītoties, pretreakcija 
paliek arvienu gausāka, un ja istabas temperatūrā tā vairs nav novērojama, 

6* 
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tad endotermiskais reakcijas produkts var pastāvēt gadiem ilgi. Tādu strau
ju endotermiskās reakcijas produktu atdzesēšanu, kam nespēj sekot līdz
svara stāvoklis, sauc par līdzsvara iesaldēšanu. Klasisks piemērs tam ir 
slāpekļa oksida iegūšana no gaisa. Reakcija norit ļoti augstā temperatūrā 
un ir endotermiska. 

N2 + 0 2 + Qkcal ; ? 2 N O . 

Līdzsvars iestājas pie 2500° 0,01 sek., 2100° 5 sek., bet pie 1500° li/ 4 

dienās. Reakcijas produktus lēni atdzesējot, dabū atpakaļ brīvus slāpekli 
un skābekli, bet ātri atdzesējot var iegūt 1,5—2o/0 NO no teorētiskā daudzu
ma. Istabas temperatūrā NO ir pilnīgi stabils, lai gan tā sadalīšanās re
akcija ir eksotermiska. 

68. §. Katalizatori. Par katalizatoriem sauc vielas, kas ar savu klāt-
būti paātrina kādas reakcijas gaitu, bet kas pašas pie tam nepārmainās un 
neietilpst reakcijas produktos. Katalizatoru darbību līdz šim vēl nav 
izdevies pilnīgi noskaidrot. Visticamāks liekas uzskats, ka katalizatoriem 
piekrīt starpnieku loma: tie uzņem kādu vielu vai elementu un tūliņ to at
dod otrai vielai pārveidotu vai in statu nascendi, vai arī atdala to brīvā veidā. 
Tā MnOL> un citi oksidi veicina skābekļa atskaldīšanos no K C 1 0 3 . Var iedo
māties, ka sākumā K C 1 0 3 oksidē M n 0 2 par kādu augstāku mangāna oksīdu, 
kas paaugstinātā temperatūrā tūliņ saskaldās par brīvu 0 2 un M n 0 2 . Pla
tīna putekļi veicina skābekļa pievienošanos S 0 2 gāzei. Te var iedomāties, 
ka Pt izšķīdina sevī skābekli un to atdala atomu veidā. Tāpat dzelzs, 
urāns, osmijs katalizē ammonjaka sintēzi no elementiem. Katalizatori, pro
tams, veicina līdzsvara iestāšanos un ar to paceļ reakcijas ātrumu. Ir arī 
vielas, kas daudzas reakcijas padara gausākas; tās sauc par a n t i k a t a l i -
z ā t o r i e m. 

69. §. Le Šatelje (Le Chatelier) jeb spaida mazināšanās li
kums. Jia k ā d a i l ī d z s v a r ā e s o š a i s i s t ē m a i , k a s v a r p ā r 
v e i d o t i e s , u z l i e k k ā d u s p a i l d u , t a d s i s t ē m a s l ī d z s v a r s p ā r 
v i e t o j a s t ā , k a u z l i k t a i s s p a i d s k ļ ū s t m a z ā k s . Ar „spaida 
uzlikšanu" te apzīmē apstākļu maiņu, kādos sistēma pirms tam atradās 
līdzsvara stāvoklī, proti: t e m p e r a t ū r a s , s p i e d i e n a vai arī kādas 
k o n c e n t r ā c i j a s maiņu. Visu šo apstākļu maiņas ietekme uz sistēmu ir 
jau apcerēta. Temperatūras celšanās veicina endotermisko reakciju, kri
šanās eksotermisko. Ja pēkšņi paceļ temperatūru kādai līdzsvarā esošai 
sistēmai, tad sākas endotermiska reakcija, un līdzsvars pārbīdās tā, ka 
daļa siltuma tiek saistīta (66) un pārvērsta par ķīmisko enerģiju, kādēļ sis
tēmas temperatūra, jaunam līdzsvaram iestājoties, krītas. Pēkšņa tempe
ratūras pazemināšana, turpretī, ierosina eksotermisku reakciju, un sistē
mas temperatūra, iestājoties jaunam līdzsvaram, mazliet atkal paceļas. Tā-
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pat ārējā spiediena pacelšana gāzveidīgo vielu reakcijā sekmē tādu reakciju, 
kas ir saistīta ar tilpuma samazināšanos, bet spiediena pamazināšana vei
cina reakciju, kuras rezultātā ir tilpuma palielināšanās. Abu šo apstākļu — 
temperatūras un spiediena ietekmi var atrast tabulā (66). Ari koncentrā
cijas maiņa ietekmē līdzsvara pārbīdīšanos tādā virzienā, ka jaunam līdzp 
svaram iestājoties pēkšņi paceltā koncentrācija pamazinās, bet pēkšņi pa
mazinātā palielinās. Visos gadījumos apstākļu maiņai no ārienes seko 
tāda līdzsvara pārbīdīšanās sistēmā, kas ir savienota ar izdarītās maiņas skait
liskās vērtības samazināšanos. Šis likums paredz ikviena apstākļa maiņas 
rezultātu. Tas dod iespēju visos gadījumos viegli orientēties, kā ietekmēs 
apgriezeniskas reakcijas gaitu viena vai otra apstākļa maiņa. 

Disociacijas konstanta. 

70. §. Visas ionizēšanās reakcijas ūdens šķīdumā ir apgriezeniskas 
līdzsvara reakcijas. Nedisocietā daļa te atrodas līdzsvarā ar disociēto, piem.: 

C H 2 C O O H ^ C H 3 C O O ' + H\ 

Piemērojot šai reakcijai darbīgo masu likumu, dabū izteiksmi 

[ C H 3 C O O ' ] . [ IT] 
[CH 3 COOH] ~ ' 

kur simboli [CH3COO'], [IT] un [CH 3 COOH] skaitliski apzīmē iekavās 
ņemto ķīmisko individu k o n c e n t r ā c i j u , t. i. gramionu un grammolekulu 
skaitu 1 litrā šķīduma. Konstantas K skaitlisko nozīmi var atrast, ja ir 
zināms etiķskābes disociacijas grāds kādas noteiktas koncentrācijas Šķīdumā. 
Etiķskābes disociācija 0,1 n šķīdumā ir 0,013 jeb 1,30/0. Tas nozīmē, ja 
1 litrā šķīduma atrodas 0,1 daļa gramekvivalenta C H 3 C O O H , tad no šās 
desmitās daļas ionu veidā ir 0,1X0,013 = 0,0013 gramekvivalentu. Tāda 
tad ir CH3COO' iona un arī H" iona koncentrācija, jo abi šie ioni rodas 
vienādā daudzumā: [CH 3 COO'] = [fT] = 0,0013 gr. ekv./l. Nedisocietā 
daļa tad i- atlikums no 0,1—0,0013 = 0,0987 gr. ekv. 1. (jeb 0,1 X 98,7o/0 = 
= 0,0897). Ieliekot šos skaitļus darbīgo masu likuma izteiksmē, dabū 

_ [ C H 3 C O O ' ] . [ H ' ] _ 0 , 0 0 1 3 . 0 , 0 0 1 3 ^ 5 

[CH 3 COOH] ~ 0,0987 ~ J ' O I U • 

Šo līdzsvara konstantu ionizēšanās reakcijās sauc par d i s o c i a c i j a s 
k o n s t a n t u . Tā raksturo skābes vai bāzes stiprumu, un ar tās palīdzību 
var aplēst dažādus līdzsvara pārbīdījumus disociacijas reakcijās. Taču jā
ņem vērā, ka tāda konstanta ir tikai v i d ē j i e m un v ā j i e m elektrolitiem un 
ne pārāk koncentrētos šķīdumos. S t i p r i d i s o c i e t i e l e k t r o l ī t i n e 
s e k o d a r b ī g o m a s u l i k u m a m . 
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71. §. Kā var pamazināt H ' un O H ' ionu koncentrāciju. Analītiskā 
praksē bieži ir jāpamazina šķīduma skābums vai baziskums, neatšķaidot 
to pārāk daudz ar ūdeni un nepieliekot tam sārmu vai skābi. 

Ja šķīdums ir skābs no kādas stipras skābes, tad H' ionu koncentrāciju 
var pamazināt, pieliekot tam kādas vājas vai vidējas skābes sāli. Tad stip
rākā skābe izspiež no sāls vājāko. Tas notiek uz līdzsvara pamata. Ja 
HC1 skābei pieliek nātrija acetātu, CH 3 COONa, tad šķīdumā atrodas 4 ioni: 
H", Cl', Na* un CHgCOO'. Visi šie ioni pēc šo vielu disociācijas grāda 
ieiet šķīdumā ar l i e l u koncentrāciju, jo abas vielas ir stipri disociētas. 
No šo ionu citādas kombinācijas var rasties NaCl, kas arī ir stipri disociēts, 
un C H 3 C O O H . Pēdējā atrodas uz robežas starp vidējām un vājām skābēm. 
Tādēļ H' ioni, sastopoties ar C H 3 C O O ' ioniem, savienojas par nedisociētu 
etiķskābi tik ilgi, līdz kamēr rodas līdzsvara stāvoklis starp IT un C H 3 C O O ' 
ionu koncentrācijām un nedisociētās C H 3 C O O H koncentrāciju, kuru izteic 
disociācijas konstanta K = 1 , 8 . 1 0 - 5 . Tādēļ pirmatnējā H* koncentrācija 
stipri samazinās, un ja abas vielas ir ņemtas ekvivalentos daudzumos, tad 
šķīduma skābums ir tāds, kāds ir ekvivalentas koncentrācijas etiķskābei. 
Reakciju, kas te norit, var izteikt ar nolīdzinājumu 

HC1 -4- CH 3 COONa^TNaCl + CEĻCOOH, 

jeb ionu nolīdzinājumā 

H* + Cl ' + CH 3 COO' + Na" ^ Na 4 Cl ' + CH 3 COOH. 

Ņemot vērā, ka C H 3 C O O H ir daudzreiz mazāk disociēta nekā HC1, tā še 
ir ievesta nolīdzinājumā nedisociētā veidā. Acetātioni, kas šķīdumā ienāk 
stipri disociēta CH 3 COONa veidā, saista H' ionus un tā pamazina šķīduma 
skābumu. 

Skaitliski IT ionu koncentrācijas samazināšanos var aplēst no abu 
skābju disociācijas pakāpēm. HC1 skābe 2n šķīdumā ir disociēta 660/0,, 

bet CH3COOH tikai 0,2o/0. Ja divnormālā HC1 skābē būtu ievesti 2 gram-
ekvivalenti litrā CH 3 COONa, tad HC1 skābes vietā šķīdumā būtu div
normālā C H 3 C O O H , un H' ionu koncentrācijas samazināšanās būtu 66 : 
: 0 , 2 = 330 reiz. Bet ja operētu ar 0,1 n šķīdumu, tad samazināšanās būtu 
93 :1 ,3 « 70 reiz. 

Līdzīgā kārtā var pamazināt OH' ionu koncentrāciju, ja šķīdumam, 
kurā atrodas stipra bāze, pieliek kādas vidējas vai vājas bāzes sāli. Tad 
stiprākā bāze izspiež vājāko no sāls uz līdzsvara pamata, kas iestājas starp 
OH' ioniem un vājākās bāzes kationiem. 

NaOH + N H 4 C l ^ N a C l + NH 4OH, jeb 

Na* -f- OH' + N H ; + C l ' ^ N a + C 1 ' + N H 4 O H . 
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N H i O H samēra ar NaOH ir maz disociēts ( a = l , 4 o / 0 ) , tādēļ OH' ionu 
koncentrāciju maisījumā noteic NH 4 * ionu koncentrācija līdzsvara reakcijā 

N H 4 O H ^ NH; + OH'. 

Tā kā N H 4 ' no NH 4C1 ieiet šķīdumā ar lielu koncentrāciju, tad NH 4 " un 
O H ' tik ilgi savienojas par nedisociētu N H 4 O H , kamēr iestājas līdzsvars, 
kas atbilst N H 4 O H disociācijas grādam un darbīgo masu likumam. Skait
liski OH' ionu koncentrācijas samazināšanos var aplēst tāpat kā sistēmā 
HC1 -1- CHgCOONa, pieņemot, ka 0,1 n šķīdumā NaOH disociācijas grāds 
ir 900/c un NH 4 OH — l,4o/o. 

T u r p m ā k a H* un OH' i o n u k o n c e n t r ā c i j a s s a m a z i n ā 
š a n a . K o p ē j ā i o n a i e t e k m e . H' ionu koncentrāciju kādas v ā j i 
vai v i d ē j i disociētas skābes šķīdumā var pamazināt, ievedot šķīdumā kādu 
šās skābes sāli. Šālis vispār ir stipri elektroliti. K', Na' un N H 4 ' šālis, 
arī tad, ja to sastāvā ir divvērtīgs anions, 0,1 n šķīdumā ir disociētas pāri par 
70o/o. Ievedot sāli ar līdzīgu anionu vājas vai vidējas skābes šķīdumā, var 
dabūt šās skābes anionu koncentrāciju, kas 100 un vairāk reiz ir lielāka 
par aniona koncentrāciju tīras skābes šķīdumā. Palielinātā koncentrācija 
veicina pretreakciju no labās puses uz kreiso. Ja etiķskābes šķīdumam 
pieliek CHgCOONa, tad reakcija 

CH 3COOH^CH 3COO' -ļ-H* 

no CHgCOO' koncentrācijas palielināšanas norit pretreakcijas virzienā no 
labās puses uz kreiso tik ilgi, kamēr iestājas jauns līdzsvars starp C H 3 C O O ' 
un H' ionu koncentrācijām no vienas un nedisociētās C H 3 C O O H koncentrā
ciju no otras puses. Šā līdzsvara matemātisko izteiksmi pēc darbīgo masu 
likuma dabū no tīras etiķskābes disociācijas ūdens šķīdumā. 

[CH 3COO'] . [H"] 
[CH3 COOH] 

= K ~ 1,8 . 10 

Tā paliek spēkā arī tad, ja [CHgCOO'], [H 1] un [CHgCOOH] mainās jeb
kurās robežās. Tādēļ to var lietot H* ionu koncentrācijas apiešanai arī tad, 
j a šķīdumā ir klāt CH 3 COONa, kas lielā mērā paaugstina C H 3 C O O ' ionu 
koncentrāciju. 

. . [CH3COOH] 
L J _ [CH 3COO'J • 

Tīrā etiķskābē 0,1 n šķīdumā [H'ļ = [CH 3 COO'] = 0,0013 gr. ekv./l. (70). 
Pieliekot šķīdumam 0,1 gramekvivalenta litrā s a u s a (lai nemainītos til
pums un lai vienkāršāka būtu aplēse) CH 3 COONa, kas tad arī būtu 0,1 n 
šķīdumā, un ar disociācijas grādu 860/0, dabūtu C H 3 C O O ' ionu koncentrāciju 

86 
0,1 XļQQ = 0,086 gr. ekv./l. Pašas etiķskābes anionus C H 3 C O O ' var vera 
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neņemt: to samērā ir maz, un tie pazūd no šķīduma, savienojoties ar H" 
ioniem. Pretreakcijai pieņemoties, palielinās nedisociētās etiķskābes koncen
trācija. Tā var pieaugt no 0,0987, kāda tā ir tīrā 0,1 n etiķskābē, līdz 0,1 
gr. ekv./l. (70). P ē d ē j ā g a d ī j u m ā v i s i H' i o n i b ū t u s a i s t ī t i 
n e d i s o c i ē t ā C H 3 C O O H , un [IT] būtu nulle. Tai laikā, kad [IT] mai
nās no 0,0013, kāda tā ir tīrā 0,1 n etiķskābē, līdz bezgalīgi mazam lielu
mam, [CHgCOOJT] var mainīties tikai par 1,30/0. Šā iemesla dēļ, nenodarot 
lielu kļūdu, darbīgo masu likuma izteiksmē var pieņemt [CH 3 COOH] par 
pastāvīgu lielumu, pielīdzinot to visas etiķskābes koncentrācijai, šinī ga
dījumā — 0,1 gr. ekv./l; Tad dabū, ka H' ionu koncentrācija ir pretēji 
proporcionāla C H 3 C O O ' ionu koncentrācijai. 

Tīrā 0,1 n etiķskābē [CH 3 COO'ļ = 0,0013; kopā ar 0,1 n CH 3 COONa tā 
ir 0,086 jeb 86 :1 ,3 = 66 reiz lielāka. Tādēļ [IT] ir 66 reiz jmazāka nekā 
tīra 0,1 n etiķskābē, proti 0 , 0 0 1 3 : 6 6 — 0,00002 gr. ekv./l. 

Tādu pieņēmumu, ka nedisociētā daļa ir pastāvīgs lielums, var pie
laist tikai tad, kad skābe vai bāze ir disociēta ne vairāk par 2 % . Pretējā 
gadījumā jāņem vērā arī nedisociētās daļas koncentrācijas maiņa, m tad 
[JT] ir aplēšama no otrās pakāpes nolīdzinājuma. 

Pieliekot etiķskābei vēl vairāk CH 3 COONa, H" ionu koncentrāciju var 
samazināt 500 un vēl vairāk reiz. To pašu var teikt par visām citām v i -
d ē j ā m un v ā j ā m skābēm. 

Līdzīgā kārtā var samazināt O I T ionu koncentrāciju v i d ē j ā s un 
v ā j ā s bāzēs, pieliekot kādu šās bāzes sāli. Ja pie N H 4 O H , kas 0,1 n 
šķīdumā ir disociēts 1,40/0, pieliek ekvivalentu daudzumu NH 4 C1, tad O H ' 
ionu koncentrācija samazinās apm. 66 reiz, jo abas vielas ir gandrīz tāpat 
disociētas kā C H 3 C O O H un CH 3 COONa. Pieliekot vēl lielāku daudzumu 
NHjCl, OH' ionu koncentrāciju NH 4 OH šķīdumā var samazināt 500 un 
vēl vairāk reiz. To pašu var teikt arī par citām vidējām un vājām bāzēm. 

72. §. Buferu šķīdumi. Vidēju vai vāju skābju maisījumus ar šo 
skābju sālīm un vidēju vai vāju bazu maisījumus ar šo bazu sālīm sauc par 
b u f e r u šķīdumiem. Tādus šķīdumus ar noteiktu sastāvu un zināmu H" 
un O H ' ionu koncentrāciju lieto par standartšķīdumiem analitiskajā praksē 
salīdzināšanai, kad eksperimentāli jānosaka H' un O H ' ionu koncentrācija 
kādā šķīdumā. 

Šķīdības jeb ionu reizinājums. 

73. § . Elektrolita līdzsvars p i e s ā t i n ā t ā šķīdumā atrodas īpatējā 
stāvoklī. Lai šķīdu;ms būtu piesātināts, tam vajaga būt līdzsvarā ar to 
cieto vielu, ar kuru tas ir piesātināts. Ja šķīdumā vielas koncentrācija ma-

[H'J = K . 0,1 
[ C H 3 C O O ' ] * 
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zinātos un tas vairs nebūtu piesātināts, tad daļa cietās vielas izšķlstu, līdz 
šķīdums atkal kļūtu piesātināts. Bet ja koncentrācija augtu, un šķīdums 
kļūtu pārsātināts, tad daļa izšķīdinātās vielas izkristallizētos uz cietās vielas 
virsmas, un šķīdums atkal būtu piesātināts. Cietās vielas klātbūte re
gulē koncentrāciju tā, ka šķīdums vienmēr paliek piesātināts ar šo vielu. 
Līdzsvara attiecības šķīdumā, kas, piem., piesātināts ar NaCl, var izteikt 
šādā nolīdzinājumā: 

N a C l ^ NaCl ^ N a ' + C l ' . 
ciets izšķīdis disociēts 

Lietojot šai reakcijai darbīgo masu likuma izteiksmi, dabū*) 

[ N a - ] . [ C 1 ' ] 
[NaCl] — *' 

Ņemot vērā, ka piesātinātā šķīdumā nedisociētās daļas koncentrācija ir 
p a s t ā v ī g s l i e l u m s , saucēju par pielīdzināt kādam pastāvīgam skaitlim: 
[NaCl] = K 2 un to pārnest nolīdzinājumā labajā pusē. 

[Na ] . [ C l ' ] = Kt.K2 = K (konstanta). 

Nolīdzinājumā kreisās puses izteiksme ir izšķīdinātās vielas kationa 
un aniona koncentrāciju reizinājums, bet labajā pusē ir pastāvīgs skaitlis. 
No tā izriet, ka kationa koncentrācija piesātinātā šķīdumā ir pretēji propor
cionāla aniona koncentrācijai. Pastāvīgais skaitlis ir katrai sālij raksturīgs 
lielums, un to sauc par i o n u r e i z i n ā j u m u jeb š ķ ī d ī b a s r e i z i 
n ā j u m u , kas nosaka šo ionu koeksistenci piesātinātā šķīdumā. Ja pie
augtu kationa koncentrācija, bet aniona koncentrācija paliktu tāda pati kā 
piesātinātā šķīdumā, tad ionu reizinājums resp. šķīdības reizinājums iznāktu 
lielāks par šai sālij raksturīgo skaitli; tas nozīmētu, ka šķīdums ir pār
sātināts, tādēļ daļa izšķīdinātās vielas izkristallizētos. Tas pats notiktu, 
ja pieaugtu aniona koncentrācija. Par to var eksperimentāli pārliecināties, 
pielejot piesātinātam NaCl šķīdumam koncentrētu NaNO s : tūliņ rodas NaCl 
nogulsnes; tāpat, ja pielej konc. HC1 skābi, arī rodas NaCl nogulsnes. Pir
majā gadījumā pieaug Na', otrajā Cl' koncentrācija, un ionu reizinājums 
abos gadījumos kļūst lielāks par konstantu K. No tā izriet likumība: 
v i e l a s š ķ ī d ī b a p a m a z i n ā s , j a š ķ ī d u m ā i e v e d k ā d u c i t u 
v i e l u , k u r a i i r k o p ē j s i o n s a r i z š ķ ī d i n ā t o v i e l u . Tādēļ NaCl 
nešķīst konc. HC1 skābē, bet NaNO a nešķīst konc. H N 0 3 skābē. Tam 
ir liela nozīme analītiskajā praksē: n o g u l s n ē š a n a s r e a k c i j ā s r e 
a ģ e n t a p ā r ā k u m s s e k m ē p i l n ī g ā k u n o g u l s n ē š a n o s . 

*) Cietā viela ar savu masu līdzsvarā nepiedalās; tā tikai palīdz uzturēt līdz
svaru. 
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74. §. Dažu vielu šķīdība ūdenī un to šķīdības reizinājums. 

For Š ķ ī d ī b a Šķīdības F o r  Š ķ ī d ī b a Šķīdības 
mula g.1000 cms 

gr.mol./ 
/1000 cm' 

reizinājums mula g/1000 cms 
gr.mol./ 

/1000 cm 3 
reizinājums 

AgCl 1,5 .10 -3 1,1 .10 -5 1,2 .10 -10 C a C 0 3 1,3 .10 -2 1,3 .10 -4 1,7.10-•8 

A g B r 1 ,1 ,10 -4 5 ,9 .10 -7 3 ,5 .10 -13 S r C O s 1,0 .10 -2 6 ,8 .10 -5 4,6.10- 9 

A g J 3 ,0 .10 -6 1,3 .10 -8 1,7 .10 -16 B a C O s 1 .7 .10 -2 8 ,6 .10 -5 7,4.10- •9 

AgCN 4 ,3 .10 -5 3 , 2 . 1 0 - 7 1,0 .10 -13 Ag 2 Cr04 2 ,5 .10 -2 7,5 .10 -5 1,7.10- 12 

C a S 0 4 2,0. 1 ,5 .10 -2 2,25 .10 -4 B a C r 0 4 3 ,8 .10 -3 1,5 .10 -5 2,25.10- 10 

S r S 0 4 1 ,1 .10 - i 6 ,0 .10 -4 3 ,6 .10 -7 C a C 2 0 4 8 ,0 .10 -3 6 ,2 .10 -8 3,8.10- •9 

B a S 0 4 2 ,5 .10 -3 1,1 .10 -5 1,2 .10 -1« B a C 2 0 4 9 ,2 .10 -2 4 ,1 .10 -4 1,7.10- •7 

P b S 0 4 4 ,2 .10 -2 1,5 .10 -4 2,25 .10 -8 S r C 2 0 4 6,6.10 -2 3 , 8 . 1 0 - 4 1,4.10- -7 

AgCNS 1,4 .10 -4 8 , 4 . 1 0 - 7 7 ,1 .10 -13 C a F 2 1,6 .10-* 2 .0 .10 -4 3,2.10- 11 

P b C 0 3 1,1.10 -3 4 ,1 .10 -6 1 , 7 . 1 0 - H B a F 2 1,3 7 ,5 ,10 -3 1,7.10- •6 

75. §. Ka var pārvērst BaSO^ par B a C 0 3 . Tīra ūdenī B a S 0 4 šķīst 
ļoti maz, tikai 1 ,1 . 1 0 - 5 gr. mol. litrā. B a S 0 4 šķīdības reizinājums ir 
[ B a " ] . [ S O / ] = [1,1.10-512 = 1 , 2 . 1 0 - 1 ° . B a C 0 3 šķīst 8 ,6 . l O " 5 gr. mol. 
litrā (apm. 8 reiz vairāk nekā B a S 0 4 ) , un tā šķīdības reizinājums ir [Ba"ļ 
[CO s "] = [ 8 , 6 . 1 0 - 5 ] 2 = 7 , 4 . 1 0 - 9 . Visos gadījumos no ionu komoinā-
cijām šķīdumā stabilāka ir tā viela, kura mazāk šķīst; tā pirmā rada pārsā
tinātu šķīdumu un pirmā arī izkristallizējas. Tādēļ, lai panāktu B a S 0 4 

pārvēršanos par B a C 0 3 , jārada tādi apstākļi, kur B a C 0 3 šķīst mazāk nekā 
BaSOļ. Tādi apstākļi ir koncentrētā N a 2 C 0 3 šķīdumā (apm. 4-normālā), 
kuļr C 0 3 " iona konc. ir liela, apm. 1 gramions litrā. Ieliekot šo skaitli 
B a C 0 3 šķīdības reizinājumā, dabū 

[ B a " ] . [ C 0 3 " ] = 7 , 4 . 1 0 - 9 ; [ B a " ] . [ l ] = 7 , 4 . 1 0 9 , 

no kurienes dabū 

7 4 1 0 ~ 9 7 4 1 0 - 9 

[ B a " ] = ^ ~ Ļ ŗ = L i i i ° _ = 7 , 4 . 1 0 - 9 . 

Tīrā ūdenī no izšķīdušā B a C 0 3 [Ba"] = 8 ,6 . 1 0 - 5 gramioni litrā, bet 
N a 2 C 0 3 šķīdumā [Ba"] = 7 ,4 . 1 0 - 9 . No kopējā C 0 3 " iona ievešanas šķī
dumā B a C 0 3 šķīdība ir pamazinājusies 8 , 6 . 1 0 - 5 : 7 , 4 . 1 0 - 9 = 11600 reiz. 
Turpretī B a S 0 4 šķīdība N a 2 C 0 3 šķīdumā ir tāda pati kā tīrā ūdenī, jo 
tam ar N a 2 C 0 3 nav kopēja iona. Tādēļ koncentrētā N a 2 C 0 3 šķīdumā 
BaSO. pamazām pārvēršas par B a C 0 3 . 

C 0 3 " - ļ - B a S 0 4 * ) ^ C 0 3 ' ' + B a S 0 4 5* B a C 0 3 + S 0 4 " ^ B a C 0 3 + S 0 4 " 
Ciets B a S 0 4 izšķīst, ionizējas, šķīdības reizinājums [ B a " ] . [ C 0 3 " ] pieaug 
šķīdums kļūst pārsātināts ar B a C 0 3 , tādēļ tas izkristallizējas, bet šķīdumā 
paliek SO/' ioni. Tas turpinās tik ilgi, līdz kamēr S 0 4 " ionu koncentrā
cija pieaug tik liela, ka nospiež B a S Q 4 šķīdību līdz B a C Q 3 šķīdībai. Tad 

*) Trekni iespiestie savienojumi apzīmē cietu vielu vai nogulsnes. 
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iestājas līdzsvars starp B a S 0 4 - ļ - C 0 3 " no vienas un B a C 0 3 + S 0 4 " no otras 
puses. Ja N a 2 ; C 0 3 šķīdumu, kas satur kaitīgos S O / ionus, bet gandrīz 
nemaz nesatur B a " , nolej un tai vietā ņem jaunu N a 2 C 0 3 šķīdumu, tad 
BaSO, pārvēršanās par B a C 0 3 turpinās, līdz kamēr šķīdumā atkal sakrā
jas S O d " ioni. Atkārtojot šo operāciju katrreiz ar jaunu Na 2 CO šķīdumu, 
visu B a S 0 4 var pārvērst par B a C 0 3 . Lai ātrāk iestātos līdzsvars, maisī
jumu vāra 15—20 min., to bieži saskalojot. 

Ar 100 cm 3 4n N a 2 C 0 3 šķīduma vienreiz novārot var pārvērst apm. 
1 g B a S 0 4 par B a C 0 3 . 

Vēl gludāk norit pārvēršana, ja B a S 0 4 sakausē ar 4 reiz lielāku dau
dzumu N a K C 0 3 platīna tīģelī: te abas vielas ir šķidrā veidā, tādēļ pār
vēršanās norit vieglāk. Sakausējumam ņem nevis tīru N a 2 C 0 3 un ne tīru 
K 2 C O s , bet abu šo vielu maisījumu, jo tad kušanas punkts ir zemāks, 
ap 700°. ' Katra no tām atsevišķi kūst virs 800°. 

76. §. Ūdens disociacija. 

Arī ķīmiski tīrs ūdens saskaldās ionos, tikai ļoti mazā mērā. 

H a O ^ H ' + OH'. ** 7 : \ ^ ' ! S r i r J 

Šī disociacija ir tik maza, ka 1 grammolekula ūdens (18 g) atrodas ionu 
veidā 10.000.000 litru ūdens jeb 1 litrā 10~ 7 grammolekulas. Šo skaitli 
atrod no ķīmiski tīra ūdens elektrovadīšanas spējas, ja tā temperatūra ir 
-f-23°. Odens molekulas disociacija rodas IT un O I T ioni, skābe un 
bāze, abas vienādā daudzumā. Ķīmiski tīra ūdens reakcija ir neitrāla, 
tādēļ n e i t r ā l u r e a k c i j u ar skaitļiem apzīmē ar ūdeņraža ionu koncentrā
ciju, kas ir līdzīga tai, kāda ir ķīmiski tīrā ūdenī, proti [IT] = 10~ 7 . 

Odens disociācijas konstanta jeb ionu reizinājums ir 

[ I T ] . [ O I T ] = io- 7. io-7 = 1 0 - 1 4 . 

Šis skaitlis, 1 0 - 1 4 , nosaka H' un OH' ionu koeksistenci (kopā sadzīvošanu) 
jebkurā šķīdumā. Ja mainās viena ūdens iona koncentrācija, tad tūliņ 
mainās pretēji proporcionāli arī otra iona koncentrācija tā, kā abu ionu 
koncentrāciju reizinājums ir 1 0 - 1 4 . Pietiek zināt tikai H' vai OH' iona 
koncentrāciju; otra iona koncentrāciju var atrast, dalot l O - 1 4 ar zināmā iona 
koncentrāciju. 

Viena no ūdens savādībām ir tā, ka ūdens disociācijas grāds ir ļoti 
atkarīgs no temperatūras. Kamēr citi elektroliti maina savu disociācijas 
grādu temperatūras robežās no 0° līdz 100° tik par dažām simtdaļām, ūdens 
disociācijas grāds tai pašā temperatūras intervālā mainās lielā mērā: pie 
100° tas ir 22 reiz lielāks nekā pie 0°. Pie 0° [H'ļ = [OH'ļ = 1 0 - 7 , 7 4 , 
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pie 18° 1 0 - 7 ' 1 2 , pie 23° 1 0 - 7 , pie 50° 1 0 " 6 ' 6 3 un pie 100° 1 0 - 6 ' 1 2 . Disociāci-
jas konstanta jeb ionu reizinājums dažādās temperatūrās ir [ H ' ] . [ O H ' ] = 
= [H'] 2 . Pie 100° tā ir 1 0 - 6 - 1 2 . 1 0 - 6 - 1 2 = 1 0 - 1 2 ' 2 4 . 

Hidrolize. 

77. §. Tas apstāklis, ka arī ūdens elektrolitiski disociējas un rada 
IT un OH' ionus, ietekmē līdzsvaru dažu sāļu elektrolītiskajā disociācijā. 
Odens ioni nostājas līdzsvarā ar izšķīdinātās sāls kationu un anionu. Ap
zīmējot sāls kationu ar Me' un anionu ar A', dabū šādas četras savstarpīgi 
saistītas līdzsvara reakcijas: 

Me A ^ M e ' - f A' H' + A ' ^ H A 
H 2 O ^ H ' + OH' M e " + O H ' ^ M e O H . 

Tādā kārtā, ūdens ionu ietekmēta, sāls pa daļai h i d r o l i z ē j a s par 
b r ī v u b a z i un b r ī v u s k ā b i , un līdzsvarā piedalās četras vielas un 
četri ioni. Cik atrodas šķīdumā brīvas skābes un brīvas bāzes, atkarājas 
galvenā kārtā no brīvās skābes un brīvās bāzes s t i p r u m a (disociācijas 
grāda), pa daļai arī no šķīduma koncentrācijas un temperatūras. 

Attiecībā uz hidrolizi šālis iedala 4 grupās. 
1. Ja sāls sastāv no stipras bāzes kationa un stipras skābes aniona, 

tad hidrolizes praktiski nav. 

N a C l ^ N a + C 1 ' ļ ^ ļ N a - ļ - O H ' 
H 2 0 ^ H'-f-OH' | 1 IT + c r 

Šinī gadījumā ūdens šķīdumā gan sastopas Na' ioni ar O H ' ioniem un H ' 
ioni ar Cl' ioniem, bet tā kā NaOH un HC1, kas te varētu rasties, ir 
stipri disociēti, tad nedisociēta bāze un nedisociēta skābe nerodas, tādēļ 
līdzsvars starp H' un OH' ionu koncentrācijām, kāds tas ir tīrā ūdenī, 
netiek traucēts. Tādas sāls šķīdumā H' un OH' ionu koncentrācija ir 
tāda pati kā tīrā ūdenī. Tādēļ š ķ ī d u m a r e a k c i j a i r n e i t r ā l a . 

2. Ja sāls sastāv no vidējas vai vājas bāzes kationa un stipras skābes 
aniona, tad sāls ir maz hidrolizēta. 

Zn Cl 2 ļl Zn" + 2 Cl' ļ _ J Zn" + 2 OH' ^ Zn (OH) 2 _ 
2H 20^2H* + 20H' I H 2 H ' + 2 C r ¿ 2 ^ + 2Cl' 

Šinī gadījumā OH' ioni, sastopoties ar Z n " ioniem, veido nedisociētu bazi 
Z n ( O H ) 2 : pamazinās O H ' ionu koncentrācija, un zūd līdzsvars ūdens diso

ciācijas reakcijā. Lai atkal iestātos līdzsvars, jaunas ūdens molekulas sa

skaldās, jo pēc dinamiskā līdzsvara principa te tiek sekmēta reakcija no 
kreisās puses uz labo. Tas norit tik ilgi, kamēr atkal iestājas līdzsvara 
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stāvoklis starp H' un OH' ionu koncentrācijām. Rezultātā šķīdumā rodas 
daudz vairāk H' ionu nekā OH' ionu, tādēļ šķīdumam ir s k ā b a reakcija. 
Hidrolizes tiešais cēlonis ir vājās bāzes kations Zn" , kas, saistīdams O H ' 
ionus, traucē līdzsvaru un sekmē ūdens molekulu disociāciju. Šai gadī
jumā hidrolizes reakcijas nolīdzinājumu var rakstīt arī tā : 

Zn" + 2 H 2 0 ^ Zn (OH)2 + 2 H\ 

Hidrolizes grāds (hidrolizētās daļas attiecība pret visu izšķīdināto vielu 
procentos) šai sāļu grupā ir mazs, bet dažos atsevišķos gadījumos, kad 
hidrolize atbrīvotā bāze izkrīt nogulšņu veidā, tas var būt arī ļoti liels, 
piem., pie B i ' " , S b " \ S n " " un Hg'sālīm. 

3. Ja sāls sastāv no stipras bāzes kationa un vidējas vai vājas skābes 
aniona, arī tad sāls ir maz hidrolizēta. 

Na 2 C 0 3 ļ l 2 Na' + C 0 3 " ļ _^ ļ 2 Na + OH' ^ 2 Na 4- OH' 
H 2 O ^ H + O H ' ) ^ ( H - r - C 0 3 " ^ H C 0 3 ' 

Šinī gadījumā hidrolizes cēlonis ir C O s " ions. Sastopoties ar H' ioniern, 
tas rada nedisociētu bikarbonātionu, H C 0 3 ' . Šķīdumā pamazinās H* ionu 
koncentrācija, bet OH' ionu koncentrācija pieaug no H 2 0 molekulu diso-
ciācijas. 

C 0 3 " - f H 2 0 ŗ± H C 0 3 ' + OH'. 

Šķīdumam ir bāziska reakcija no OH' ionu pārākuma. Hidrolizes grāds ir 
mazs, izņemot gadījumus, kad vājā skābe izkrīt nogulšņu veidā, kā piem., 
H S b 0 3 , vai paliek šķīdumā kā kolloids, kā piem., H 2 S i 0 3 . Tad hidrolizes 
grāds var būt arī liels. 

4. Ja sāls sastāv no vidējas vai vājas bāzes kationa un vidējas vai vājas 
skābes aniona, tad hidrolizes grāds ir l i e l s , dažos gadījumos līdz 100o/0. 
Dažas tādas šālis, ūdenim klātesot, nemaz nav iegūstamas. Šinī gadījumā 
par hidrolizes cēloni ir abi sāls ioni: kations saista OH' ionus, anions H' 
ionus. Tā kā ūdens disociācijas reakcijā H 2 0 7^ H ' - ļ -OH' labajā pusē abu 
ionu koncentrācijas pamazinās, tad reakcija norit no kreisās puses uz labo 
tik ilgi, kamēr šķīdumā sakrājas H' un OH' ioni tādā daudzumā, ka to 
koncentrāciju reizinājums atbilst konstantai K (79). 

NH4 CN ̂ :NH; + CN ' | _^ | NH; + OH ' ^ : NH4 OH 

H 2 O ^ H - r - O H ' I M H - + CN' ^ H C N . 

Kāda būs šķīduma reakcija uz lakmusu, nosaka hidrolize atbrīvotās bāzes 
un skābes relatīvais stiprums. Šinī gadījumā bāze NH 4 OH ar disociācijas 
grādu l,4o/o ir 200 reiz stiprāka par skābi HCN, kuras disociācijas grāds 
ir 0,007o/o; tādēļ reakcija ir stipri bāziska. 
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Ja hidrolizes rezultātā rodas produkti, kas nogulšņu veidā vai gāzes 
veidā aiziet no līdzsvara sfēras, tad hidrolize gandrīz vienmēr ir pilnīga 
(lOOo/o). Tādas šālis, kam šāda hidrolizes gaita, var iegūt tikai s a u s ā 
ceļā un sausumā uzglabāt, piem., A1 2 S 3 var iegūt, ja uz sakarsētām alumi-
nija skaidiņām iedarbojas ar sēru. Ūdenī A1 2 S 3 pilnīgi sadalās. 

A 1 2 S 3 + 6 H 2 0 - > 2 AI (OH) 3 + 3 H 2 S . . 

Tāpat izturas arī chromisiulfids, C r 2 S 3 . 

T e m p e r a t ū r a s un a t š ķ a i d ī j u m a i e t e k m e uz h i d r o l i z e s 
g r ā d u . Temperatūrai ceļoties pieaug arī H' un OH' ionu koncentrācija 
ūdenī; reizē ar to pieaug arī hidrolizes grāds. Aluminija un dzelzs acetāti, 
kas istabas temperatūrā gan ir stipri hidrolizēti, bet nogulsnes nerada, 
100' temperatūrā nogulsnējas pilnīgi, jo OH' ionu koncentrācija tad ir 
diezgan liela, lai rastos oksiacetāti. 

F e (CH 3 C O O ) 3 - f 2 H 2 0 ^ F e (OH) 2 CH 3 COO + 2 CH 3 COOH. 

Lielākā (atšķaidījumā arī hidrolizes grāds ir lielāks. Lielākā ūdens dau
dzumā uz vienu un to pašu sāls daudzumu iznāk lielāks skaits H' un O H ' 
ionu, kas reaģē ar izšķīdinātās sāls anionu un kationu. 

78. §. Dažu sāļu hidrolizes grāds. Pirmās grupas šālim, kas sa
stāv no stipras bāzes kationa un stipras skābes aniona, hidrolizes grāds ir 
līdzīgs ūdens disociācijas grādam: 1 litrā šķīduma hidrolizētas ir tikai 1 0 - 7 

grammolekulas. Šķīduma reakcija ir neitrāla arī tad, ja ir starpība bāzes 
un skābes disociācijas grādos, piem., N a 2 S 0 4 šķīdumā ( H 2 S 0 4 6O0/0, NaOH 
QOo/o), jo tik lielā atšķaidījumā arī H 2 S 0 4 ir pilnīgi disociēta. 

Otrās un trešās grupas sālīs, kur viens no ioniem pieder stiprai bāzei 
vai skābei, bet otrs vājai, hidrolizes grāds arī nav liels. Pat tad, ja otrs 
ions pieder ļoti vājai skābei vai bāzei, hidrolizes grāds 0,1 n šķīdumā ne
pārsniedz lo/o, piem., 

NH 4C1 0 , 0 0 8 % CH 3 COONa 0 , 0 0 8 % 
C o C l 2 0,1 „ KCN 1,0 „ 
N i C l 2 0,3 „ N a 2 B 4 O v 0,5 „ 

Arī paaugstinātā temperatūrā šīm sālīm hidrolizes grāds nav liels: NH 4C1 
pie 100° tikai 0,14o/0, CuCl 2 pie 85° 0,3o/0. 

Izņēmums ir šālis ar trīsvērtīgiem kationiem. Jau istabas temperatūrā 
tās ir stipri hidrolizētas pirmajā pakāpē, piem., F e C l 3 - ļ - H 2 0 Fe(OH)Cl 2 - ļ -
-ļ- HC! līdz 37o/o. B i " un Sb"" šālis nehidrolizējas tikai stipri skābos 
šķīdumos. 

Visstiprāk ir hidrolizētas ceturtās grupas šālis. Te hidrolizes grāds 
ir liels, bet vienmēr atkarīgs no bāzes un skābes stipruma. Ja ceļas tem-
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perttūra, tad diezgan ātri pieaug arī hidrolizes grāds. C H 3 C O O N H 4 0,1 n 
šķīdumā istabas temperatūrā ir hidrolizēts 0,37o/0, bet pie 100° jau 9o/o. 
NH 4 CN istabas temperatūrā ir hidrolizēts ap 30o/o, bet paaugstinātā tem
peratūrā pilnīgi sadalās. Tāpat A l ( C H 3 C O O ) 3 istabas temperatūrā pirmajā 
pakāpē ir hidrolizēts 48o/o, bet pie 100° pilnīgi. 

Jāpiegriež vērība arī tam apstāklim, ka hidrolizētās sāls šķīduma skā
bums vai baziskums nav atkarīgs vienīgi no tā, cik stipri sāls ir hidrolizēta, 
bet arī no tā, cik stipra ir atbrīvotā skābe vai baze. NH 4 CN ir hidrolizēts 
ap 30o/o, bet KCN tikai l<y 0. Tomēr KCN šķīdums ir daudz bāziskāks, 
jo visa hidrolizē atbrīvotā baze KOH ir disociēta. Bet NH 4 OH baze, kaut 
gan ir atbrīvota 30 reiz lielākā daudzumā, ir disociēta tikai l,4o/o, t. i. tikai 
0,42'J/o no visas sāls. Šo skaitli vēl daudzreiz pamazina N H 4 ' ioni, kas 
lielā daudzumā atrodas šķīdumā; turpretī KOH disociāciju K' ioni nepa
mazina. 

Sāļu hidrolizes grādu noteic eksperimentālā ceļā ar dažādām reak
cijām. Binārām sālīm to viegli var aplēst no līdzsvara un disociācijas 
konstantām. 

Skābes un bāzes stipruma apzīmēšana skaitļiem. 

79. §. Laboratorijā skābju un bazu koncentrāciju parasti apzīmē pēc 
n o r m a l i t ā t e s : 2n, 1 n, 0,1 n, apzīmējot tādā kārtā gramekvivalentū 
skaitu 1 litrā šķīduma. Pēc šāda apzīmējuma iznāk, ka 0,1 n C H 3 C O O H 
skābe ir tikpat stipra kā 0,1 n HC1 skābe, jo abas tās, ņemtas vienādā dau
dzumā, spēj neitralizēt vienādus daudzumus bāzes. Tam apstāklim, ka 
HC1 ir disociēta 93o/o, bet C H 3 C O O H tikai l,3o/0, te nav nozīmes, jo 
etiķskābes disociācijas reakcija C H 3 C O O H ^* C H 3 C O O ' - ļ - H', H* ioniem 
neitralizējoties ar bāzes OH' ioniem, nepārtraukti norit no kreisās uz 
labo pusi, līdz kamēr visa skābe ir neitralizēta. To pašu var teikt par 
bāzēm- 0,1 n NaOH un 0,1 n NH 4 OH, ja tās ņemtas vienādā tilpumā, spēj 
neitralizēt vienādus skābes daudzumus. Šādu skābes un bāzes stipruma 
apzīmējumu pēc normalitātes sauc par t i t r i m e t r i s k o jeb p o t e n c i ā l o 
stiprumu. i 

Turpretī, ja salīdzina H' Ionu koncentrāciju, kāda tā ir 0,1 n HC1 skābē, 
ar 0,1 n C H 3 C O O H skābes H' ionu koncentrāciju, tad iznāk, ka HC1 ir 
9 3 : 1 , 3 ^¿70 reiz stiprāka par C H 3 C O O H skābi. Visas tās reakcijas, kas 
norit atkarībā no H' ionu koncentrācijas, norit HC1 skābē ar citādu ātrumu 
nekā tādas pašas normalitātes C H 3 C O O H skābē. Metallisks Zn izšķīst 
normālā HC1 skābē ātri; pie kam reakcija iet līdz galam; normālā etiķskābē 
tas jau sākumā šķīst lēni, un reakcija drīz vien apstājas. Tas pats sakāms 
par bāzēm. NaOH sārmā var izšķīdināt Al (OH) 3 , bet NH 4 OH šķīdumā 
ne. Daudz ir tādu reakciju un parādību, kas ir atkarīgas no p a š r e i z ē j ā 
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jeb a k t u ā l ā skābes vai bāzes stipruma, t. i. H ' un O H ' ionu koncentrā
cijas. Tādēļ ir vajadzīgs vēl otrs skābes un bāzes stipruma apzīmējums 
skaitļos. 

Pieņemot, ka aktuālais skābes un bāzes stiprums ir tieši proporcionāls 
H ' resp. O H ' ionu koncentrācijai, šķiet, visparocīgāk būtu izteikt H ' un O H ' 
ionu koncentrāciju skaitļos ikkurā atsevišķā gadījumā. Patiesībā vajaga 
apzīmēt tikai viena, piem., H ' iona koncentrāciju; O H ' iona koncentrāciju 
tad var atrast no ūdens disociācijas konstantas (76) : 

Apzīmējot šādā veidā visas koncentrācijas no vislielākās līdz vismazākai, 
būtu jāraksta skaitļi, kas sastāv no 1 līdz 14 cipariem. Tas nav iespējams, 
un pēc tik sīka koncentrācijas apzīmējuma nav nekādas vajadzības. Pil
nīgi pietiek, ja koncentrācijas apzīmēšanai ņem pakāpes rādītāju pie 10, 
citiem vārdiem sakot, koncentrācijas vietā liek tās logaritmu. Ja logarit
mam ņem vienu ciparu, tad dabū 14 dažādas koncentrāciju pakāpes, ja 2, 
tad 140, ja 3, tad 1400 u. t. t. Sīkāku koncentrācijas apzīmējumu kurā 
katrā gadījumā var dabūt, palielinot logaritma ciparu skaitu. 

8 0 . §. P H * ) - kad gadās vajadzība apzīmēt H ' ionu koncentrā
ciju, kas būtu lielāka par 1 gramekvivalentu litrā. Šādas koncentrācijas 
logaritms ir 0, jo 1 0 ° = 1. Visas citas koncentrācijas, kas ir mazākas 
par 1, apzīmējas ar n e g a t ī v u pakāpes rādītāju. Lai vienmēr nebūtu 
jāraksta „mirrus" zīme, ir pieņemts pēc S ō r e n s e n ' a (1909. g.) priekšli
kuma apzīmēt H ' iona koncentrāciju ar p o z i t ī v u skaitli, lietojot speciālu 
simbolu P H . P te apzīmē pakāpes rādītāju ar p r e t ē j u zīmi, bet indeks H 
rāda, ka tiek apzīmēta H ' iona koncentrācija. Pieliekot pie P citu indeku, 
tādā kārtā var apzīmēt ari citu ionu koncentrācijas, piem., POH nozīmētu 
O H ' ionu koncentrācijas pakāpes rādītāju (logaritmu) ar pretēju zīmi. 

P i e m ē r i . [H] = 10-5, P H = 5 ; p 0 H = 3,7, [OH'] = 10-3,7. Vispār PH = - lg [H]. 
POH = —lg [OH']. 

S a k a r s s t a r p P H un P 0 H . Ūdens ionu reizinājums, kas nosaka 
līdzsvaru starp H ' un O H ' koncentrācijā, ir 

Ja tagad apmaina zīmes pie visiem nolīdzinājuma locekļiem pret pretē
jām, tad labajā pusē iznāk pozitīvs skaitlis 14, bet kreisajā pusē loga
ritmi ar negatīvām zīmēm. 

K = [ H - ] . [ O H ' ] = 1 0 - 1 4 ; [ O H ' ] = 
10-14 

[H-] 

[ f r ] . [ O H ' ] = K = 1 0 - 1 4 . 
Logaritmējot nolīdzinājuma abas puses, dabū 

lg[H'] + lg [OH' ] = - l 4 . 

- l g [ I T ] + ( - l g [ O H ' ] ) = 1 4 . 
*) Ērtības deļ tagad šo simbolu raksta un iespiež arī pH veidā. 
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Tā kā - l g [ H ] = P H un — lg [ O H ' ] = P 0 H , tad P H + POH = 14. 
J a ir zināms P H , tad P 0 H ir skaitlis, kas papildina P H līdz 14. Tādā 
kārtā ar P H var apzīmēt arī OH' koncentrācijas, jo H' i o n i i r s a s t o 
p a m i a r ī b ā z i s k o s š ķ ī d u m o s , tikai to koncentrācija ir maza. Tāpat 
O H ' ioni ir sastopami skābos šķīdumos tādā daudzumā, ka PH + POH = 14. 

81. §. P H dažādos šķīdumos. Ja šķīdums ir neitrāls, piem., ķīmiski 
tīrs ūdens, tad [H*] = [OH'] = 10~ 7 . S k ā b ā šķīdumā [H'] ir lielāka 
nekā [OH']. Piem., 0,1 n HC1 skābe (a = 93o/0) [H'] = 0 ,1x0 ,93 = 10 " l l 0 3 , 
P H = 1,03. P 0 H = 14 - 1,03 = 12,97. Ja šķīdums ir skābs, tad P H < P o H -
Vienmēr, kad šķīdums ir skābs, P H < 7 - Otrādi, ja šķīdums ir bāzisks, tad 
P H > 7 . Ja šķīdums ir 

tad { 

skābs neitrāls bāzisks, 

[H*] > 1 0 - 7 ' [ IT] =r 1 0 - 7 [LT] < 1 0 - 7 un 
P H < 7 P h = 7 P h > 7 

P H apiešanu skābes var izdarīt, zinot skābes koncentrāciju un disociacijas 
grādu. Ja HC1 skābe ir 0,01 normāla, tad disociacijas grāds jāpieņem 100o/o; 
tad [H'] = 0,01 un PH—2, jo 10-2 = 0,01. Ja stipras skābes kocentrā-
cija ir 0,001 n, tad P H = : 3, u. t. t. Ja šķīdumā ir dota 0,_l_n C H 3 C O O H 
skābe, tad [IT] = 0,1 . 0,013 = 0,0013. P H = —lg 0,0013 = — 3,11 = 2,89. Ši
nī gadījumā tālākā atšķaidījumā nevar pieņemt, ka skābe ir pilnīgi disociēta, 
jo etiķskābe vispār ir maz disociēta; disociacijas grāds un [H'ļ te jāapleš 
no disociacijas konstantas. 

Ja P H jāapleš bāziskam šķīdumam, tad vispirms jāatrod P 0 H • 0»1 n 
NaOH šķīdumā ar disociacijas grādu 90o/0 [OH'] = 0,1 .0 ,90 = 0,09. Lg 
0,09—"2,95 = —1 5 05 ; [OH'] = 1 0 - 1 - 0 5 un P O H = 1,05. P H = 1 4 — 1,05 = 
—-12,95. Viens gramekvivalents H* ionu 0,1 n NaOH šķīdumā atrodas 10 
biljonos litru šķīduma. 

Indikatori. 

82. §. Par indikatoriem sauc vielas, kas pieņem raksturīgu nokrāsu 
atkarībā no tam, vai uz to iedarbojas skābe, vai baze. Plaši pazīstamais 
Indikators l a k m u s s bāziskā šķīdumā ir zilā, skābā šķīdumā sarkanā krāsā. 
Laboratorijā ļoti bieži vēl lieto par indikatoriem f e n o 1 f t a 1 e im u, kas 
skābē ir bez krāsas, bet bazē sārtā krāsā, un m e t i l o r a n ž u , kas skābē 
ir sarkans un bazē dzeltens. Katram indikatoram ir noteikts P H inter
vāls, kurā var kopā pastāvēt abas tā krāsainās formas. Šinī krāsas p ā r 
e j a s intervālā indikatora nokrāsa ir nenoteikta. 

7 
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Metiloranžam 
Lakmusam 
Fenolftaleinam 

ir nenoteikta nokrāsa, ja PH = 
' 3 , 1 - 4,4 

6 - 8 
8,2 — 1 0 

Šie skaitļi rāda, ka metiloranžs ir noteikti sārtā krāsā, ja P H < C 3 , 1 , un. 
noteikti dzeltenā krāsā, ja P H > 4 , 4 ; bet ja P H atrodas starp 3 , 1 — 4 , 4 , tad 
metiloranža nokrāsa nav ne sārta, ne dzeltena, bet pārejas nokrāsa, sārta 
un dzeltena maisījums. Tāpat lakmuss ir noteikti sarkans, ja PH<C6, un 
noteikti zils, ja P H > - 8 ; starp P H = 6 līdz 8 lakmusam ir pārejas nokrāsa, 
ne zila, ne sarkana. Beidzot fenolftaleins ir noteikti bez krāsas, ja P H < 8 , 2 R 

un noteikti sārtā krāsā, ja P H > > 1 0 . Neviens no šiem indikatoriem nerāda 
noteikti neitrālu reakciju, kad P H = 7 . Vistuvāk neitrālai reakcijai stāv 
lakmuss; to tad arī lieto kvalitatīvajā analizē. Bet kvantitatīvajā tilpum-
analizē dažkārt ir nepieciešams arī fenolftaleins un metiloranžs. 

X. Koordinācijas formulas 
8 3 . §. Pirmās pakāpes savienojumi. Tie ir tādi, kas sastāv tikai no 

2 elementiem, piem., H 2 0 , NH 3 , S 0 3 , HCl. Šo savienojumu rašanos no 
elementiem izskaidro ar ķīmisko tieksmi jeb afinitāti. Spēki, kas liek di
viem elementiem savienoties un satur divu dažādu elementu atomus kopā, 
ir atomu valenču spēki. Divvērtīgais skābekļa atoms saista pie sevis di
vus vienvērtīgus ūdeņraža atomus; tāpat trīsvērtīgais slāpekļa atoms sais
ta 3 , vienvērtīgais chlora atoms 1 ūdeņraža atomu. Tā kā skābekļa atomam 
ir 2 valences, tad sešvērtīgais sēra atoms var saistīt 3 divvērtīgus skābekļa 
atomus. Šādu atomu savstarpēju saistību kvalitatīvi un kvantitatīvi iz
teic ar K e k u 1 ē ievestām struktūras formulām, kur katra svītriņa apzīmē 
vienu veselu, nedalāmu vērtību jeb valenci. 

H 0 
I II 

H — 0 — H H — N — H H — C l 0 = S = 0 

Skābekļa, slāpekļa, chlora un sēra atomiem te ir vislielākais iespējamais va
lenču skaits, jo nav pazīstams neviens pirmās pakāpes skābekļa savienojums, 
kur pie viena atoma būtu saistīti vairāk nekā 2 ūdeņraža atomi; tāpat nav 
pazīstams neviens'pirmās pakāpes slāpekļa savienojums, kur pie viena ato
ma būtu vairāk nekā 3 ūdeņraža atomi, un nav arī tādu sēra savienojumu, 
kurā S atomam būtu vairāk nekā 6 valences. Šādus savienojumus, kuros 
ir aizņemtas visas iespējamās valences, sauc par p i e s ā t i n ā t i e m . Būtu 
jādomā, ka piesātinātos savienojumos vairs nav brīvu valenču spēku un 
ka tie nevar pievienot sev vēl kādus citus savienojumus. Taču tas tā nav-
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84. §. Augstākās pakāpes savienojumi. Daudzi piesātināti pirmās pa
kāpes savienojumi var savienoties savā starpā un veidot augstākās pakāpes 
savienojumus, kas sastāv no 3 un vairāk elementiem, kā tas redzams no 
šādām reakcijām. 

S 0 3 + H 2 0 H 2 S 0 4 ; CaO + C 0 2 - > C a C 0 3 ; 
NH 3 + HC1 - > NH 4 C1; C a C l 2 + 6 H 2 0 - > C a C l 2 . 6 H 2 0 . 

Visas šās reakcijas ir eksotermiskas, tādēļ jāpieņem, ka te darbojas 
valenču spēki, un ka ķīmiskā enerģija pārvēršas par siltumu. Reakcijā 
iegūtās vielas nav mechaniski maisījumi, bet vielas, kas ar daudzām rakstu
rīgām īpašībām atšķiras no sākumā ņemtām vielām. Šīs parādības bija 
grūti izskaidrot. 

Tāpat nevarēja izskaidrot šādas pievienošanās reakcijas: 

S i F t + 2 HF - > H 2 S i F 6 ; F e (CN) 2 + 4 KCN - > K 4 F e ( C N ) 6 ; 
Cu S 0 4 + 4 NH 3 - > C u S 0 4 . 4 N H 3 ; S n C l 4 + 2 HC1 - > H 2 S n C l G u .d. c 

Visi šie savienojumi ir augstākās pakāpes savienojumi. To rašanos 
nevarēja izskaidrot ar veco valenču teoriju un nevarēja arī sastādīt šiem 
savienojumiem struktūras formulas. Tādu savienojumu bija vairāk tūk
stošu. 

85. §. Vernera koordinācijas teorija. Šveices ķīmiķis A. V e r n e r s 
(Werner) pieņēma, ka piesātinātos pirmās pakāpes savienojumos visi va
lenču spēki netiek pilnīgi saistīti, bet ka daļa ķīmiskās tieksmes paliek pāri, 
kas var iedarboties, saistot citas piesātinātas molekulas. Šo pāri palikušo 
spēku daļu nosauca par papildvalencēm. Agrākā teorija pieņēma, ka va
lences spēks ir nedalāms un ka tas atrodas noteiktā atoma vietā un darbojas 
noteiktā virzienā. Jaunā teorija turpretī pielaida valences spēka dalāmību 
un pieņēma, ka valences var darboties visos virzienos. Jaunie principi iz
rādījās ļoti auglīgi. Vēlākā laikā gūtās atziņas par matērijas uzbūvi, kas 
izvirzīja teoriju, ka valenču spēki ir elektrostatiski pievilkšanās spēki starp 
pretēji lādētiem atomiem, šo Vernera uzskatu papildināja un padziļināja. 
Papildu valenču jēdziens reizē ar to kļuva lieks un nevajadzīgs. 

K ā v e i d o j a s k o o r d i n ā c i j a s s a v i e n o j u m i . HC1 molekulā po
zitīvais H* ions pievelk Cl' ionu; abi lādiņi, pozitīvais un negatīvais, pēc 
lieluma ir vienādi un atrodas tuvu kopā, tādēļ molekula ir e l e k t r i s k i 
n e i t r ā l a un uz ārieni nedarbojas. Taču šī elektriskā neitralitāte jāsa
prot tā, ka HC1 molekula nedarbojas uz citiem elektrības lādiņiem tikai 
tad, ja tie atrodas relatīvi tālu nost. Bet lielā tuvumā, kur jau izpaužas 
attāluma nozīme starp HC1 molekulas -ļ- un — lādiņiem, molekula darbo
jas arī uz ārieni. Tāpat N H 3 molekulā 3 negatīvie N lādiņi pievelk 3 po
zitīvi lādētos H atomus, un uz ārieni, attiecībā pret citām molekulām, kas 

7* 
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atrodas relatīvi tālu nost, NH 3 molekula ir elektriski neitrāla. Bet ja N H 3 

molekulai tuvojas HC1 molekula vai H' ions, tad lielā tuvumā sāk darboties 
pievilkšanās un atgrūšanās spēki starp abu molekulu lādiņiem. Abu mo
lekulu savienošanās var notikt tad, ja pie tam var izklīst enerģija. Enerģija 
izklīst, ja tuvojas viens otram pretēji pēc zīmes lādiņi, un tiek saistīta, ja tie 
attālinās. 

Uzrakstot struktūrā N H 3 molekulu, var iedomāties tādu atomu sagru-
pējunm ka 3 H atomi ieslēdz N atomu no trim pusēm, bet ceturtā paliek 
brīva. Ja no ceturtās brīvās puses N atoma spēku laukā ienāk HC1 
molekula, tad lielā tuvumā sāk darboties lādiņu pievilkšanās un atgrūšanās 
spēki. Vispirms HC1 molekula tiek o r i e n t ē t a ; tā nostājas ar H* ionu 
pret ; negatīvi lādēto N atomu un Cl' ionu nost no tā. Pozitīvi lādēto 
H' ionu pievelk negatīvi lādētais N atoms ar 3 lādiņiem, bet to atgrūž 3 
pozitīvi lādētie H atomi. Tā kā N atoms ir tuvāk H' ionam nekā jebkurš 
no H atomiem, tad pievilkšanās spēks ir lielāks par atgrūšanās spēku. Tā
dēļ H* ions tuvojas N atomam. Reizē ar to tiek vājināta saite starp IT 
ionu un Cl' ionu, jo negatīvi lādētais N atoms atgrūž negatīvo Cl' ionu. 
Arī visi trīs H atomi N H 3 molekulā atiet mazliet tālāk nost no N atoma, 
jo pēdējais tagad pievelk 4 H atomus triju vietā, tā tad katru iepriekšējo 
ar mazāku spēku. Jaunpienākušais H atoms aizsedz N atomu no ceturtās 
puses. Tā izveidojas jauns ķīmisks individs: ap negatīvi trīsvērtīgu N 
atomu ir sagrupējušies 4 pozitīvi vienvērtīgi H atomi, tie visi pieci kopā 
veido a m m o n i j a i o n u , kam uz ārieni ir viens plus lādiņš (algebriskā 
summa). Cl' ions ir atbīdīts tālāk nost; ar savu minus lādiņu tas līdz
svaro ammonija iona plus lādiņu. Cl' ions nav saistīts ne pie viena H ato
ma, ne arī pie N atoma, bet pie visiem pieciem kopā; tā saistīšanas vieta nav 
noteikta, jo tas var brīvi kustēties ap visu ammonija ionu. Simboliski to 
izsaka ar šķautnainām iekavām ap ammonija ionu. 

H H 
+ 

H-ļ—N—HH—Cl 

+ 
H 

+ 
H H — N — h H 

+ 
H 

+ - Cl j e b N H 3 + HC1 - > [NHJC1. 

To , kas atrodas iekavās, sauc par i e k š ē j o s f ē r u . Ar to ir pasacīts, ka 
atomi iekšējā sfērā atrodas tuvu viens pie otra un ir s t i p r i saistīti. Cl' 
ions ir atgrūsts ā r ē j ā s f ē r ā ; tas atrodas relatīvi tālu nost, tādēļ starp 
ammonija ionu un Cl' ionu ir vāja i o n o g e n a saitiņa. Telpā [ N H 4 ] ' iona 
konfigurāciju var iedomāties kā tetraedru, kura centrā atrodas N atoms, 
bet četros kaktos 4 H atomi. 
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Savienojumus ar molekulas uzbūvi divās sfērās, kur iekšējās sfēras 
atomi ir cieši saistīti pie kāda c e n t r ā l a t o m a , bet ārējās sfēras atomi 
ir vāji saistīti pie iekšējās sfēras, sauc par k o m p l e k s i e m savienojumiem, 
un formulas, kas rāda, kā sfēras veidojas, par k o o r d i n ā c i j a s formulām. 

86. §. Koordinācijas skaitlis. Ja pielaiž, ka valenču spēki var darbo
ties visos virzienos, tad jāpielaiž arī, ka vienai pirmās pakāpes savienojuma 
molekulai var pievienoties vairāk citu molekulu. Bet cik tad īsti? 

Pie vienas N H 3 molekulas pievienojas viena HC1 molekula, bet pie vie
nas SnCl 4 molekulas divas HC1 molekulas. Pie vienas F e ( C N ) 2 mole
kulas pievienojas 4 KCN molekulas. CrCl 3 var pievienot 6 H 2 0 vai 
6 NH 3 . Skaitļi ir dažādi. Katram centrālatomam (pareizāk centrālionam) 
ir tāds raksturīgs skaitlis, kas rāda, cik citu atomu vai atomu grupu (ionu) 
var tam pievienoties kādā noteiktā savienojumā; to sauc par k o o r d i n ā 
c i j a s s k a i t l i . 

Koordinācijas skaitļa lielumu var izskaidrot ar telpas tilpumu ap cen-
trālatomu, ap kuru koordinējas pievienotie ioni un molekulas. Ap lielāku 
atomu var sastāties vairāk nekā ap mazu. Arī pašu ligandu, t. i. to ionu 
vai molekulu lielumam, kas pievienojas centrālatomam, ir nozīme. Savie
nojumā CC1 4 četri Cl atomi jau aizņem visu telpu ap C atomu, tādēļ 
CC1 4 nevar sev pievienot kādus citus ionus vai atomu grupas. Tādēļ 
saka, ka attiecībā pret chloru oglekļa koordinācijas skaitlis ir 4. Savieno
jumā CClj ogleklis ir k o o r d i n ā t i vi p i e s ā t i n ā t s ; te visas koordinā
cijas vietas ir aizņemtas. S n " " ions ir lielāks par pozitīvi četrvērtīgo C 
atomu; ap Sn"'" ionu var sastāties 6 Cl' ioni, jo SnCl 4 pievieno vēl 2 HC1 
un veido kompleksu alvas chlorūdeņraža skābi, H 2 [SnCl 6 ] . S n " " koor
dinācijas skaitlis attiecībā pret Cl' ir 6; tādēļ savienojums SnCl 4 nav koor
dinatīvi piesātināts. Ap S i " " atomu var sastāties 4 Cl' ioni, bet ne vai
rāk, tādēļ SiCl 4 sev nepievieno HC1 molekulas. Attiecībā pret Cl' ionu 
pozitīvi četrvērtīgam Si atomam ir koordinācijas skaitlis 4. Bet mazākie 
F ' ioni ap to pašu S i " " var sastāties 6, kā tas redzams no savienojuma 
H 2 [ S i F 6 ] . Ja telpa ap centrālatomu visa ir aizņemta, tad savienojums ir 
koordinatīvi piesātināts; tāda savienojuma molekula nevar sev pievienot 
vēl kādu citu ionu vai atomu grupu. Ja telpa ap centrālo atomu nav visa 
aizņemta, tad savienojums nav koordinatīvi piesātināts un tad ir iespējama 
vēl citu ligandu pievienošanās. C ē l o n i s , k ā d ē ļ s a v i e n o j a s d i v i 
p i r m ā s p a k ā p e s s a v i e n o j u m i un v e i d o a u g s t ā k a s p a k ā p e s 
s a v i e n o j u m u , i r a p s t ā k l i s , k a v i e n s n o š i e m p i r m ā s p a k ā 
p e s s a v i e n o j u m i e m i r k o o r d i n a t ī v i n e p i e s ā t i n ā t s . 

Tādēļ var teikt, ka S 0 3 pievieno H 2 0 aiz tā iemesla, ka tas nav koordi
natīvi piesātināts un ka 3 skābekļa atomi neaizņem visu telpu ap S ato
mu, jo sešvērtīgā sēra koordinācijas skaitlis attiecībā uz skābekli ir 4. 
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Pozitīvi lādētais S atoms ievelk iekšējā sfērā vēl ceturto O atomu no ūdens 
molekulas, bet abus ūdeņraža atomus izgrūž ārējā sfērā, kur tie ir ļoti 
vāji saistīti pie kompleksā iona un tādēļ viegli atšķeļas nost. 

S 0 3 = H 2 0 
o 

0 S 0 
0 

+ 2ET 

Mazākajam C un tāpat arī N atomam attiecībā pret skābekli ir koor
dinācijas skaitlis 3. Tādēļ C 0 2 var vēl pievienot vienu O atomu, piem., 
no CaO molekulas: veidojas iekšējā sfēra [ C 0 3 ] " , kurai pievienots C a " 
ions, kas atrodas ārējā sfērā. Dzelzs atomam F e " attiecībā pret CN' ionu 
ir koordinācijas skaitlis 6, tādēļ ap F e " ionu sastājas 6 CN' ioni un veido 
kompleksa iekšējo sfēru [Fe(CN) 6 ] " " , bet ārpusē paliek 4K" ioni. C r ' " 
ionam attiecībā pret H a O un N H 3 molekulām ir koordinācijas skaitlis 6, 
kā tas redzams savienojumos [Cr(NH 3 ) G ]Cl 3 un [ C r ( H 2 0 ) 6 ] C l 3 . 

No koordinācijas formulām izriet slēdziens, ka visām kompleksajām 
skābēm vajaga būt stipri disociētām, jo ūdeņraža ioni atrodas ārējā sfērā 
un tādēļ ir vāji saistīti. Un tiešām visas pazīstamās kompleksās skābes 
ir stipras, arī tās, kas ir radušās no vājām skābēm: H 3 [ F e ( C N ) 6 ļ , 
H l [ F e ( C N ) 6 ] , H 2 [ S i F 6 ] , H f B F J . No otras puses molekulas uzbūvi divās 
sfērās var iedomāties arī tādām skābēm, kuru struktūras formulas varēja 
sastādīt arī pēc vecās valenču teorijas un kuras ir stipri disociētas, kā 
H 2 [ S O J , H [ N 0 3 ] , H [ M n O J , H [ C l O J . Arī daudzos citos gadījumos koor
dinācijas formulas labāk izskaidro savienojumu īpašības nekā vecās va
lenču formulas. 
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87. §. Kompleksie ioni rodas no vienkāršu ionu savienošanās vai arī 
no vienkārša iona un kādas neitrālas vielas molekulām. F e ( C N ) 6 " ' ions 
ir F e ' " un 6 C N ' ionu savienojums. K 3 F e ( C N ) G šķīdumā nav brīvu F e ' " 
un CN' ionu, bet ir vienkāršais K' ions un kompleksais F e ( C N ) 6 " ' ions. 
Par to var pārliecināties ar reakcijām. Nātrija hidrotartrāts dod ar 
K 3 F e ( C N ) 6 šķīdumu kālija hidrotartrāta nogulsnes, kas pierāda, ka kālija 
ions te darbojas. Bet ammonija hidroksids nogulsnes nerada, tādēļ jā
pieņem, ka šķīdumā F e ' " iona nav. Sudraba nitrāts rada s a r k a n b r ū 
n a s nogulsnes, kas satur arī visu dzelzi; nogulsnes viegli šķīst ammon-
jakā. Ja šķīdumā būtu bijuši CN' ioni, tad rastos b a l t a s AgCN no
gulsnes, kas grūti šķīst ammonjakā. Tas rāda, ka šķīdumā nav arī CN' 
ionu. Tā kā sarkanbrūnajās nogulsnēs atrodas visi CN' ioni un visa dzelzs, 



Kompleksie savienojumi un divkāršas šālis. 103 

kas vienmēr izkrīt kopa, tad jāpieņem, ka kālija ferricianida disociacija norit 
šādā kārtā: 

K 3 F e (CN) G ^ 3 K" ļ F e (CN) 6 " ' 

Otrs piemērs, kas rāda, ka kompleksā ionā savienoto vienkāršo ionu 
raksturīgās īpašības ir gājušas zudumā vai vismaz ir pavājinātas, ir komp
leksais kālija chromioksalāts, K C r ( C 2 0 4 ) 2 . Tas viegli šķīst ūdenī, un šķī
dums dod gan K' iona reakcijas, bet nedod C r ' " un C 2 0 4 " ionu reakcijas. 
Ammonjaks ar šo šķīdumu nerada raksturīgās chromihidroksida nogul
snes, tāpat kalcija chlorids nedod kalcija oksalāta nogulsnes. Tas rāda, 
ka šķīdumā nav brīvu ne Cr"*, ne C 2 0 4 " ionu. Tādēļ ir jāpieņem, ka 
kompleksā kālija chromioksalāta disociacija norit šādi: 

K C r ( C 2 0 4 ) 2 ^ K " + C r ( C 2 0 4 ) 2 ' 

Tāpat kompleksajā [Co(NH 3 ) 6 ]Cl 3 sālī ar reakcijām nevar pierādīt ne 
Co" ' iona, ne NH 3 klātbūti. Šās sāls šķīdumam ūdenī ir gandrīz neitrāla 
reakcija, kas nevarētu būt, ja N H 3 molekulas būtu brīvas. Stipras skābes 
arī neiedarbojas uz sālī saistītajām N H 3 molekulām un tās neneitralizē. Ja 
šo sāli karsē ar H 2 S 0 4 skābi, tad atdalās HC1, un chlorids pārvēršas par 
sulfātu, bet visas sešas N H 3 molekulas paliek kā bijušas. Tādēļ jāpieņem, 
ka N H 3 molekulas atrodas iekšējā sfērā cieši saistītas pie C o " ' iona; tās 
neatskaldās un reakcijā nedarbojas. Turpretī Cl' un S 0 4 " ioni dod visas 
raksturīgās reakcijas. Saskaņā ar to kompleksā kobaltiheksamminchlorida 
disociāciju var izteikt ar nolīdzinājumu 

[Co (NH 3) G] Cl 3 Z [ C o ( N H 3 ) 6 ] ~ + 3 C l ' . 

Šinī piemērā ir redzams, ka kompleksa iekšējā sfērā saistītie Co"*" ions un 
elektriski neitrālās N H 3 molekulas ir zaudējušas savas raksturīgās īpašības 

Citos gadījumos vielas, kas sastādās no 3 dažādiem ioniem, izturas 
citādi. Tā kālija aluminija sulfāts jeb alauns rāda visu triju tanī ietilpstošo 
ionu reakcijas: nātrija hidrotartrāts nogulsnē kālija hidrotartrātu, ammon
jaks nogulsnē aluminija hidroksidu un bārija chlorids nogulsnē bārija sul
fātu. Saskaņā ar šām reakcijām ir jāpieņem, ka alauna disociacija norit pēc 
nolīdzinājuma 

KA1 ( S 0 4 ) 2 ī± K" + A I " + 2 S 0 4 " . 

Šādas šālis mēdz saukt par d i v k ā r š ā m ; tās atšķiras no kompleksa
jām ar to, ka divkāršajās sālīs visi ioni patur savas raksturīgās īpašības. 

Tomēr šāds šķirojums nav iespējams, un robeža starp kompleksām un 
divkāršām sālīm nav asi novelkama. Augstāk apcerētie piemēri ir ņemti 
no divām galējībām. Ir pazīstami tādi kompleksi ioni, kas disociācijas re
akcijā pa daļai saskaldās savās vienkāršajās sastāvdaļās. Tādi ir daudzi 
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kompleksie ammini, kas pastāv tikai bāziskā vidē: C u ( N H 3 ) 4 " , A g ( N H 3 ) 2 ' , 
N i ( N H 3 ) 4 " u. c., un kompleksie cianidi, kas skābā vidē saskaldās: KAg(CN) 2 , 
K 2 Ni(CN) 4 u. c. Arī K 3 F e ( C N ) 6 reaģē ar HgO, pie kam F e ' " ions 
zaudē visas ciangrupas un pārvēršas par vienkāršu Fe" " ionu. Tas rāda, 
ka kompleksais F e ( C N ) 6 " ' ions tomēr ir disociēts, kaut arī mazā mērā. 
Tāpat sadalās kompleksais C r ( C 2 0 4 ) 2 ' ions, ja tam reizē pieliek NH 4 OH 
un CaCl 2 , t. i. ja reizē nogulsnē a b a s kompleksa sastāvdaļas. Tādēļ ir 
jāpieņem, ka kompleksais chromioksalātions mazā mērā ir disociēts: 

C r ( C 2 O J 2 ' ^ C r - + 2 C 2 0 / 

Abi labajā pusē rakstītie ioni nogulsnējas un aiziet no līdzsvara sfēras, tā
dēļ disociācijas reakcija norit no kreisās puses uz labo, kamēr visa sāls 
sadalījusies: 

К Cr ( C 2 0 4 ) 2 + 3 NH 4 ОН + 2 Ca Cl 2  > C r ( O H ) 3 + 2 C a 2 C 2 0 4 + 
4 KC1 + 3 NH 3 Cl. 

Tāpat ir pazīstamas tādas divkāršas šālis, kurās ionu raksturīgās īpa

šības ir stipri novājinātas. Kālija antimoniltartrāts, K ( S b O ) C 4 H 4 0 6 , gan 
rāda S b ' " reakcijas ar H 2 S un NH 4 OH, bet ūdenī šī sāls šķīst bez redza
mas hidrolizes, lai gan tā satur ļoti vājas bāzes kationu un vidējas skābes 
anionu. Turpreti vienkāršās antimona šālis šķīst tikai stiprās skābēs, bet 
ūdenī pilnīgi hidrolizējas. Te ir stipri novājināta viena no raksturīgāka-
kajām antimona īpašībām, tieksme hidrolizēties. Tādēļ kālija antimonil-
tartrātu var pieskaitīt tiklab pie divkāršo, kā arī komplekso sāļu grupas. 

XI. Vielas kolloidais stāvoklis 
88. §. Angļu ķīmiķis T. G r a h a m ' s (lasi Orēems) 1861. g. pētīja iz

šķīdinātu vielu difūziju caur pergamenta papīru, lietojot aparātu, ko sauc 
par d i a l i z ā t o r u . Pētījamās vielas šķīdumu ievietoja zvanveidīgā trau
kā, kas no apakšas bija noslēgts ar pergamenta papīru. Šo trauku ievie
toja otrā lielākā traukā, kurā atradās tīrs ūdens. Graham's novēroja, ka 
kristalliskas vielas: cukurs, NaCl un dažādas šālis viegli difundēja caur 
pergamenta papīru, bet nekristalliskās jeb amorfās: želatins, kramskābe, 
albumini, dzelzshidroksids tam negāja cauri. Sakarā ar to viņš iedalīja 
vielas 2 klasēs: k r i s t a l l o i d o s un k o 11 o i d o s (kolla grieķiski = līme). 
Reizē ar to bija atrasta metode, kā atdalīt kristalloidus no kolloidiem, ja tie 
atrodas kopā šķīdumā. To nosauca par d i a l i z i , bet pašu iekārtu par 
d i a l i z ā t o r u . 
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Tagad tādam vielu iedalījumam vairs ir tikai vēsturiska nozīme. Dau
dzas vielas, ko agrāk uzskatīja par kolloidām, tagad ir iegūtas kristalliskā 
veidā un otrādi: ar sevišķiem paņēmieniem kristalliskas vielas var dabūt 
kolloidā stāvoklī. Tagad valda uzskats, ka ikviena viela var būt kā kri
stalliskā, tā kolloidā veidā. Tagad runā nevis par kolloidām vielām, bet 
par vielu k o l l o i d o s t ā v o k l i . 

D i s p e r s a s s i s t e m a s . Kolloidos šķīdumus tagad pieskaita dis-
persām sistēmām. Tās ir sistemas, kurās viena viela sīkā sadalījumā ir 
izkliedēta jeb disperģēta otrā vielā. Sadalījuma smalkums var būt dažāds. 
Viena galējā robeža ir rupjas suspensijas, kurās atsevišķas daļiņas var sa
skatīt parastajā mikroskopā; otra robeža ir t. s. ī s t i e š ķ ī d u m i , kur 
izšķīdinātās vielas daļiņas ir molekulas vai ioni. Starpā starp šām galējī
bām atrodas kolloidie šķīdumi. Vai dispersa sistema ir rupja suspensija, 
kolloids vai īsts šķīdums, tas nav atkarīgs no vielas dabas, bet gan no 
d a ļ i ņ u l i e l u m a šķīdumā. Rupjā iedalījumā dispersas sistemas ir šādas: 

1. S u s p e n s i j a s un e m u l s i j a s , kurās disperģēto daļiņu caur
mērs ir lielāks par 0,1 |u. 

2. K o l l o i d i e š ķ ī d u m i j e b s o l i , kuros disperģēto daļiņu caur
mērs ir starp 0,1 M- un 1 m 

3. ī s t i e š ķ ī d u m i jeb m o l e k u l ā r ā s d i s p e r s i j a s , kuros iz
šķīdināto vielu daļiņas ir mazākas par 1 m ļm. 

Dispersa fāze var būt cieta, šķidra vai gāzveidīga. Tāpat arī vide, 
kurā viela ir disperģēta, var būt visos trijos agregātveidos. Piem., dūmi 
ir cieta viela, kas ir disperģēta gāzveidīga vidē gaisā. Migla ir šķidras 
vielas dispersija gāzē. Analitiskā praksē svarīgi ir soli jeb kolloidie šķī
dumi, kuros cieta viela ir disperģēta ūdenī. Te izšķir divas klases: h i d r ó 
f o b o s un h i d r ó f i l o s kolloidus. 

Hidrofobi. Pie tiem pieder tādi soli, kuri veido cietu vielu, ja ūdens 
izžūst, bet pēc tam ūdenī vairs neizšķīst un neveido atpakaļ sākuma stā
vokli. Tādēļ tos sauc arī par i r r e v e r s i b l i e m soliem. Agrāk tos sauca 
par suspensoidiem. Tādi ir arsena trisulfida, Berlīnes zilumu, dzelzs ok-
sida, sudraba halogenidu soli. Šādi soli ar viskositāti un virsmas spraigumu 
maz atšķiras no ūdens. Tos var iegūt tikai ar speciāliem paņēmieniem. 

Hidrofili. Pie šās grupas pieder želatina, stērķeļu, albuminu un citu 
organisku vielu soli. To viskositāte ir daudz lielāka nekā ūdenim. Tie ir 
reversibli tai ziņā, ka pēc ūdens izžūšanas tie uzņem ūdeni atkal no jauna 
un veido atpakaļ tādu pašu solu, kāds bija sākumā. Tādēļ ka tie viegli 
uzsūc ūdeni, tos sauc par h i d r o f i l i e m jeb r e v e r s i b l i e m soliem. 
Agrāk tos sauca par emulsoidiem. Parasti tos pagatavo visus vienādi: 
iedarbojoties ar karstu ūdeni uz vielu. Hidrófilos solus var pagatavot stipri 
koncentrētus. Ja tāds sols atdziest, tad tas pārvēršas par recekli jeb g e 1 u. 
Arī ar to tie atšķiras no hidrofobiem soliem. 
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89. §. Biazas kolloido šķīdumu īpašības. Ja caur kolloidu šķīdumu 
horizontāli laiž šauru gaismas staru kūli, tad tumsā, skatoties no augšas, 
var saredzēt šā staru kūļa ceļu. Šo parādību sauc par T i n d a 1 a efektu. 
Ja šo staru ceļu aplūko no augšas zem taisna leņķa caur mikroskopu, tad 
ir saredzamas mazas apgaismotas daļiņas pastāvīgā kustībā, kas ceļas no 
tam, ka ūdens molekulas bombardē kolloidās daļiņas. To sauc par B r a u -
n a (Brown) kustību. Šādu mikroskopa iekārtu, kurā aplūko no sāniem 
apgaismotas daļiņas uz tumša pamata, sauc par u l t r a m i k r o s k o p u . 
Ar to var konstatēt daudz mazākas daļiņas nekā ar parasto mikroskopa ie
kārtu. Daļiņu forma gan nav saskatāma. 

Kolloidās daļiņas nes vienādus pēc zīmes elektrības lādiņus, tādēļ tās 
atgrūž viena otru un nevar savienoties savā starpā jeb, kā saka, k o a g u l ē t . 
Elektriskos lādiņus un to zīmi kolloidu daļiņās var konstatēt ar t. s. k a t a -
f o r ē z i . U-veidīgā caurulē apakšā ielej, piem., A s 2 S 3 solu un virsū katrā 
dilbī ūdeni. Abos dilbjos ievieto līdzstrāvas elektrodus. Ja ieslēdz strāvu, 
tad kolloidais šķīdums lēni pārvietojas uz to pusi, uz kuru to velk elek
triskie lādiņi: ja solam ir pozitīvie lādiņi, tad tas iet uz negatīvo polu, un 
otrādi. Lielākai kolloidu daļai ir negatīvi lādiņi: tādi ir sulfidu, metallu, 
kramskābes un alvskābes soli. Bet metallu oksidu un hidroksīdu soliem 
ir pozitīvi lādiņi. Ir gan arī iespējams vienu un to pašu vielu disperģēt 
ar pozitīvo vai negatīvo lādiņu, atkarībā no iegūšanas apstākļiem. 

Par lādiņu izcelšanos domā, ka kolloidās daļiņas parasti rodoties ap 
kādu ionu, ko turot ieslēgtu savā vidū. Tā kā daļiņu lielums var būt da
žāds, tad arī masas attiecība pret lādiņu ir nenoteikta. Lādiņa lielumi attie
cībā pret daļiņu masu ir niecīgi samērā ar to, kādi tie atrodami pie īsto 
šķīdumu ioniem. 

Kolloidu nogulsnēšana. Lai kolloidi nogulsnētos, ir nepieciešams, lai 
mazās daļiņas savienotos savā starpā, koagulētos. Bet tādai daļiņu asociā
cijai pretojas daļiņās ieslēgtie elektriskie lādiņi. Lai notiktu nogulsnēša
nās, lādiņi jāiznīcina. Kā šāds uzskats ir pareizs, pierāda tas apstāklis, 
ka koagulāciju var panākt, ja samaisa pareizās attiecībās divus kolloidos 
šķīdumus ar pretējiem lādiņiem, piem., A s 2 S 3 ar F e ( O H ) 3 : tad koagulējas 
abi soli un nogulsnējas abas vielas. 

Parasti kolloidus koagulē, pieliekot tiem kādu elektrolitu. Tad kol
loido daļiņu lādiņi neitralizējas, savienojoties ar pretējās zīmes ioniem. 
HC1 skābe koagulē A s 2 S 3 solu, jo negatīvās A s 2 S 3 daļiņas pievelk H* 
ionus. Ioniem, kam ir lielāks lādiņu skaits, piemīt arī lielākas koagulēša-
nas spējas. Ļoti lielas koagulēšanas spējas piemīt trīsvērtīgajam AI ' " 
ionam. 

Ar elektrolitu palīdzību var koagulēt tikai hidrófobos kolloidus (suspen-
soidus). Hidrofilie kolloidi (emulsoidi): želatins, albumini u. c. nekoagu-



Aizsargkolloidi. Bināro savienojumu nosaukumi. 107 

lējās. Tos var atdalīt no šķīduma ar t. s. ,,izsālīšanu", piesātinot šķīdumu 
ar kādu sāli. 

Aizsargkolloidi. Ja kādam hidrofobam solam mazā daudzumā pieliek 
kādu hidrofilu solu, tad hidrofobais sols s t a b i l i z ē j a s , t. i. to vairs nevar 
koagulēt ar elektrolitu palīdzību. Domā, ka šādā gadījumā rodas plāna 
aizsargplēve uz hidrófobo daļiņu virsmas, kas neļauj tām savienoties lielā
kos agregātos. Tādēļ tādas vielas, kā želatinu, albuminus un stērķeles, 
kas stabilizē hidrófobos solus, sauc par a i z s a r g k o l l o i d i e m . Ja A g N 0 3 

šķīdumam, kas satur ļo/0 želatina, pielej NaCl šķīdumu, tad nerodas vis 
pārslainas nogulsnes, bet AgCl paliek šķīdumā kā kolloids: rodas opaliscē-
jošs AgCl sols. Šādiem aizsargkolloidiem klātesot, nav iespējamas daudzas 
nogulsnēšanas reakcijas ķīmiskā analizē. 

Koiloidu nozīme ķīmiskā analizē. Tā kā kolloidais vielas stāvoklis at
rodas vidū starp rupjām suspensijām un īstiem šķīdumiem, tad katrreiz, 
kad šķīdina kādu vielu, šķīšanas gaita iet pār kolloido stāvokli. Un otrādi: 
ja no šķīduma izkrīt nogulsnes, tad, molekulām asociējoties, nogulsnēša
nās gaita arī iet pār kolloido stāvokli. Laimīgā kārtā neorganisko vielu 
analizē vienmēr ir klāt elektroliti, bet pašas vielas ir hidrófobas. Ja nav 
klāt aizsargkolloidu, tad kolloidais stāvoklis nav stabils. Tomēr ļoti bieži 
gadās, ka, izmazgājot nogulsnes, aizskalo visus elektrolitus; tad nogulsnes 
peptizējas un iet caur filtru. Tas bieži notiek ar daudziem hidroksidiem un 
sulfidiem, sevišķi ar arsena, kadmija, alvas, niķeļa, kobalta, molibdena un 
volframa sulfidiem. No tā var izvairīties, ja nogulsnes izmazgā nevis ar 
tīru ūdeni, bet ar tādu, kas satur apm. lo/o ammonija nitrāta. Šī sāls 
tad gan paliek nogulsnēs, bet tā parasti netraucē turpmāko analizēs gaitu. 

XII. Nomenklatura 
90. §. Binārie savienojumi, kas sastāv no 2 elementiem, dabū galotni 

-ids, ko piekar negatīvā elementa latīņu nosaukumam. Pozitīvā elementa 
nosaukumu izrunā pirmo, tam seko negatīvā elementa nosaukums ar ga
lotni -ids. KCl ir kālija chlorids, CuS vara sulfids, CaO kalcija oksids, 
M g 3 N 2 magnēzija nitrids, CaH 2 kalcija hidrids. Ja oksidam ir pievienojies 
ūdens, tad ir hidroksids. Dažiem savienojumiem ir parasti arī citādi veidoti 
nosaukumi, kur negatīvais elements stāv pirms pozitīvā; galotne -ids tad 
atkrīt, jo pozitīvā elementa nosaukumam to nevar piekārt. KCl tad ir chlor-
kalijs, FeS sērdzelzs, CaCl 2 chlorkalcijs. Šie nosaukumi ir neveikli, neko 
neizsaka par savienojumu dabu un ne katrreiz ir atvasināmi no savieno
juma formulas, piem., CaO nesauc par „skābekļkalciju", bet tikai par kal
cija oksidu. 
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Galotni -ids piekar savienojuma nosaukumam arī tad, ja kāds no 
savienojuma ioniem, kas pats jau sastāv no 2 vai 3 elementiem, ir dabūjis 
īpašu, no sastāva neatvasinātu nosaukumu. Tādi ir ammonija, N H 4 ' , ions, 
ciāna, CN', ions un rodana, SCN', ions. Ja ar šiem ioniem savienojas kāds 
cits elementārs ions, vai arī, ja šie ioni savienojas savā starpā, tad arī savie
nojuma nosaukums beidzas ar galotni -ids. NH 4C1 ir ammonija chlorids, 
KCN kālija cianids, NH 4 SCN ammonija rodanids. 

Grūtības rodas, ja bināros savienojumos viena vai abas sastāvdaļas var 
būt ar dažādām vērtībām, un divi elementi, savienojoties savā starpā, var 
veidot vairākus savienojumus. FeO un F e 2 0 3 abi ir dzelzs oksidi, bet katrs 
ar citādām raksturīgām īpašībām. Vecākā nomenklatūrā pozitīvā elementa 
rakstura izcelšanai te bija paredzēta gradācija ar piedēkļiem pie negatīvā ele
menta nosaukuma. F e 2 O s sauca par dzelzs oksidu, bet FeO par oksidulu. 
Galotne -uls vienmēr apzīmē zemāko oksidācijas pakāpi. Vai arī lieto 
latīņu nosaukumu un augstākai oksidācijas pakāpei piekar burtu i, zemākai 
o; tad F e 2 0 3 ir ferrioksids, bet FeO ferrooksids. Citos gadījumos, kad 
divi elementi veido 3 un vairāk savienojumu, ņem palīgā grieķu skaitļus 
mono- (viens), di- (divi), tri- (trīs), tetra- (četri) u. t. t. un tos liek par 
priedēkli pie negatīvā elementa nosaukuma, kas rāda, cik šā elementa ato
mu ir molekulā. Tā veidojas slāpekļa oksidu nosaukumi. N 2 0 ir slāpekļa 
oksiduls. NO monoksids jeb vienkārši oksids, N 0 2 dioksids, N 2 0 3 trioksids, 
N 2 0 4 tetroksids un N 2 0 5 pentoksids. Ka šāda raiba nomenklatūra dažos 
gadījumos var būt arī nenoteikta, redzams no C r 2 0 3 un C r 0 3 nosaukumiem, 
jo tie abi būtu jāsauc par chroma trioksidu. Lai atšķirtu šos dažādos 
savienojumus, tad C r 2 0 3 sauc par chroma trioksidu, bet C r 0 3 par chrom-
skābes anhidridu. • 

Jaunākā S t o c k ' a ieteiktā nomenklatūra ņem par pamatu pozitīvā 
elementa oksidācijas pakāpi, ko izteic ar romiešu ciparu iekavās pēc pozitīvā 
elementa nosaukuma. C r 2 0 3 ar trīsvērtīgu chromu sauc par chroma(III)-
oksidu (izrunā chroma-trīs-oksidu) un C r 0 3 par chroma(VI)-oksidu. Te vēl 
daži citi piemēri: 

FeCl 2 dzelzs(II)-chlorids N 0 2 slāpekļa(IV)-oksids 
S n 0 2 alvas(IV)-oksids N 2 0 4 slāpekļa(IV)-oksids 
FeS~dzelzs(II)-sulfids C o ( O H ) 3 kobalta(III)-hidroksids 
Cr(SCN) 3 chroma(III)-rodanids P b 0 2 svina(IV)-oksids. 

Arī jaunā nomenklatūra pilnīgi nenovērš visus pārpratumus. No mi
nētiem piemēriem ir redzams, ka N 0 2 un N 2 0 4 dabū vienādus nosaukumus, 
bet te ķīmiskā ziņā izšķirība starp šām vielām nav liela, jo N 2 0 4 ir N 0 2 

polimērs = 2 N 0 2 . Tādēļ jauno nomenklatūru lieto tur, kur vecā ir 
neskaidra. Citos gadījumos, kur vecā ir pilnīgi skaidra, to lieto vēl jopro
jām. Tā PbO ir svina oksids un P b 0 2 svina dioksids. 
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Ir gadījumi, kur neviens no binārā savienojuma elementiem nav no
teikti pozitīvs vai negatīvs. Metāns, C H 4 , nav ne ūdeņraža karbīds, ne 
oglekļa hidrids. Tādēļ īpašvārds metāns te ir īsti vietā. Tāpat visai 
noderīgs ir ammonjaka, NH 3 , nosaukums, lai gan to varētu saukt arī par 
ūdeņraža nitridu, un ūdens nosaukums H 2 0 molekulai ūdeņraža oksida 
vietā. H 2 S joprojām sauc par sērūdeņradi un ( N H 4 ) 2 S par sērammoniju, 
lai gan noteiktāki te būtu ūdeņraža sulfida un ammonija sulfida nosaukumi. 

Peroksidi jeb pārskābļi. Par peroksidiem sauc tādus oksidus, kas sa
tur peroksida grupu -O-O-. Peroksidi ir ūdeņraža peroksida, H 2 0 2 , šālis. 
Tādi peroksidi ir B a 0 2 , N a 2 0 2 u. c , kas ar skābēm rada ūdeņraža peroksidu. 
Turpretī P b 0 2 , M n 0 2 , NO s , ko agrāk sauca par peroksidiem, ir tipiski 
dioksīdi. 

Skābju nosaukumi. Latviešu valodā skābju gradācijas, atkarībā no 
centrālatoma oksidācijas pakāpes, izsaka ar priedēkļiem pie vārda „skābe". 
Vārdu „skābe" bez priedēkļa lieto tad, kad centrālatomam ir visaugstākā 
oksidācijas pakāpe. Visaugstākā oksidācijas pakāpe allaž sakrīt ar gru
pas numuru, kurā elements atrodas. Slāpeklis atrodas periodiskās sistēmas 
V grupā un augstākajā oksidācijas pakāpē tas ir piecvērtīgs. Skābi, kurā 
slāpeklis ir piecvērtīgs, sauc par s l ā p e k ļ s k ā b i . Arī fosfors atrodas V 
grupā, un skābe, kurā fosfors ir piecvērtīgs, ir fosforskābe. Sestās grupas 
sērs ir sešvērtīgs sērskābē. 

Ja elementam ir divas vai trīs oksidācijas pakāpes, kas veido skābes, 
tad gradācija ir šāda: pēc „skābes" nāk „paskābe", tad „apskābe". Pa-
skābes un apskābes centrālatoma vērtība nestāv nekādā sakarā ar grupas 
numuru, bet paskābē tā ir zemāka nekā skābē, un apskābē zemāka nekā 
paskābē. Te daži piemēri: 

+vi 
H 2 S 0 4 sērskābe (S atrodas VI gr.) . 

+iv 
H 2 S 0 3 sērpaskābe. 

+ra 
H 2 S 2 0 4 sērapskābe. 

+ [ V 

H 2 C 0 3 ogļskābe (C atrodas IV gr.). 
+ni 

H 3 B 0 3 borskābe (B atrodas III gr.) . 
+v 
H N O s slāpekļskābe (N atrodas V gr.) . 
+in 

H N 0 2 slāpekļpaskābe. 
+v 

H 3 P 0 4 fosforskābe (P atrodas V gr.). 
+m 

H 3 P 0 3 fosforpaskābe. 
+i 

H 3 P O s fosforapskābe. 
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Par pārskābēm sauc tādas skābes, kuru molekulā atrodas peroksida 
grupa -O-O-. Tādas ir sērpārskābe, H 2 S 2 0 8 , sulfomonopārskābe, H 2 S 0 5 , 
chrompārskābe H 2 C r 2 0 1 2 u. c. 

Izņēmums no šās likumības ir VII grupas elementi. Skābes ar septin-
vērtīgiem centrālatomiem te sauc par pārskābēm, kaut gan molekulā nav 
-O-O- grupas un pašām skābēm arī nav pārskābju īpašību. HC10 4 ir 
chlorpārskābe, H 5 I 0 6 jodpārskābe un H M n 0 4 manganpārskābe. , ,Skābes" 
nosaukums tad paliek sekojošai zemākai oksidācijas pakāpei: pie halogē
niem tā ir piecvērtīga, pie mangāna sešvērtīga. H C 1 0 3 ir chlorskābe, 
H B r 0 3 bromskābe, H I 0 3 jodskābe un H 2 M n 0 4 manganskābe. Tām se
ko paskābes H C 1 0 2 un H 2 M n 0 3 un apskābes HOC1, HOBr un H O J . 
Tāda n e p a r e i z a nomenklatūra ir izveidojusies jau sen, kad vēl nebija 
periodiskās sistēmas, un palikusi visās valodās līdz šai dienai. Tikai krievu 
valodā no Mendeļejeva laikiem arī te ir pareiza ar elementu periodisko sis-
stemu saskaņota nomenklatūra. 

Jaunākajā laikā īstās pārskābes, kas satur peroksida grupu -O-O-, 
sākuši saukt par p e r o k s i skābēm un to šālis par p e r o k s i šālim. H 2 S 2 O a 

sauc par peroksisērskābi un K 2 S 2 O s par peroksisulfātu. Neīstajam pār
skābēm paliek vecais nosaukums. 

Anionu nosaukumi. Anionu nosaukumus veido pēc skābju gradāci-
jām. , ,Skābei" atbilst aniona nosaukums ar galotni -āts, ko piekar centrāl-
atoma latīņu nosaukumam. Pārskābes anionam tad pienākas tas pats no
saukums tikai ar priedēkli ,,per un peroksi". Paskābes anionam dod ga
lotni -īts, bet apskābes anionam vēl liek priekšā hipo-. 

Amfotero elektrolitu anioniem dod nosaukumus pēc tās pašas liku
mības. N a 2 Z n 0 2 ir nātrija c i n k ā t s , jo Zn te ir divvērtīgs, un tā oksidā
cijas pakāpe sakrīt ar II-grupas numuru, kur cinks atrodas. H 2 Z n 0 2 jeb 
Z n ( O H ) 2 būtu cinkskābe, ja to par skābi sauktu. NaAIOo ir nātrija alu-

Peroksiskābes anions ir peroksi — 
pārskābes p e r — 
skābes — 

ā t s 
ā t s 
ā t s 
ī t s , 
ī t s . 

paskābes — 
apskābes h i p o — 

P i e m ē r i . 

K 2 S 2 O g kālija peroksisulfāts, 
K C 1 0 4 kālija perchlorāts, 
KC10 3 kālija chlorāts, 
K C 1 0 2 kālija chlorīts, 
KCIO kālija hipochlorīts. 
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mināts, bet ar līdzīgu formulu NaCrO ā ir nātrija chromlts. A 1 0 2 ' dabū 
galotni -āts, tādēļ ka III-vērtīgs AI atbilst III grupai, kur AI atrodas. H A 1 0 2 

jeb AlOOH būtu aluminijskābe, ja to par skābi sauktu. Turpretī III-vēr
tīgs Cr s e s t a j ā grupā ir nākošā pēc augstākās oksidācijas pakāpe: ga
lotne -āts te pienākas anionam ar Vl-vērtīgu Cr atomu, piem., N a ^ r O . ļ 
ir nātrija chromāts. Skābe, no kuras N a C r 0 2 rodas, būtu chrompaskābe; 
tādēļ anionu C r 0 2 ' sauc par chromītionu. 

Kationu nosaukumi. Ja kationam ir divas oksidācijas pakāpes, tad aug
stākai dod galotni i, bet zemākai o, ko piekar kationa latīņu nosaukumam. 
F e 2 ( S 0 4 ) 3 ir ferrisulfāts, F e S 0 4 ferrosulfāts. Kationiem, kam ir tikai viena 
oksidācijas pakāpe, sevišķas galotnes nav, un tad to apzīmē ar latvisku 
nosaukumu, piem., ZnCl 2 ir cinka chlorids. Dažās b ā z i s k ā s sālīs, kur 
kations kopā ar skābekli veido raksturīgu grupu, šai grupai dod galotni 
-ii, ko piekar kationa latīņu nosaukumam. SbOCl ir antimonilchlorids, 
BiONO- ir bismutilnitrāts. 

Komplekso savienojumu nosaukumus veido no to vienkāršo ionu un 
molekulu nosaukumiem, kas ietilpst kompleksā. K 3 F e ( C N ) 6 ir kālija ferri-
heksa-cianids, K 3 C o ( N 0 2 ) 6 kālija kobalti-heksa-nitrīts, Cu(NH 3 ) 4 SO. ļ vara 
tetramminsulfāts, H 2 S i F 6 silicij-heksa-fluorūdeņraža skābe. Grieķu skaitļa 
vārdus pa laikam neizrunā, un tad nosaukumu saīsina: kālija ferricianids, kā
lija kobaltinitrīts. Qalotn(e i vai o pie centrālatoma rāda, kāda oksidācijas pa
kāpe ir centrālatomam. Sīkāku un noteiktāku komplekso savienojumu no
menklatūru ir izstrādājis A. W e r n e r ' s bet tā nav vēl ieviesusies. Sk. 
arī 185. 
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Kvalitatīva analizē 
Vielas iedalījums. 

Analizējamo vielu sadala trijās daļās. Vienu daļu izlieto k a t i o n u 
analizei, otru a n i o n u analizei, bet trešo lielāko daļu atstāj speciālām reak
cijām, priekšmēģinājumiem un atkārtojumiem. Apstrādāšanai ieteicams ņemt 
tikdaudz vielas, ka lai parastās operācijas varētu izdarīt mēģināmā stobriņā, 
t. i. 0,2—0,5 g sausas vielas 10—20 cm 3 šķīdumā. 

Kvalitatīvā analizē sadalās sekojošās daļās: 

1) priekšmēģinājumos, 
2) vielas sagatavošanā analizei slapjā ceļā, 
3) kationu jeb elektropozitīvo sastāvdaļu uzmeklēšanā, un 
4) anionu jeb elektronegatīvo sastāvdaļu uzmeklēšanā. 

I. Priekšmēģinājumi 
91. §. Priekšmēģinājumu nolūks ir — ātri un ar vienkāršiem līdzek

ļiem izzināt analizējamās vielas varbūtējo sastāvu un tādā kārtā paredzēt 
un novērst traucējumus un sarežģījumus slapjās analizēs gaitā. Priekšmē-
ģinājumus izdara galvenā kārtā ar sausu analizējamo vielu. Ja analizē 
ir dots šķidrums, tad viena šķidruma daļa ir jāiztvaicē un priekšmēģinājumi 
jāizdara ar sauso atlikumu. 

Ieteicami sekojošie priekšmēģinājumi: 

1) karsēšana karsējamā stobriņā, 
2) reducēšana ar sodu uz ogles, 
3) krāsainas boraka vai fosfāta pērles pagatavošana, 
4) mēģinājums nokrāsot tumšu liesmu, 
5) uzsodrējums uz aukstas porcelāna bļodiņas, 
6) sakausējums ar sodu un salpetri, 
7) apstrādāšana ar NaOH sārmu un 
8) apstrādāšana ar H 2 S 0 4 skābi. 
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Bunzena deglis. 

© 

92. §. Karsēšanai analitiskās operācijās visvairāk lieto Bunzena degli 
(10. zīm.). Ar degļa iekšējo konstrukciju vislabāk var iepazīties, to iz
jaucot un atkal saliekot. Vairāk vai mazāk atgriežot aizgriezni, deglim var 
pievadīt lielāku vai mazāku gāzes plūsmu. Gaisa pieplūdumu var regulēt, 

vairāk vai mazāk noslēdzot gaisa pievada caurumus, 
ko izdara, griežot aptveri, kas atrodas stobra apak
šējā galā. Tā sauc. t a u p ī b a s deglim stobrā ir 
vēl tieva gāzes pievada caurule, kas nenoslēdzas, kad 
pilnīgi aiztaisa aizgriezni. To lieto tad, kad deglis 
kādu laiku nav vajadzīgs un kad to negrib izdzēst. 

Kad aptvere nostādīta tā, ka abi gaisa caurumi 
ir cieti, tad deglis deg ar g a i š u liesmu. Gaismu iz
staro c i e t a s sakarsētas oglekļa daļiņas, kas rodas 
no deggāzes pakāpeniskas sadegšanas. Ja gaisa cau
rumi ir vaļā, liesma ir t u m š a , jo pietiekamā skā
bekļa daudzumā deggāze sadeg tieši par ogļskābes 
gāzi, neradot cietas oglekļa daļiņas. Ja gaisa cau
rumi ir vaļā un gāzes plūsmu pakāpeniski samazina, 
tad liesma „sitas atpakaļ", ieraujas stobrā un deg pie 
caurumiņa, pa kuru gāze ieplūst deglī. Deglis tad 
stipri sakarst. Tādā gadījumā gāze jānoslēdz, jāpa
gaida, kamēr deglis atdziest, jāaiztaisa ar aptveri gaisa 
caurumi un tad deglis jāaizdedzina. Vispār, katrai 
gāzes plūsmai jāpieregulē arī gaisa plūsma, attiecīgi 
nostādot gaisa caurumu aptveri. 

Tumšā liesma ir karstāka nekā gaišā. Ja gaišā liesmā, nemainot gāzes 
plūsmu, atverot gaisa caurumus, ievada gaisu, tad reizē ar spīdēšanas iz
beigšanos samazinās arī liesmas augstums. Tas pats gāzes daudzums tad 
sadeg mazākā telpā, tādēļ temperatūra ir augstāka. Tumšā liesmā var 
saskatīt trīs joslas ar dažādu temperatūru. Iekšējā konā a b a , kas at
rodas tūliņ virs degļa stobra, ir viszemākā temperatūra. Te vēl neno
tiek gāzes degšana. Degkociņš, ievadīts šai konā, neaizdegas. Nākošā 
josla a c a b a arī nav visai karsta. Te gāzes sadegšana nav pilnīga, jo 
pievadīt^ gaisa plūsma ir par mazu. Visaugstākā temperatūra ir ārējā 
daļā a d a c a , kur karstās gāzes sajaucas ar ārējo gaisu un kur sadegšana 
ir pilnīga. Te temperatūra sniedzas pāri 1500°, jo tieva dzelzs stiepule 
te sakūst. Dažreiz ir vajadzīga šaura plakana liesma. To dabū, ja degļa 
stobram uzbāž uzgali ar šauru spraugu. 

Bunzens, kas šo degli ieveda laboratorijas lietošanā, ieteic šādas reak
cijām noderīgas vietas liesmā: 

C 
10. zīm. 
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1) Liesmas pamats degļa tuvumā. Te temperatūra ir zema, jo auk
stais gaiss no ārpuses un metalla stobrs no apakšas atvelk liesmai siltumu. 
Te ievada liesmā tādas vielas, kas ļoti ātri izgaist, kad grib novērot to 
spēju krāsot liesmu. 

2) Visaugstākā temperatūra ir liesmas daļā mazliet augstāk par 1/3 d alit 
no visas liesmas un vidū starp iekšējo konu un ārējo malu. Te izmēģina 
grūti sakausējamu vielu kūstamību un gaistamlbu. 

3) Apakšējā oksidējošā daļa atrodas tūliņ zem (2) liesmas ārējā 
malā. Te temperatūra ir zema un skābeklis pārākumā. Te ir noderīga 
vieta pērlīšu oksidēšanai. 

4) Augšējā oksidējošā daļa atrodas liesmas nespīdīgajā virsgalā. Ok
sidēšanās te norit spēcīgi tik tad, ja gaisa caurumi ir pilnīgi vaļā. 

5) Apakšējā reducējošā daļa atrodas uz robežas starp iekšējo un 
ārējo joslu. Te nereducējas dažas grūti reducējamas vielas, kas gan re
ducējas augšējā reducējošā daļā. 

6) Augšējā reducējošā daļa atrodas iekšējā kona virsgalā, ja liesmu 
samazina un gaisa plūsmu, griežot aptveri, ierēgulē tā, ka kona virsgals 
sāk spīdēt. Taču nedrīkst par daudz samazināt gaisa plūsmu: auksta ar 
ūdeni pildīta porcelāna bļodiņa, nostādīta uz liesmas kona gala, nedrīkst 
pārklāties ar kvēpiem. Šai vietā reducē metallu oksidus (sk. 99), ja grib 
dabūt metallu uzsodrējumu uz bļodiņas dibena. 

Pūšamā jeb lodājamā caurule. 

93. §. Tā sastāv no koka piemutņa a, metalla caurulītes b, cilindra c 
un tievas caurulītes d. Visas daļas viegli noņemamas vie
na no otras, jo tās nav saskrūvētas, bet tikai iebāztas viena 
otrā. Ja pūšamo cauruli ilgi lieto nepārtraukti, tad cilindrā 
c sakrājas mitrums, kas jāizvāc. Pūšamo cauruli lieto gaisa 
pūšanai caur degļa liesmu, lai šo liesmu novadītu vajadzīgā 
vietā. Atkarībā no liesmas dabas un no tā, kādā liesmas 
daļā ievada caurules galu, var dabūt oksidējošu vai redu
cējošu liesmu. Var lietot ne tikai gāzes, bet arī petrolejas 
un sveces liesmu. 

Ja ir vajadzīga o k s i d ē j o š a liesma, tad samazina 
degļa liesmu līdz pusei no normālā augstuma, ievada pū
šamās caurules galu līdz liesmas vidum vai vēl tālāk un, 
stipri pūšot gaisu caur liesmu, novada to vajadzīgā vietā. 
Oksidējamo vielu tad tur pie paša liesmas gala, lai arī 
gaisa skābeklis varētu tai piekļūt. 

Ja ir vajadzīga r e d u c ē j o š a liesma, tad noslēdz 
degļa gaisa caurumus, caurules galu ievada tikai mazliet 
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liesmā un pūš ne visai stipri, tikai tik stipri, lai gaišā liesma kļūtu tumša, 
un vērojot, lai liesma pilnīgi apklāj reducējamo vielu. 

Visos gadījumos, kad strādā ar pūšamo cauruli, vajadzīga vienmērīga 
nepārtraukta liesma pūšamās caurules galā. Tādu var dabūt tikai tad, 
ja iemācās pa pūšanas laiku ieelpot gaisu, izlietojot vaigu dobumus par 
gaisa rezervuāriem. Kamēr praktikants to nemāk, pūšamā caurule nevar 
dot, ko no tās sagaida. 

Karsēšana karsējamā stobriņā. 

94. §. Sausu analizējamo vielu pa sarullētu papīra caurulīti ievada 
šaurā mēģināmā vai sevišķi pagatavotā k a r s ē j a m ā stobriņā, vērojot, ka 
neaptašķās stobriņa sienas. Ja tas tomēr gadās, tad stobriņa sienas notīra 
ar sarullētu filtrpapīra gabaliņu. Vielu karsē samazinātā degļa liesmā, 
stobriņu turot ieslīpi, sākumā pamazām, tad arvienu stiprāk, līdz sarkanai 
kvēlei. Ja analizējamā viela satur mitrumu, konstitūcijas vai kristallūdeni, 
tad stobriņa sienas drīz vien pārklājas ar sīkām ūdens pilītēm. Stobriņu 
izslaulo ar sarullētu filtrpapīra gabaliņu un karsēšanu turpina. Pa kar
sēšanas laiku var novērot šādas pārmaiņas ar analizējamo vielu: 

a) K a r s ē j a m ā v i e l a s u b l i m ē j a s . 

B a l t s sublimāts norāda uz ammonija sālīm, arsena un antimona trioksidu 
un dzīvsudraba sālīm. 

D z e l t e n s sublimāts: arsena trisulfids, dzīvsudraba jodids, sērs. 
P e l ē k s un t u m š s sublimāts: brīvi elementi: dzīvsudrabs, arsens, jods. 
K r ā s a s m a i ņ a novērojama pie daudzām smago metallu sālīm un pie 

vielām ar o r g a n i s k ā m sastāvdaļām; pēdējā gadījumā atdalās arī 
gāzei> ar smaku . 

b) K a r s ē j a m ā v i e l a p i l n ī g i i z g a i s t . 

P i l n ī g i i z g a i s t : skābeņskābe, visas ammonija šālis, izņemot halo-
genidus (tie sublimējas) un savienojumus ar ugunī stipriem anioniem 
(borāti, chromāti, fosfāti). 

c) K a r s ē j a m ā v i e l a a t d a l a g ā z e s un g a r a i ņ u s . 

0 2 atdalās no visiem peroksidiem, HgO, nitrātiem un chlorātiem. Stobriņā 
iebāzts skaliņš ar kvēlojošu oglīti uzliesmo. 

C 0 2 atdalās no daudziem karbonātiem, visiem oksalātiem un daudzām 
organiskām vielām; pēdējās pārogļojas, un sajūtama stipra gruzduma 
smaka. 

N 0 2 atdalās no dažiem nitrātiem un nitrītiem: sarkanbrūni garaiņi ar asu 
smaku. 

8* 
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Reducēšana uz ogles. 

95. §. Sausu analizējamo vielu saberž ar ogles pulveri un divkāršu 
sodas daudzumu. Vienu naža galu no šāda maisījuma ievieto mazā bed
rītē uz cietas bērza vai liepas ogles un karsē, uzpūšot reducējošu liesmu 
(sk. 93) ar pūšamo cauruli. Ja viela ir viegla un no pūsmas aizskrien 
(MgO!) , tad to saslapina un cieši iespiež bedrītē. Reducēšana neizdodas, 
ja vielas ņem par daudz un to visu nevar apklāt ar liesmu. Pūšana jā
turpina bez pārtraukuma 2—3 minūtes. 

Liesmas gāzes un ogle reducē dažu metallu oksīdus par brīvu me-
tallu, kas paliek uz ogles kā smilšveidīgi sārņi vai arī sakūst par graudu. 
Dažu metallu oksidi karstumā izgaist un nosēžas uz ogles raksturīga u z -
s o d r ē j u m a veidā. Dabūto metalla graudu izšķīdina slāpekļskābē vai 
karaļūdenī un slapjā ceļā izzina, kas tas par metallu. 

G r a u d u dod sekojošo metallu savienojumi: 

Ag Spožs, balts metalla grauds. 
Cu Sarkani smilšveidīgi sārņi, reti kad sakūst par graudu. 
Pb Mīksts grauds; spožs, kamēr to apklāj liesma; gaisā atdziestot oksi-

dējas un pārklājas ar blāvu oksidu kārtiņu. Uz ogles d z e l t e n s - u z 
sodrējums. 

Bi Trausls, nespodrs grauds. Uz ogles d z e l t e n s uzsodrējums. 

Sb Trausls, nespodrs grauds. Uz ogles liels b a l t s uzsodrējums. 

Sn Reducējas ļoti grūti. Ieteicams ņemt sodas vietā nātrija oksalātu. 
Dod nespodru, mīkstu graudu un lielu, b a l t u uzsodrējumu. 

D o d t i k a i u z s o d r ē j u m u . 

Zn Nereducējas; dod tikai lielu, b a l t u uzsodrējumu. Karstumā ZnO 
d z e l t e n ā krāsā, atdzisis — b a l t ā . 

Cd Dod tikai brūnu uzsodrējumu. 

As Tikai retumis dod niecīgu uzsodrējumu. Pa karsēšanas laiku attīsta 
stipru ķ i p l o k u smaku. 

Fe-, Co-, Ni- un Mn- savienojumi dod pelēkus vai melnus nekustošus 
sārņus. 

Ca-, Sr-, AI- un Mg- oksidi karstumā s t i p r i s p ī d . 

R e a k c i j a s . Augstā temperatūrā metallu šālis reaģē ar sakusušu 
sodu divkāršās apmaiņas reakcijā: 

P b S 0 4 + N a 2 C 0 3 = P b C 0 3 + N a 2 S 0 4 . 
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Nātrija un kālija šālis sakūst un pa daļai iesūcas oglē. Citu metallu 
karbonāti karstumā sadalās, un ja ogle spēj reducēt radušos oksidu, rodas 
brīvs metalls. 

P b C 0 3 + si l tums - > P b O + C 0 2 ; 
PbO + C ^ P b + CO. 

Ja metalla oksids sublimējas, rodas uzsodrējums. Arī tad, ja subli-
mējas brīvs metalls, rodas oksidu uzsodrējums, jo metalla tvaiki ārpus 
liesmas sadeg gaisa skābekli. 

Anionu reducēšana. Heparreakcija. 

96. §. Ar skābekli bagātas vielas: nitrāti, nitrīti, perchlorāti, chlorāti, 
bromāti, jodāti, chromāti, sulfāti un visi pārskābļi karstumā uz ogles 
reducējas ar šņākoņu, sevišķi tad, ja tos karsē nesamaisītus ar sodu. 
Nitrāti un nitrīti reducējas līdz brīvam slāpeklim, halogēnu skābekļa savie
nojumi par halogenidiem, sulfāti par sulfidiem, chromāti par chromoksidu. 
Svarīgs ir tas apstāklis, ka visi savienojumi, kuru sastāvā ir sērs, pēc re
ducēšanas uz ogles rāda sulfidu reakciju, ko izdara ar sārņiem, kas pa
liek uz ogles. Mazu gabaliņu sārņu (t. s. hepar sulfuris, sēra aknas) uz 
spodra sudraba naudas gabala saberž un saslapina ar ūdeni. Gadījumā, 
ja analizējamā vielā ir sērs, vienalga kādā savienojumā, uz naudas gabala 
paliek melns plankums (heparreakcija). Te tomēr jāņem vērā, ka sērs 
var būt nācis no deggāzes, kas gan visai reti gadās. Bez tam arī jodidi 
līdzīgos apstākļos spēj radīt tumšu plankumu. Turpretī, ja plankums ne
rodas, tad analizē sēra savienojumu nav. 

R e a k c i j a s. 
N a 2 S 0 4 + 2C - > N a 2 S + C 0 2 . 

2Na 2 S + 4 A g - f - 2 H 2 0 + 0 2 ( n o g a i s a ) - * 2 A g 2 S + 4NaOH. 

plankums 

4 N a N 0 3 + 5 C ^ 2 N a 2 C 0 3 + 3 C 0 2 + 2N 2 (sadeg ar šņākoņu). 

2 K 2 C r 2 0 7 + 3C -> 2 K 2 C 0 3 + COo + 2 C r 2 0 3 (reducējas par oksidu). 

KC1C\ + 2 C ^ K C 1 -f- - C 0 2 (sadeg ar šņākoņu un reducējas par chloridu). 

Krāsainas pērles pagatavošana. 

97. §. Metafosfātiem un bora trioksidam piemīt spēja karstumā, šķidrā 
stāvokli, savienoties ar metallu oksidiem: rodas ortofosfāti un metaborāti; 

N a P 0 3 + MnO - > N a M n P 0 4 . 
B 2 0 3 + C o O ^ C o ( B 0 2 ) 2 . 

Šie savienojumi sakausētā veidā ir caurspīdīgi kā stikls. Dažu me
tallu oksidi piešķir stiklainām vielām r a k s t u r ī g u n o k r ā s u , pēc kuras 
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var noteikti spriest, ka analizē ir klāt meklētā metalla savienojumi. Sakau
sējumu izdara degļa liesmā platīna stiepules austiņā, iegūstot skaistu apaļu 
pērlīti. Pērlītes pagatavošanai lieto boraku un nātrija ammonija hidro-
fosfātu. Boraks ir poliborāts: N a 2 B , 0 7 —> 2 N a B 0 2 - ļ- B 2 0 3 . Nātrija am
monija hidrofosfāts karstumā sadalās, pāri paliek nātrija metafosfāts: 

Metalliem, kam karstumā ir stabilas dažādas oksidācijas pakāpes, pēr
lītes var būt ar dažādu nokrāsu, atkarībā no tā, vai pērlīte ir izkarsēta oksi
dējošā vai reducējošā liesmas daļā. 

Pērli gatavo platīna stiepules austiņā. Iepriekš sakausē mazu fosfāta 
vai boraka lodīti un tad tai pievieno niecīgu daudzumiņu analizēs. Ja ana
lizē ir sausa, tad ar saslapinātu pērlīti pieskaras analizēs pulverim tā, ka 
tai pielīp daži pulvera graudiņi. Ja analizē ir šķidrums, tad aukstu pēr
līti iemērc analizē un izkarsē. Šo operāciju atkārto, kamēr pērlīte dabū 
vajadzīgo krāsas spilgtumu. Pārāk stipri krāsotas pērlītes ir grūti novērot. 

Oksidēto pērli gatavo degļa liesmā pie 3, reducēto pie 5 vai 6. Sk. 
10.. zīm. 

N a N H 4 H P 0 4 - > N a P 0 3 - f NH 3 + H 2 0 . 

Ni 

O k s i d ē t a s p ē r l ī t e s : 

brūna 

R e d u c ē t ā s p ē r l ī t e s ; 

pelēka 

zila Co zila 

Cr zaļa 

karsta brūna 
auksta zaļa 

karsta zaļa 
auksta zilgana 

bez krāsas 
vai zilgana 

violeta 

brūngani 
dzeltena 

zaļa 

Fe zaļa 

Cu sarkana, necaurspīdīga 

bez krasas 

karsta brūngani zaļa 
auksti zāles zaļumā 

rubinsarkana, pec ilgas 
karsēšanas caurspīdīga 

V 

Mo bez krasas auksta zāles zaļuma vai 
zilgani zaļa 

W bez krasas auksta zila, bet ja ir klāt 
Fe, tad sarkanbrūna. 

S i l i k ā t i (ne visi!) f o s f ā t a pērlē dod t. s. s k e l e t u : tie pilnīgi 
neizšķīst; paliek pāri labi saredzamas graudiņu kontūras. 
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Mēģinājumi ar tumšas liesmas nokrāsošanu. 

98. §. Pt stiepules notīrīšana un uzglabāšana. Liesmas nokrāsošanai 
lieto to pašu Pt stiepuli, ar ko gatavo krāsainās pērlītes. Tādēļ stiepule 
pēc lietošanas katrreiz rūpīgi notīrāma. Pērlītes atliekas, kas piekusušas 
stiepulei, notīra ar boraka pērlīti. Ja pērlīti karsē liesmas malā tā, ka tai 
viena puse ir karstāka nekā otra, tad pērlīte slīd pa stiepuli uz auksto 
pusi. Pārbīdot pērlīti pa stiepuli no viena gala uz otru vairāk reizes, var 
savākt visas iepriekšējo pērlīšu atliekas stiepules galā un nokratīt. Paliek 
tikai niecīgi boraka atlikumi. Tos izkarsē plēšu liesmā, kamēr pazūd 
dzeltena nātrija krāsa. Pt stiepuli uzglabā atsevišķā stobriņā konc HC1 
skābē, izlaižot caur aizbāžņi stiepules stikla kātiņu. 

L i e s m a s k r ā s o š a n a . Analizējamo vielu vienu pašu vai kopā ar 
konc. HC1 skābi uz Pt stiepules ievada tumšā degļa liesmā. Dažas vielas 
piešķir liesmai raksturīgu nokrāsu. Vislabāk to var novērot tumšā vietā. 
Dienas laikā liesma vismaz jāaizklāj no tiešas dienas gaismas. 

Na S p i l g t a d z e l t e n a liesma, neredzama caur 2 kobaltstikliem, kas 
nātrija gaismu nelaiž cauri. Liesmas apspīdēti kālija dichromāta kri
stāli! šķietas bāli; cilvēka miesa izskatās zilgana kā mironim. Na at
rodas gaisā putekļos un kā niecīgs piemaisījums gandrīz visās vielās; 
bet mazi Na daudzumi ātri izgaro, un Na krāsojums izzūd. Ar savu 
lielo spilgtumu Na gaisma dažkārt aizklāj citu elementu krāsojumus. 

K Violeta liesma. Na liesma to pilnīgi aizsedz. Caur 2 kobaltstikliem, 
kas Na gaismu nelaiž cauri, K liesma redzama s ā r t ā krāsā. 

Liesmas nokrāsa nav saredzama caur 
2 kobaltstikliem. 

Ca Ķieģeļa sarkanumā 
Sr Karmīnsarkana 
Ba Dzeltenzaļa 
H3BO3 Zaļa. 
Sb 
As ļ Zilganbāla, redzama arī caur 2 kobaltstikliem. 
Pb 
Cu Zilganzaļa. 

Ba- un Sr- s u l f ā t u s , kas nešķīst HC1 skābē, ieteicams iepriekš re
ducēt par sulfīdiem, karsējot liesmas reducējošā daļā pie 6 (sk. 10. zīm.), 
saslapināt ar konc. HC1 skābi un tad izmēģināt uz liesmas nokrāsošanu. 

D a b i s k i s i l i k ā t i , piem. laukšpats, nekrāso liesmu, kaut gan sa
tur K un Na. Tos vajaga iepriekš reducēt ar H e t n p e l ' a paņēmienu, kar
sējot ar metalliska magnēzija pulveri. Sk. 103. 



120 Oksidēšana sakausējuma ar sodu un salpetri. 

Uzsodrejums uz porcelana bļodiņas. 

99. §. Analizējamo vielu uz garas as-
besta šķiedras ievada degļa liesmā un karsē. 
O k s i d u uzsodrējumu dabū, ja karsēšanu 
izdara augšējā oksidējošā daļā (12. zīm.) 
un bļodiņu ar ūdeni nostāda 1—1,5 cm virs 
liesmas. M e t a l l u uzsodrejums rodas, ja 
analizi karsē augšējā reducējošā daļā un 
bļodiņu ar ūdeni novieto zemāk, tā ka tās 
dibens skaras pie liesmas iekšējā kona virs-
gala. Bļodiņas dibenam vajaga būt glazē
tam. Degļa liesmu pamazina uz pusi; me
tallu uzsodrējuma dabūšanai samazina gaisa 
caurumus, kamēr liesmas iekšējā kona virs-
gals sāk spīdēt, tomēr ne tā, ka bļodiņas 
dibens varētu pārklāties ar kvēpiem. 

oksidu metallu 
uzsodrejums 

12. zīm. 

O k s i d u u z s o d r e j u m s . 

As Balts uzsodrejums; apgarots ar 
NH 3 , dod ar A g N 0 3 d z e l 
t e n u plankumu ( A g 3 A s 0 3 ) , 
kas pazūd, ja to stipri apgaro 
ar NH 3 . 

Sb B a l t s uzsodrejums; apgarots 
ar NH 3 , dod ar A g N 0 3 m e l 
nu plankumu (Ag), kas nepa
zūd no tālākas apgarošanas ar 
NH 3 . 

M e t a l l u u z s o d r e j u m s . 
As B r ū n s vai m e l n s uzsodre

jums; pazūd, ja to apslapina ar 
NaOCl. 

Sb M e l n s uzsodrejums; nepazūd,, 
ja to apslapina ar NaOCl. 

Bi I e d z e l t e n s o k s i d u uzsodrejums; dod melnu plankumu (Bi) , j a 
to saslapina ar N a 2 S n 0 2 šķīdumu. 

Cd B r ū n s o k s i d u uzsodrejums; dod melnu plankumu (Ag), ja to sa
slapina ar A g N 0 3 , bez ammonjaka. 

Oksidēšana sakausējuma ar sodu un salpetri. 

100. §. To dara nolūkā izzināt, vai analizē ir klāt Cr un Mn savie
nojumi. Cr oksidējas par c h r o m ā t u d z e l t e n ā krāsā, Mn par man* 
ganātu z a ļ ā k r ā s ā . Ja klāt ir abi divi, tad manganāts aizsedz chromātu;. 
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pēdējo grūti saskatīt arī tad, ja analizē ir klāt tādi kationi, kas rada oksidus 
tumšā krāsā. Tādā gadījumā sakausējumu izvelk ar siltu ūdeni, paskā-
bina ar etiķskābi un chromātu nogulsnē ar bārija chloridu. Zaļo manga-
nāta nokrāsu vienmēr var viegli saskatīt. Reakcijas sk. pie Cr un Mn. 

101. §. Apstrādāšana ar sērskābi un nātrija hidroksidu. 

(Priekšmēģinājums uz anioniem.) 

a) Ar a t š ķ a i d ī t u sērskābi attīstās: 

G ā z e s b e z k r ā s a s : 

C 0 2 — no k a r b o n ā t i e m ; bez smakas; saduļķo B a ( O H ) 2 pilienu stikla 
irbuļa galā, ja to tur stobriņā. 

S 0 2 — no s u l f ī t i e m un t i o s u l f ā t i e m ; gāze ar asu smaku, ož pēc 
degoša sēra; arī saduļķo B a ( O H ) 2 pilienu. 

HCN — no c i a n i d i e m ; ož pēc r ū g t ā m m a n d e l ē m ; arī saduļķo 
B a ( O H ) 2 pilienu. Ļ o t i i n d ī g a ! 

H 2 S — no s u l f i d i e m ; ož pēc sapuvušām olām. Svina acetāta papīrīti 
krāso melnu. 
0 2 — no p e r o k s i d i e m , bez smakas. Kvēlojošs skaliņš uzliesmo, ja 

to iebāž stobriņā. 
CH3COOH — karstumā no a c e t ā t i e m ; ož pēc etiķa. 

K r ā s a i n i g a r a i ņ i : 

N 0 2 — no n i t r ī t i e m ; sarkanbrūni garaiņi ar asu smaku. Krāso jod-
kalija stērķeļu papīrīti zilu. 

C l 2 — no h i p o c h l o r ī t i e m ; zaļgandzeltena gāze. Arī krāso jodkalija 
stērķeļu papīrīti zilu. 

b) Ar k o n c e n t r ē t u sērskābi attīstās: 

G ā z e s b e z k r ā s a s : 

HF un S i F 4 — no f l u o r i d i e m un f l u o r s i l i k ā t i e m ; gāze ar dzē
līgu smaku; saduļķo ū d e n s pilienu stikla irbuļa galā un s a ē d s t i k l u : 
stobriņa sienas kļūst blāvas. 

HC1 — no c h l o r i d i e m ; gāze ar asu smaku, gaisā kūp; saduļķo AgNO s 

pilienu stikla irbuļa galā. 
CH3COOH — no a c e t ā t i e m ; ož pēc etiķa. 
S 0 2 — no r o d a n i d i e m . Ja analizē ir klāt reducētāji (C, S, HgCN, 

H g 2 C l 2 un brīvi metalli), tad S 0 2 var celties arī no pieliktās konc. 
sērskābes reducēšanās. 
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CO — no o k s a l a t i e m , t a r t r a t i e m un c i a n i d i e m ; deg- ar zilu 
liesmu. 

0 2 — no c h r o m ā t i e m , p e r m a n g a n ā t i e m un p e r o k s i d i e m . 

K r ā s a i n a s g ā z e s un g a r a i ņ i : 

N 0 2 — no n i t r ā t i e m ; sarkanbrūni garaiņi. 

C r O X l 2 — no c h l o r i d i e m , ja klāt ir arī c h r o m ā t i ; brūni garaiņi. 

B r 2 un HBr — no b r o m ī d i e m ; brūni garaiņi. 
J 2 un HJ — no j o d i d i e m ; violeti garaiņi; krāso stērķeļu papīrīti zilu. 

C 1 0 2 — no c h l o r ā t i e m ; dzeltena gāze. Karstumā dažreiz e k s p l o d ē . 
V i e l a k ļ ū s t m e l n a : organiskas vielas (tartrāti) karstumā ar konc. sēr

skābi pārogļojas. 

Tai pašā reizē ieteicams izmēģināt ar atsevišķām analizējamās vielas 
porcijām uz b o r ā t i e m un a c e t ā t i e m . 

B o r ā t i un H3BO3. Porcelāna tīģelī samaisa vienu naža galu ana
lizējamās vielas ar spirtu, pieliek 5—10 pilienus konc. sērskābes, labi sa
maisa, mazliet uzsilda un tumšā vietā aizdedzina. Spirts deg ar zaļu 
liesmu (216). 

A c e t ā t i . Sausu analizējamo vielu samaisa ar spirtu un konc. sēr
skābi. Ja maisījumu silda, attīstās patīkama etiletiķesteŗa, C H 3 C O O C 2 H 5 , 
smaka. 

Apstrādāšana ar NaOH sārmu. 

(Priekšmēģinājums uz NH 3 un d z e l z s c i a n i d i e m ) . 

Sausu vai šķidru analizējamo vielu vāra ar NaOH sārmu. Ja analizē 
ir klāt a m m o n i j a savienojumi, tad ir sajūtama stipra N H 3 smaka. Sar
kanais lakmusa papīrītis garaiņos kļūst zils; H g N 0 3 papīrītis kļūst m e l n s . 

Ja klāt ir arī k o m p l e k s i d z e l z s c i a n i d i , tad NaOH sārms tos 
sadala: nogulsnē metallu hidroksidus resp. oksidus, bet nātrija dzelzscianidi 
paliek šķīdumā. 

Cu 2 [Fe(CN) 6 ] + 4NaOH = 2CuO -f 2 H 2 0 + Na 4[Fe(CN) 6]. 

(Ar trekniem burtiem nolīdzinājumā ir apzīmēta cieta viela, nogulsnes). 
Filtrē, filtrātu p a s k ā b i n a ar atšķaidītu HC1 skābi un dala uz pusēm. 
Vienai pusei pielej F e C l 3 : tumšzilas nogulsnes — B e r l ī n e s z i l u m s — 
norāda uz f e r r o c i a n i d u klātbūti. Otrai pusei pielej F e S 0 4 ; tumšzilas 
nogulsnes — T u r n b u l a z i l u m s — norāda uz f e r r i cianidu klātbūti. 
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II. Vielas sagatavošana analizei slapja ceļa 
102. §. Ja analizējamā viela ir šķidra, tad tā jau ir gatava analizēšanai 

slapjā ceļā; atliek tikai pārliecināties, vai nav klāt vielas, kas traucē slapjās 
analizēs normālo gaitu (110). Ja analizējamā šķīdumā ir klāt daudz brīvas 
skābes, tad to vajaga atšķaidīt ar ūdeni, vai arī brīvo skābi aizdzīt ar iz-
tvaicēšanu (108). Pārāk atšķaidīti šķīdumi, piem., dabiskie ūdeņi, pirms 
stājas pie izšķīdušo cieto vielu meklēšanas, iepriekš jākoncentrē. 

103 §. Sasmalcināšana. Sausas vielas iepriekš jāsasmalcina, tad jā
šķīdina. Grūti sasmalcināmi ir daži rūpniecības ražojumi: ferrosilicijs, bal
tais ķets u. c. metallurģijas pusfabrikāti, kā arī daži dabas ieži un minerāli. 
T r a u s l a s vielas sadauza un saberž piestiņā. Lielus gabalus ietin rakstā

mā papīrā (lai varētu savākt smalkumus) un sa
dauza ar spēcīgiem vesera sitieniem. Tālāku sa
smalcināšanu izdara ļoti cieta tērauda cilindrā 
(,,dimantmiezerī a), kas iestiprināms tērauda platē 
un noslēdzams ar tērauda piestātu (13. zīm.). Sa
smalcināšanu izdara, sitot ar veseri uz piestalas. 
Galīgo saberšanu izdara porcelāna vai achata 
piestiņā. Grūti šķīstošas vielas jāsasmalcina, līdz 
kamēr pirkstos vairs nevar sajust atsevišķus grau
diņus. Parastās šālis, oksidi un sulfīdi, kas S a m ē r ā 

13. zīm. viegli šķīst ūdenī vai skābēs, nav tik smalki jāsa
berž; pietiek, ja sadauza lielos gabalus, lai pa

ātrinātu šķīšanu. S ī k s t a s vielas — metallus sasmalcina ar vīli. No lie
liem gabaliem ar urbi izgriež skaidas vajadzīgā daudzumā. 

104. §. Šķīdināšana. Vielas šķīdinot, šķīdinātāji lietojami šādā kār
tībā: 1) ūdens, 2) HC1 skābe, atšķaidīta un koncentrēta, 3) HNO s skābe, 
atšķaidīta un koncentrēta, un 4) karaļūdens (1 d. H N O s -ļ- 3 d. HC1). 
Šķīdina sākumā aukstā šķīdinātājā, ja nešķīst, tad pamazām sasilda līdz 
viršanai. Ja ūdenī šķīdinot paliek pāri niecīgs vielas daudzums, tad at
likuma pēc šķīduma noliešanas mēģina izšķīdināt mazā daudzumā skābes: 
ja šķīst, abus šķīdumus savieno. 

Ja analizi šķīdina H N 0 3 skābē vai karaļūdenī, tad jāņem vērā, ka no 
s u l f i d i e m paliek pāri s ē r s , kas izšķīst tikai pēc ilgas vārīšanas. Bet 
nav vajadzīgs to izšķīdināt; pietiek, ja pārliecinās, ka tas ir sērs (deg ar 
zilganu liesmu, degoša sēra smaka un viegli šķīst sērogleklī). 

Vielas, kas nešķīst nevienā šķīdinātājā, jāsadala un jāpārvērš šķīstošā 
veidā. Vērtīgus aizrādījumus te var dot priekšmēģinājumi. 
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105. §. Nešķīstošu savienojumu sadalīšana. 

Viela un ka to atrod Sadalīšanas paņēmieni. 

1. Silikāti un S i 0 2 . 
S i 0 2 atrod: 
1) Vielu karsē ar C a F 2 - f- konc. 

H 2 SO .ļ platīna vai svina t iģelī : 
atdalās S i F 4 , kas saduļķo ūdens 
pilienu stikla irbuļa galā (186). 

2. Sulfāti: BaSO„ SrSO„ 
PbSO, un CaSO t . S ē r u atrod 
ar h e p a r r e a k c i j u ; N a 2 C 0 3 

novārījumā atrod SO/' ionu. Pb 
atrod ar reducēšanu uz ogles. Ba, 
Sr un Ca atrod ar liesmas reak
ciju. Mazu vielas daudzumiņu uz 
platīna stiepules reducē degļa lies
mā, saslapina ar konc. HCI un 
izmēģina uz liesmas nokrāsoša
nu (98). 

3. Fluoridi un fluorsilikāti. 
Fluorionu atrod, analizējamo vielu 
karsējot ar konc. H 2 Š 0 4 skābi 
un S i 0 2 : atdalās S iF , , kas saduļ
ķo ūdens pilienu stikla irbuļa ga
lā (186). 

4. Sudraba halcge^idi: AgCI, 
AgBr un AgJ. 

S u d r a b u atrod, reducējot uz 
ogles. 

Halogēnus atrod: analizējamo 
vielu samaisa ar Zn putekļiem, 
aplej ar atšķ. FFSO.ļ skābi un uz
vāra; pēc dažām minūtēm filtrē 
un filtrātā meklē HC1, HBr un 
H J . 

5. Dabiski minerāli un stipri iz
karsēti oksidi A 1 2 0 3 un C r 2 0 3 . 

Aluminiju atrod ar T e n ā r a ' 
reakciju, chromu, sakausējot ar 
N a 2 C 0 3 - L K N 0 3 un pērles reak
ciju. 

6. S n 0 2 . 
Alvu atrod reducējot uz ogles. 

Metalla graudu izšķīdina karstā 
puskoncentrētā HC1 skābē. 

Sakausē labi sasmalcinātu analizi ar 4—6 reiz 
lielāku daudzumu N a K C 0 3 ( N a 2 C 0 3 + K 2 C 0 3 ) pla
tīna tiģelī, kamēr masa kļūst mierīga. Kausē
jumu vāra ūdeni, pieliekot HC1 līdz skābai reak
cijai, un beidzot iztvaicē sausu, aplej ar 2—3 
ccm konc. HC1 skābes un atkal iztvaicē sausu. 
T o atkārto 3 reizes, lai S i 0 2 , kas sākumā šķist, 
pārietu nešķīstošā veidā. Beidzot sauso atliku
mu izvelk ar konc. HC1 skābi, atšķaida ar ūdeni 
un filtrē. Pāri paliek S i 0 2 ) kas nešķīst. Fil
trātā atrodas kationi. Sk. ari 221. 

a) Vāra ar konc. N a 2 C O a šķīdumu (apm. i 
g vielas uz 100 c m 3 ) , pastāvīgi saskalojot. 1 5 -
20 minūtes un karstu filtrē. Ja analizē ir BaSO d , 
tad šo operāciju izdara divreiz, katrreiz ņemot 
jaunu N a 2 C 0 3 šķīdumu (sk. 75) . Beidzot filtrē 
un nogulsnes izmazgā, kamēr notekošā filtrā
tā vairs nav SO/' iona. Tad nogulsnes izšķīdina 
atšķ. HC1 skābē. 

b) Sakausē ar 4—6 reiz lielāku daudzumu 
N a K C 0 3 platīna tiģelī, kausējumu izvelk ar 
karstu ūdeni un filtrē. Filtrātā ir anioni. Nogul
snes mazgā ar siltu ūdeni, kamēr notekošā fil
trātā vairs nav SO/' iona, tad izšķīdina atšķ. 
HC1 skābē. ) 

Karsē ar konc. H 2 S 0 4 skābi, kamēr izgaist 
viss fluors kā HF un SiF.j, platīna vai svina 
bļodiņā. Ja rodas nešķīstoši sulfāti, tos sadala, 
kā augstāk aizrādīts. 

a) Vāra 5—10 min. ar 2-norm. KOH sār
mu - ļ - 25o/o-īgu N a 2 S 2 0 3 šķīdumu līdzīgos til
pumos, piesātina ar H 2 S gāzi, pieliek NH 4C1 
un tad filtrē. Nogulsnes izšķīdina verdošā atšķ. 
H N 0 3 skābē un izmeklē uz kationiem. Filtrātu 
paskābina, un ja izkrīt nogulsnes, tad tās iz
meklē uz II B grupas kationiem. 

b) Sakausē ar N a K C 0 3 p o r c e l ā n a tiģelī, 
kausējumu izvelk ar karstu ūdeni. Filtrātu iz
meklē uz anioniem. Nogulsnes (ja sudrabs vien, 
tad metallisks grauds) izšķīdina karstā H N O s 

skābē un izmeklē uz kationiem. 

Sakausē ar 3—4 daļām N a K C 0 3 vai 6 daļām 
K 2 S 2 0 7 ; kausējumu izšķīdina atšķ. HC1 skābē 
un izmeklē parastā kārtā uz anioniem un katio
niem. 

Sakausē slēgtā porcelāna tiģelī uz mazas lies
mas ar N a 2 C 0 3 - f - S, kamēr izdeg viss liekais 
sērs, kas atdalās garaiņu veidā gar tiģeļa vāciņa 
malu. Kausējumu, Na 2 SnS 3 , izšķīdina ūdeni un 
izmeklē kā II B grupas šķīdumu sērammonijā. 



Metallu un to sakausējumu šķīdināšana. 125 

Reducēšana ar Hempel'a paņēmienu. 

106. §. Sausu sasmalcinātu analizējamo vielu samaisa ar a l u m i n i j a 
vai m a g n ē z i j a pulveri, maisījumu izbārsta plānā kārtā uz filtrpapīra 
gabaliņa vienas puses. Otru, brīvo pusi uzloka un pārklāj ar pulveri ap
bērtai pusei, tad abaj puses kopā sarullē. Papīra rullīti aptin ar mīkstu 
tievu dzelzs stiepuli, vērojot, ka tinumi iznāk tuvu viens pie otra. Beigās 
atstāj 5—10 cm garu stiepules galu brīvu. Turot aiz stiepules gala, papīra 
rullīti aizdedzina pie g a i š a s degļa liesmas. Tūliņ sākas reakcija, kas 
norit dažās sekundēs. Aluminijs resp. magnēzijs reducē smagos metallus, 
arī S iO s un B 2 0 3 par brīvu Si un B ^ vieglie metalli nereducējas. Sulfāti 
pārvēršas par sulfidiem, fosfāti par fosfidiem. Tiklīdz ka iesākas reakcija, 
spirāli iegremdē degļa stobrā, lai nenotiktu oksidēšanās, un ļauj tur at
dzist gāzes atmosfērā. Atdzisušo spirāli attaisa un vielu šķīdina HC1 skābē. 
Sulfidi attīsta H 2 S , fosfidi P H 3 ar ķiploku smaku. Reducētie Si un B, 
kā arī ogle no īiltrpapīra nešķīst. Šis paņēmiens ieteicams tad, kad no da
biskiem silikātiem jāatbrīvo K un Na un kad sakausēšana ar NaKCO- nav 
pieļaujama. 

Metallu un to sakausējumu šķīdināšana. 

107. §. Parastais metallu šķīdinātājs ir konc. H N 0 3 skābe (īp. sv. 1,2) 
ar ūdeni uz pusēm. Bet ja šķīdina Sb un Sn un to sakausējumus, tad pa
liek pāri balta nešķīstoša masa ( S b 2 0 5 un S n 0 2 ) . Tādā gadījumā to 
vāra ar H N O s skābi, kamēr vairs neattīstās brūni garaiņi, iztvaicē sausu un 
atlikumu karsē vēl dažas minūtes pie 120°. Pēc tam saslapina sauso 
vielu ar konc. H N 0 3 skābi, atšķaida ar ūdeni un filtrē. Filtrātā atrodas 
visi metalli, kas šķīst H N O s skābē; nogulsnēs S n 0 2 un S b 2 0 5 . Balto at
likumu izmazgā un sakausē ar N a 2 C O s -|- S s l ē g t ā porcelāna tiģelī uz 
mazas liesmas un izšķīdina ūdenī. 

Beigās var palikt pāri Si, S i 0 2 un metalli, kas nešķīst un neoksidējas 
H N 0 3 skābē (Au, Pt u. c ) . 

No negatīvām sastāvdaļām metallu sakausējumos var būt Si, S, C 
un P. Ogleklis oksidējas un aiziet kā C 0 2 , sērs un fosfors slāpekļskābē 
oksidējas par H 2 S 0 4 un H 3 P O t , Si par S i 0 2 , kas paliek pāri. 

R e a k c i j a s . 

2 S b 2 0 5 + 15S ->2Sb 2 S 5 + 5 S 0 2 . 
S n 0 2 + 3 S - > S n S 2 + S 0 2 . 
2Na 2 C0 3 + 3S - * 2Na,S + S 0 2 + 2C0 2 . 
Sb 2 S 5 + 3Na 2 S->2Na 3 SbS 4 ; SnS 2 + Na 2S ->Na 2 SnS 3 . 
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Dažu metallu sakausējumi ar siliciju, ja pēdējā saturs ir liels, nešķīst 
ne skābēs, ne karaļūdenī. Tādi ir dzelzs un vara silicidi. Lai pierādītu 
tanīs Si, tos sakausē ar NaOH vai KOH, beigās pieliekot arī N a 2 0 2 , lai la
bāk oksidētos metalls. Si izspiež H no NaOH un veido silikātu, metalls 
oksidējas par oksidu. Sakausēšanu izdara sudraba vai dzelzs tiģelī. 

Si + 4NaOH -> Na 4 Si0 4 + 2H 2 ; 
2Fe + 3 N a 2 0 2 - > F e 2 0 3 -f 3Na 2 0. 

Sakausējumu apstrādā ar atšķ. HC1 -f- H 2 S 0 4 un iztvaicē, līdz kamēr 
sāk parādīties balti H 2 S 0 4 garaiņi, tad izvelk ar ūdeni un beidzot ar konc. 
HC1. Neizšķīdušajā atlikumā meklē S i 0 2 . 

108. §. Skābes iztvaicešana. Ja analizē izšķīdināta koncentrētā skābē 
vai karaļūdenī, brīvā skābe atkal jāiztvaicē, jo pārāk skābos šķīdumos pa
rastās analītiskās reakcijas neizdodas; tādēļ, analizi šķīdinot, vajaga ņemt 
pēc iespējas mazus skābes daudzumus. 

14. zīm. 15. zīm. 

Skābus šķīdumus iztvaicējot, jāņem vērā, ka no a t š ķ a i d ī t i e m šķī
dumiem sākumā iztvaicējas gandrīz tīrs ūdens. Skābe lielākā daudzumā 
sāk iztvaicēties tikai tad, kad tās koncentrācija pieaugusi līdz noteiktai ro
bežai: HC1 līdz 20o/o (188), HNO ?, līdz 68o/0 (169). H 2 S O , sāk iztvaicēties, 
kad viss ūdens jau aizgājis un šķidrums sāk kūpēt. HC1 un H N 0 3 skābes 
parasti iztvaicē lēzenās porcelāna bļodiņās vai kristallizācijas traukos uz 
ūdens vannas vai ,uz liesmas virs asbesta sietiņa. Karsējot uz liesmas, jā
raugās, lai šķīdums nesāk virt un neizšļakstās. Iztvaicēšanu turpina līdz 
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sausam atlikumam. H 2 S 0 4 iztvaicēšanu izdara mazā porcelāna bļodiņā uz 
sietiņa ar liesmu, līdz kamēr vairs nekūp. Sauso atlikumu nedrīkst stipri 
karsēt; no sulfātu un nitrātu sadalīšanās var rasties oksidi, kas pēc tam grūti 
izšķīdināmi. 

Sauso atlikumu pēc skābes iztvaicēšanas izšķīdina ūdenī, pieliekot, 
ja vajadzīgs, dažus pilienus skābes. 

Ja jāiztvaicē lieli šķidruma daudzumi, kas velkas ļoti ilgi, tad pa tvai
cēšanas laiku analizē iekļūst putekļi no gaisa. Lai tas nenotiktu, iztvai
cēšanu izdara zem i z t v a i c ē j a m ā s p i l t u v e s (14. zīm.). Piltuves vietā 
var lieto i arī slēgtu konisku kolbu, kam caur aizbāžņi izlaista līka, galā 
sašaurināta caurule (15. zīm.). Šādu kolbu var diezgan stipri karsēt; tvaiks 
mierīgi plūst pa caurulīti, bet šķidrums nevārās. Stipras skābes tomēr 
saēd kā korķa, tā gumijas aizbāžņi. Nav grūti pagatavot kolbu ar pieslī
pētu stikla aizbāžņi, kas nobeidzas ar līku sašaurinātu cauruli. Kolbu pie
pilda ar iztvaicējamo šķidrumu ne vairāk kā 1/4; ja šķidruma daudz, to 
pielej atkal, kad pirmā porcija jau iztvaicēta. Beigās, kad šķidrums vairs 
tikai apklāj kolbas dibenu, atlikumu pārlej mazā bļodiņā un iztvaicēšanu 
nobeidz vaļējā traukā. 

109. §. Izkūpināšana ar konc. H 2 S 0 4 . Sadalot f l u o r i d u s , c i a n i -
d u s , t a r t r ā t u s , o k s a l ā t u s un vispāri organiskas vielas ar konc. 
H 2 S 0 4 , iesācēji ņem pārāk daudz H 2 S 0 4 . Pietiek, ja sausu analizējamo 
vielu tikai s a s l a p i n a ar konc. H 2 S 0 4 . Izkūpināšanu izdara mazā porce
lāna bļodiņā vai tīģeli uz asbesta sietiņa lēnā gaitā. Kad vairs nekūp, tad 
ar degļa liesmu aizdzen sērskābi, kas kondensējusies uz trauka malām. Ja 
izkūpināmi f l u o r i d i , tad jālieto p l a t ī n a vai s v i n a trauks, jo por
celānu HF saēd. 

Vielas, kas traucē slapjās analizēs normālo gaitu. 

110. §. Fluora savienojumi. No fluora savienojumiem skābā šķīdumā 
rodas HF, kas saēd stiklu. Stikla sastāvdaļas Na, K, Ca un S i 0 2 u. c. 
piejaucas analizei. Tādēļ fluora savienojumi jāsadala jau pirms slapjās ana
lizēs sākuma, karsējot ar konc. H 2 S 0 4 skābi: atdalās HF. Ja sadalīšanu 
izdara porcelāna vai svina tiģelī, tad jāņem vērā, ka arī no šiem traukiem iz-
šķīdīs neliels daudzums vielas un piejauksies analizei. Ja fluoridi paliktu 
neatdalīti, IV grupas kationi izkristu III grupā. 

2) F o s f o r s k ā b e un f o s f ā t i . Traucē III grupā, jo bāziskā vidē 
P 0 4 " ' nogulsnē IV grupas kationus un Mg, kas izkrīt III grupā. Atdalī
šanu izdara no II grupas filtrāta ar paņēmieniem, kas apcerēti III grupas 
gaitā. 
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3) V ī n s k ā b e un t a r t r ā t i , s k ā b e ņ s k ā b e un o k s a l ā t i . Ra
da kompleksus savienojumus ar daudziem smagajiem metalliem, bet galvenā 
kārtā ai trīsvērtīgiem kationiem AI*", Gr' un Fe"**, šie kompleksi viegli 
šķīst ūdenī, NH 4 OH tos nesadala, ( N H 4 ) 2 S sadala tikai Fe kompleksus. Šo 
vielu klātbūtē AI un Cr nenogulsnējas III grupā. Bez tam Ca, Sr un Ba 
tartrālu un oksalātu klātbūtē izkrīt III grupā. 

Tartrātus un oksalātus sadala, analizi vai II grupas filtrātu iztvaicējot 
sausu un izkarsējot līdz sarkanai kvēlei; tad tie pārvēršas par karbonātiem. 
Sadalīšanu var izdarīt arī, karsējot analizi ar konc. H 2 S 0 4 skābi. Tad var 
rasties nešķīstoši Ba, Sr un Ca sulfāti, bet tartrāti un oksalāti oksidējas 
par C 0 2 un pa daļai arī pārogļojas. 

4) C i a n i d i v i e n k ā r š i un k o m p l e k s i . Daži vienkāršie cianidi, 
kā AgCN, grūti šķīst; daži kompleksie turpretī šķīst viegli, pie kam me-
talls ir aniona sastāvā un nedod parastās nogulsnēšanas reakcijas. Citi 
kompleksie cianidi grūti šķīst. 

Cianidus sadala, vielu karsējot ar sērskābi. Atšķaidīta sērskābe no 
dažiem vienkāršiem un kompleksiem cianidiem izspiež HCN. Koncentrēta 
sērskābe saskalda CN grupu par CO un ammonija sāli (151, 152, 155). 

III. Analizē slapja ceļa 
Vispārīgie aizrādījumi. 

111. §. Nogulsnēšana. Pirms stājas pie kādas grupas nogulsnēšanas, 
jāpārliecinās, ka šī grupa analizē tiešām ir klāt, izņemot tos gadījumus, 
kad no priekšmēģinājumiem tas jau noteikti zināms. Mazu analizēs dau
dzumu (0,5 cm 3 vai tikai dažus pilienus) sajauc ar reaģentu: ja rodas 
nogulsnes, atdalīšanu izdara ar visu šķīdumu, kas paredzēts apstrādāšanai; 
ja nogulšņu nav, tad tūliņ stājas pie nākamās grupas meklēšanas tādā pašā 
ceļā. Tā var izvairīties no lieku, nevajadzīgu reaģentu ievešanas analizē. 

Nogulsnējot kādu grupu vai atsevišķu sastāvdaļu, reaģentu pielej pa
mazām, 2—3 pilienus uzreiz, līdz kamēr nogulsnēšana ir pilnīga. Katrreiz 
pēc reaģenta pielikšanas analizi labi saskalo un uz liesmas uzsilda, ja no
gulsnēšana nav izdarāma aukstumā. Nogulsnēšana ir pilnīga, ja reaģents 
ar analizēs šķīdumu vairs duļķes nerada. 

Reaģenta pārākuma pielikšana pēc dinamiskā līdzsvara principa (63) 
sekmē pilnīgāku nogulsnēšanos. Bet ne katrreiz tas tā ir; dažreiz liels 
reaģenta pārākums kļūst kaitīgs; tas notiek tad, kad reaģents ar nogulsnēm 
veido labi šķīstošus kompleksus, piem., kad nogulsnē P b " , Hg*', Bi ' " , 
ar KJ (265, 268) . 
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16. z īm . 

112. §. īpatnēja ir nogulsnēšana ar H 2 S . Ja sevišķi apstākļi (As!) to 
neprasa, tad nogulsnēšana izdarāma ar H 2S-ūdeni. To pielej karstai ana-
lizei mazām porcijām (1—2 cm 3 ) , līdz kamēr pēc saskalošanas jūtama stipra 

H 2 S smaka. Ja lieto H 2 S gāzi, tad analizēs piesātināšana 
izdarāma koniskā kolbiņā ar aizbāžņi, caur kuru izlaista 
H 2 S pievada caurule (16. zīm.). Sākumā paceļ aizbāžņi, 
lai H 2 S izspiež gaisu no kolbiņas, tad blīvi nostiprina 
aizbāžņi un kolbiņu krata, līdz kamēr analizē zem spie
diena piesātinās ar H 2 S gāzi. Tādā pašā kārtā var paga
tavot arī H 2S-ūdeni, ja laboratorijā šim nolūkam nav spe
ciāla aparāta. 

113. §. Reducēšana analizēs gaitā. Ja analizē ir klāt 
oksidētāji (MnO/, C r 2 0 7 " , C10 3 ' , NCV u. c ) , tad H 2 S 
tos reducē, atskaldot savus H atomus. No H 2 S oksidēša
nās tad analizē rodas daudz sēra, kas pa daļai ir šķīdumā 
kolloidā stāvoklī, paļ daļai cietā veidā nogulsnēs, kopā ar 
sulfidiem. Ja sēra ir daudz un sulfīdu maz, tad nogulšņu 
tālāka apstrādāšana ir stipri apgrūtināta. Ieteicams tādā 
gadījumā izdarīt reducēšanu ar metanolu (metilalko-

holu, C H 3 O H , p i r m s siulfidu nogulsnēšanas. Metanols skābā vidē 
iznīcina MnOj/, C r 2 0 7 " , 0 0 3 ' un N 0 2 ' ionus (ar N O ž ' tas gan rada 
esteri; sk. 168), pie kam pats oksidējas sākumā par skudrskābes aldehidu, 
HCHO, tālāk par skudrskābi, HCOOH, un beidzot par C 0 2 . 

CH 3 OH + O - > HCHO -ļ- H 2 0 ; 
HCHO + O - + H C O O H ; 
HCOOH + O - > C 0 2 + H 2 0 . 

Metanola pārākumu pēc tam aizdzen ar iztvaicēšanu. 

114. §. Filtrēšana. Analitikā lieto tikai gludos filtrus. Filtra lielums 
jāpieskaņo n o g u l š ņ u daudzumam, ne filtrējamā šķidruma tilpumam. Filtra 
malai vajaga atrasties vismaz 5 mm zem piltuves malas un labi piegulēt 
piltuvei, lai starp filtru un piltuvi nesūktos gaiss. Ja filtrs labi pieguļ pil
tuvei, tad piltuves kātiņš pa filtrēšanas laiku vienmēr ir pilns ar šķidrumu, 
un šis šķidrums ar savu svaru sūc un veicina filtrēšanos. Tādēļ ir izde
vīgi lietot piltuves ar garu kātiņu. Bet ja filtrs labi nepieguļ piltuvei un 
laiž garām gaisu, tad garais kātiņš nepalīdz. Karsti šķidrumi filtrējas ātrāk 
nekā auksti. Šķidrumu ar nogulsnēm lej uz filtra gar stikla irbuli tādā 
daudzumā, lai filtrs nekad nebūtu gluži pilns. Pavisam aplam ir liet piltuvē 
tikdaudz vielas, ka tā apsedz filtra malu. 

115. §. Nogulšņu izmazgāšana uz filtra. Kad filtrēšana pabeigta un 
viss filtrāts jau notecējis, nogulsnēm uz filtra uzšļāc siltu destillētu ūdeni 
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no mazgājamās kolbas, laižot strūklu tā, lai nogulsnes atlobītos no filtra 
malām un ieskalotos filtra dibenā. Kad pirmā ūdens porcija notecējusi, 
uzlej otru u. t. t. Pirmo ūdens uzlējumu, kas pa pusei sastāv no anali
zēs filtrāta, pievieno analizei, pārējos laiž baterijas glāzē un met projām. 
Izmazgājot nogulsnes uz filtra, jāņem vērā, ka sevišķi daži sulfidi un hidr-
oksidi un arī dažas citas vielas, kad no tām izskalojas visas ionizētās vielas, 
tiecas pāriet k o 11 o i d ā stāvoklī un sāk iet cauri filtram. To var no
vērst, pieliekot mazgājamam ūdenim kādu sāli, vislabāk N H 4 N 0 3 , kas ne
traucē analizēs turpmāko gaitu (89). 

Kristalliskas nogulsnes filtrējas un mazgājas ātri, gļotainie geli lēni,, 
dažreiz stundām ilgi. Izmazgāšanu var paātrināt, lietojot karstu mazgā
jamo ūdeni un piltuvi ar garu kātu (114). Izmazgāšana ir pabeigta, ja no-
tekošā ūdenī analitiski vairs nav atrodama izmazgājamā viela. Te jāņem 
vērā, ka izmazgājamā viela mēdz iesūkties filtra augšējā maliņā, ko ūdens 
parasti neapklāj: to var izmazgāt, pilinot ūdeni no pipetes uz filtra malas. 
Tāda pilnīga nogulšņu izmazgāšana vajadzīga kvantitatīvā analizē; kva
litatīvā analizē pietiek, ja nogulsnes 2—3 reiz aplej ar ūdeni un ļauj tam 
notecēt. 

116. §. Nogulšņu noņemšana no filtra. Nogulsnes nevar ilgāku laiku 
atstāt uz filtra: tās sažūst un maina savas īpašības; sulfidi dažreiz oksidējas.. 
Tālākai pārstrādāšanai tās parasti pārvieto bļodiņā. Nogulšņu noņemšanu 
no filtra var izdarīt dažādi: nobraucīt ar lāpstiņu, noskalot ar ūdens strūklu, 
novilkt ar bļodiņas dibenu. Ja nogulšņu nav pārāk daudz, tad tās visas 
apstrādājamas tālāk: tad vieglāka ir to analizēs sastāvdaļu atrašana, kas 
analizē ir klāt mazā daudzumā. Noskalojot ar ūdeni, atvērtu filtru izklāj 
uz plaukstas, ko tur slīpi pie bļodiņas malas, otrā rokā saņem mazgājamo 
kolbu un ar spēcīgu strūklu mēģina atlobīt nogulsnes no filtra un ieskalot 
bļodiņā. Kopā ar nogulsnēm bļodiņā satek arī daudz ūdens, kas atšķaida 
šķīdināšanai pielejamo skābi, kādēļ skābes jāņem vairāk, nekā būtu bijis 
vajadzīgs, ja šā ūdens nebūtu. No liekā ūdens var izsargāties, ja no
gulsnes novelk no filtra ar bļodiņas dibenu. Atvērtu filtru ar nogulsnēm 
uz apakšu ieliek s a u s ā lēzenā bļodiņā un viegli piespiež pie dibena, lai 
nogulsnes pielīp, tad lēni atdala filtru no nogulsnēm, sākot no vienas 
malas. Ja kādā vietā nogulsnes vēl nav pilnīgi atdalījušās no filtra, tad 
to vēlreiz piespiež bļodiņas dibenam citā vietā, kur nogulšņu vēl nav. 
J a nogulšņu ir maz un filtrs liels, tad tās ievelkas filtra porās un nav ne 
noskalojamas, ne novelkamas; tādā gadījumā nogulsnes šķīdināmas uz 
filtra vai kopā ar to ievietojamas skābē (117). 

117. §. Nogulšņu šķīdināšana. Bļodiņā nogulsnes aplej ar vajadzīgo 
šķīdinātāja daudzumu un izšķīdina pēc priekšraksta. Iesācēji dara kļūdu, 
ņemot pārāk daudz šķīdinātāja. Parastās atšķaidītās skābes ir 2-normālas; 
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a p m a i ņ a s reakcijā 10 cm 3 no tām teorētiski var izšķīdināt 0,02 gram-
ekvivalentus. Ja šķīdina sulfidus atšķ. H N 0 3 , tad o k s i d ē š a n a s reak
cijā 10 cm 3 spēj izšķīdināt 0,03 gramekvivalentus resp. 1,4 g CuS, 3,5 g 
PbS, 2,5 g B i 2 S 3 un 2,1 g CdS. Tik lielus vielu daudzumus kvalitatīvā 
analizē parasti neapstrādā, un 5 cm 3 atšķ. skābes ir pietiekošs daudzums. 
Šķīdinot sulfidus HNO s vai karaļūdenī, jāņem vērā, ka tad paliek pāri 
b r ī v s s ē r s , kas no ieslēgtiem piemaisījumiem ir pelēkā krāsā. Tīra 
atšķ. H N 0 3 sākumā nedarbojas kā oksidētājs (autokatalize, 173) ; bet 
reakcija sākas tūliņ, ja skābē ievada drusku NaNO ž . 

Nogulsnes, kas viegli šķīst, var šķīdināt arī piltuvē uz filtra. Mazu 
šķīdinātāja daudzumu sasilda un ar pipeti pilina uz filtra malām; notekošo 
filtrātu uztver stobriņā, atkal uzsilda un atkal pilina uz filtra malām, līdz 
kamēr nogulsnes pilnīgi izšķīdušas. Uz filtra nogulsnes šķīdināmas arī 
tad, ja to ir tik maz, ka nav iespējams tās no filtra noņemt. Bet ja no
gulsnes šķīst tikai koncentrētā skābē vai karaļūdenī, kas saēd filtru, un to 
ir tik maz, ka no filtra nevar noņemt, tad izplēš to filtra daļu, uz kuras 
atrodas nogulsnes, un tās šķīdina kolbiņā vai bļodiņā kopā ar filtru. Pēc 
izšķīdināšanas atšķaida ar ūdeni un nofiltrē filtra plūksnas. 

118. §. Vienas skābes apmaiņa pret otru. Analizēs gaitā dažreiz 
rodas vajadzība atsvabināties no kādas gaistošas skābes klātbūtes; tā fos
forskābes atdalīšanas gaitā ar bismuta oksinitrātu nepieciešams atsvabināties 
no Cl' iona. To panāk, analizi vairākkārt iztvaicējot ar konc. H N 0 3 . Iz-
tvaicēšanu parasti izdara lēzenā bļodiņā. Bet ja analizē ir klāt trīsvērtīgie 
kationi AP", Cr" ' un F e " \ ar ko Cl' ions veido kompleksus, tad Cl' 
iona aizdzīšana lēzenā traukā labi neizdodas. Daudz ātrāk var to panākt, 
ja iztvaicēšanu izdara mazā koniskā kolbiņā uz asbesta sietiņa, nore
gulējot liesmu tā, ka kolbiņā tikko kūp. Tad H N 0 3 garaiņi sabiezē un 
notek atpakaļ gar kolbiņas sienām, bet HC1 resp. Cl 2 izgaro. Ievadot 
irbuli ar A g N 0 3 pilienu kolbiņas kaklā, var konstatēt, kad Cl' iona aiz
dzīšana nobeigta. 

IV. Kationu analizē 
119. §. Kationus iedala 5 analītiskās grupās. 

I g r u p a : Ag', P b " , Hg* (vienvērtīgs). Šo triju kationu chloridi nešķīst 
ūdenī un atšķaidītās skābēs. Tikai PbCl 2 mazā mērā šķīst aukstā ūdenī 
(ap ļo/o) un mazliet vairāk karstā ūdenī (ap 5o/o). Tādēļ P b " : ons pa 
daļai pāriet arī II grupā. 

II g r u p a : H g " (divvērtīgs!), P b " (atliekas no I grupas), Bi***, C u " , 
C d " , Sn*\ S n * S b " \ S b " " \ A s " \ A s ( A s 0 4 ) . S k ā b o s šķīdumos 
šos kationus nogulsnē s ē r ū d e ņ r a d i s kā sulfidus. 

9* 
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III g r u p a ; 4 1 " , C r ' \ Fe*\ F e " \ C o \ N i " , M n " , Z n " . B ā z i s k o s 
šķīdumos šos kationus nogulsnē ammonija sulfids, pirmos divus kā h i d r -
o k s i d u s , jo to sulfidi ūdenī h i d r o l i z ē j a s , pārējos kā s u l f ī d u s . 

IV g r u p a : Ba*\ Sr'\ Ca". Bāziskos šķīdumos chlorammonija klāt-
būtē šos kationus nogulsnē o g ļ s k ā b a i s a i m m o n i j s kā k a r b o 
n ā t u s . 

V g r u p a : Mg" , K\ Na', NH^'. iepriekšējo grupu reaģenti šos kat
ionus nenogulsnē. 

I grupa. 

120. §. Grupas reaģents: c h l o r ū d e ņ r a ž a jeb s ā l s k ā b e (Cl'ions) 
I grupu nogulsnē s k ā b ā vidē. Ja analizē nav skāba, to paskābina 
ar dažiem pilieniem atšķ. H N 0 3 skābes. A u k s t a i analizei pa pilienam 
pieliek atšķaidītu HC1 skābi. Ja rodas nogulsnes, tad HC1 pielikšanu tur
pina, analizi labi saskalo un ļauj nogulsnēm nostāties dibenā. Dzidrajā 
šķīdumā virs nogulsnēm ielaiž vēl dažus pilienus H Q . Ja nogulsnes vairs 
nerodas, analizi labi saskalo un a u k s t u filtrē. Nogulsnes uz filtra 3 reiz 
aplej ar aukstu ūdeni un izmazgā. Pirmo mazgājamo ūdeni pievieno nitrā
tam. Filtrātu pārbauda, vai 1 grupa ir pilnīgi nogulsnēta, pieliekot tam 
vēl dažus pilienus HC1 skābes, tad stobriņu noslēdz ar aizbāžņi, apzīmē 
ar uzrakstu „1 grupas filtrāts" un uzglabā. 

Nogulsnes apstrādā pēc tabulas I. 

Traucējumi un sarežģījumi I grupā. 

1. Ja analizē ir daudz Bi vai Sb, tad no atšķaidītas HC1 skābes, kas 
satur daudz ūdens, izceļas h i d r o l i z e : izkrīt b a l t a s nogulsnes BiOCl 
un SbOCl. Tādas pašas nogulsnes vēl lielākā daudzumā rodas, ja ana
lizei pielej ūdeni. Konc. HC1 skābē nogulsnes izšķīst. 

2, Ja analizei ir stipri sārmaina reakcija, tad no paskābināšanas var 
izkrist: 

a) B a l t a s nogulsnes Al(OH) 3 , Zn(OH) 2 , P b ( O H ) 2 , Sn(OH) 2 no 
a l u m i n ā t i e m , c i n k ā t i e m , p l u m b ī t i e m , s t a n n ī t i e m ; H N 0 3 vai 
HC1 pārākumā nogulsnes atkal izšķīst. 

B a l t a s nogulsnes Sn(OH) 4 , Sb(OH) 3 , H S b 0 3 un A s 2 0 3 no s t a n -
n ā t i e m , a n t i m o n ī t i e m un a n t i m o n ā t i e m un a r s e n ī t i e m . No
gulsnes neizšķīst H N 0 3 pārākumā, bet izšķīst HC1 skābē. Šķīdumu pie
vieno I grupas filtrātam. 

B a l t a s nogulsnes S i 0 2 - f - H 2 0 no ūdenī šķīstošiem alkaliju s i l i k ā 
t i e m . S no p o l i s u l f ī d i e m , tad atdalās arī H 2 S ; no tiosulfātiem, tad 
atdalās arī S O ž . Nogulsnes skābēs nešķīst. Tās atstāj neievērotas. 
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I tabula. 

Baltās nogulsnes AgCI, PbCl 2 un HgCl ieskalo stobriņā, vāra ūdenī 
dažas minūtes: PbCl 2 izšķīst; AgCI un HgCl nešķīst. K a r s t u filtrē. 
Nogulsnes izmazgā ar karstu ūdeni. 

Filtrats 

PbCl 2 šķīdumā. T o sa
dala atsevišķās daļās un 
izdara pārliecināšanās re
akcijas : 

1. K 2 C r 0 4 dod dzelte
nu PbČr0 4 . 

2. H 2 S 0 4 dod baltu 
P b S 0 4 . 

3. KJ dod dzeltenu 
P b J 2 . 

Citas reakcijas sk. pie 
Pb (265). 

Nogulsnes 

HgCl, AgCI ieskalo ar Br 2 -ūdeni kolbiņā, pieliek 
Br 2-ūdeni pārākumā (dzeltena nokrāsa) , vāra līdz ka
mēr B r 2 pārākums izgaist un karstu filtrē. 

Filtrats 

H g B r 2 šķīdumā; ar to 
izdara pārliecināšanās re
akcijas. 

1. SnCl 2 dod baltas 
nogulsnes HgCl, kas no 
SnCl 2 pārāKUma kļūst 
melnas. 

2. Notīrīta AI stiepule 
šķīdumā pārklājas ar Hg 
un pēc tam gaisā ar 1 

A l ( O H ) 3 . 

Citas reakcijas sk. 
Hg (269). 

pie 

Nogulsnes 

AgCI mazgā uz filtra ar kar
stu ūdeni, tad aplej vairāk 
reiz ar vienu un to pašu por
ciju N H 4 O H , k o . uztver stob
riņā. Šķīdumu, kas satur 
| A g ( N H 3 ) ļ2Cl, sadala vairākās 
daļās un izdara pārliecināšanās 
reakci jas: 

1. Paskābinot ar H N 0 3 , da
bū baltas nogulsnes AgCI. 

2. KJ dod dzeltenu AgJ . 

3 . H 2 S dod melnu A g 2 S . 
Citas reakcijas sk. pie Ag 

(279). 

O t r s AgCI u n HgCl a t d a l ī š a n a s p a ņ ē m i e n s . 
Nogulsnes pēc P b C l 2 atdalīšanas aplej ar siltu atšķ. N H 4 O H , un ilgi skalo. Ja 

klāt ir HgCl, nogulsnes kļūst m e l n a s : rodas HgNH 2 Cl-( -Hg, bet AgCI izšķīst 
kā [Ag(NH 3 ) 2 ]Cl . Filtrē. 

Filtrats Nogulsnes 

Satur | A g ( N H 3 ) 2 [ C l ; t o 
apstrādā tāpat ka pirma
jā atdalīšanas paņēmienā. 

HgNHoCl-ļ-Hg izšķīdina karaļūdenī, šķīdumu iztvai
cē gandrīz sausu un atšķaida ar ūdeni. Ar šķīdumu, 
kas satur HgCl 2 , izdara pārliecināšanās reakcijas kā pir
majā atdalīšanas paņēmienā. 

P i e z ī m e . Ja analizē ir daudz Hg' un maz Ag', tad ir ieteicams pirmais at
dalīšanas paņēmiens; ja maz Hg* un daudz Ag", tad otrais atdalīšanas paņēmiens. 

b) As-, Sb- un Sn- sulfīdi dzeltenā vai iesarkanā krāsā no s u 1 f o -
s ā l ī m ; tad atdalās arī H 2 S. Nogulsnes izšķīdina ammonija polisulfidā 
un izmeklē pēc tabulas II B. 

c) No ammonjakāla šķīduma, ja to paskābina, var izkrist baltas no
gulsnes AgCI, AgBr, AgCN, kas neizšķīst skābēs, bet izšķīst ammonjakā. 
Nogulsnes samaisa ar N a 2 C 0 3 un reducē uz ogles: balts, spožs metalla 
grauds norāda uz Ag. To izšķīdina H N O s skābē un izmeklē slapjā ceļā. 



134 II grupas nogulsnēšana. 

II grupa. 

1 2 1 . §. Grupas reaģents sērūdeņradis H 2 S (S" ions) s k ā b o s šķī
dumos nogulsnē šās grupas kationus kā krāsainus sulfidus. 

P r i e k š m ē ģ i n ā j u m s uz II g r u p u . Mazai daļai no I grupas 
filtrāt.i (vai arī ar HCl paskābinātas pirmanalizes, ja I grupas nav klāt) 
pie apm. 70° pielej dažus cm 3 H 2 S ūdens, stobriņu aizbāž un liek stāvēt. 
Ja 10—15 minūtēs nerodas krāsainas nogulsnes, tad var domāt, ka II gru
pas nav klāt (bet As? sk. turpmāk). Tad pārējo filtrāta daļu tūliņ izmeklē 
uz III grupu. 

Bet ja rodas krāsainas nogulsnes vai mainās analizēs nokrāsa, tad 
visu filtrātu sagatavo II grupas atdalīšanai. 

Skābes daudzumam analizē vajaga būt piemērotām: ja skābes kon
centrācija ir mazāka par 0,4 n brīvas HCl, tad nevietā var izkrist Zn; bet 
ja tā ir lielāka par 2 n, tad nepilnīgi izkrīt Cd, Sn un Pb. Turpretī As 
izkrīt pilnīgi tikai no stipri skābiem šķīdumiem (sk. turpmāk). Nogulsnē
šanu izdara 60—70° temperatūrā ar H 2 S ūdeni vai H 2 S gāzi. Ja neitrālai 
pirmanalizei pieliek 1/4 tilpuma atšķ. HCl (tā ir 2 n ) , tad skābes koncentrā
cija ir pietiekoša nogulsnēšanai ar H 2 S gāzi; bet ja lieto H 2 S ūdeni, tad 
HCl daudzums jāpalielina attiecīgi tilpuma pieaugumam. Jāņem vērā arī 
tas skābes daudzums, kas analizei ir pieliets, nogulsnējot I grupu. H 2 S 
ūdeni pielej karstai analizei mazām porcijām, to stipri saskalojot un sildot, 
līdz kamēr sulfidu nogulsnēšana ir pilnīga un šķīdums virs nogulsnēm no 
H 2 S pielikšanas vairs nesaduļķojas. H 2 S gāzi ievada karstā analizē ar 
sevišķu caurulīti, kam galā ir šļūtene (112). Pēc izdarītas nogulsnēšanas 
analizei liek 15—20 minūtes stāvēt un tad filtrē. 

Ja analizē ir klāt As (tas jāizzina ar priekšmēģinājumiem), tad tai pie
lej līdzīgu tilpumu konc. HCl skābes, uzsilda līdz apm. 70°, piesātina ar 
H 2 S gāzi, aiztaisa ar aizbāžņi un liek 3 stundas stāvēt. Pēc tam analizi 
pamazām atšķaida ar četrkārtīgu tilpumu H 2 S ūdens, vēlreiz piesātina ar 
H 2 S gāzi un pēc 15—20 minūtēm filtrē. 

Nogulsnes uz filtra izmazgā ar siltu ūdeni, kas satur H 2 S un apm. ļo/0 

N H 4 N 0 3 . Pirmo mazgājamo ūdeni pievieno filtrātam. Filtrātu uzglabā 
slēgtā traukā ar attiecīgu uzrakstu III grupas analizei. Nogulsnes ap
strādā ar ammonija polisulfidu (tabulas II A un II B ) , vai KOH sārmu 
(tabula II C) . 

Nogulsnes: H g S , P b S , B i 2 S 3 , CuS, CdS, SnS, S n S 2 , 
melnas melnas tumšbrūnas melnas dzeltenas tumšbrūnas dzeltenas 

S b 2 S 3 un S b 2 S 5 , A s 2 S 3 , un A s 2 S 5 . 
oranžsarkanas gaišdzeltenas 
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Baltas nogulsnes var būt: S no H 2 S , ja ir klāt oksidētāji ( F e " ' , 
C r 0 4 " , M n 0 4 ' u. c.) un ZnS (no III gr.) , kas izkrīt nevietā, ja šķīdums 
nav diezgan skābs. 

Pirmie 5 sulfidi (HgS, PbS, B i 2 S 3 , CuS un CdS) ir ar b ā z i s k u 
raksturu; tie nešķīst ammonija polisulfidā un kālija hidroksidā un sastāda 
apakšgrupu I I A. Pēdējie 6 (SnS, SnS 2 , S b 2 S 3 , S b 2 S 5 , A s 2 S 3 un As 2 S 5 ) ir 
ar s k ā b u raksturu (293) ; tie izšķīst ammonija polisulfidā un kālija hidr
oksidā un sastāda apakšgrupu I I B. 

Ammonija polisulfidu taisa no ammonija sulfida, izšķīdinot tanī smalki 
saberztu sēru: 

( N H 4 ) 2 S + S X _ ! = (NH 4) 2S X 

Tas darbojas kā oksidētājs: izšķīdinātais sērs pievienojas SnS, S b 2 S 3 un 
A s 2 S 3 un oksidē tos par SnS 2 , S b 2 S 5 un A s 2 S 5 . 

Apakšgrupas I I A atdalīšana no apakšgrupas I I B ar ammonija polisulfidu. 
Ar H 2 S dabūtās nogulsnes izmazgā, ievieto stobriņā, aplej ar siltu (bet 

ne karstu!) ammonija polisulfidu un ilgi skalo. Apakšgrupa I I B izšķīst 
<SnS šķīst ļoti lēni!). Filtrē. 

Nogulsnes izmazgā un izmeklē pēc tabulas I I A . 

Filtrātu izmeklē pēc tabulas I I B. 

Otrs atdalīšanas paņēmiens ar KOH sārmu. 

122. §. II grupas sulfīdus izmazgā ar ūdeni, kas satur H 2 S un NaCl 
(ap 1 % ) , ievieto porcelāna bļodiņā un aplej ar apm. 10—15 cm 3 2 n KOH 
sārma. Bļodiņas saturu pastāvīgi maisa ar stikla irbuli un silda uz krās
niņas, bet ne līdz viršanai. Šķīdumā pāriet arsena, antimona un alvas sul
fidi kā sulfosālis un oksosulfosālis; mazā mērā var izšķīst arī HgS kā 
K 2 [ H g S J . Šķīdumu nolej caur filtru, un ja ir vajadzīgs, šķīdināšanu izdara 
vēlreiz ar jaunu porciju KOH. Neizšķīdušos sulfidus, kas var būt HgS, 
PbS, B i 2 S 3 , CuS, CdS un mazā mērā arī SnS } uz filtra izmazgā ar ūdeni, 
kas satur ap ļo/0 N H 4 N O s , un tālāk apstrādā pēc tabulas II A. Šķīdumam 
KOH sārmā pieliek NH 4C1 un labi saskalo; ja izkrīt melnas nogulsnes HgS, 
tad tās pievieno neizšķīdušajiem sulfidiem. Filtrātu apstrādā pēc tabulas 
II C. 



Tabula I I A. 

Sulfidus: HgS, PbS, B i 2 S 3 , CuS un CdS pēc skalošanas ar ( N H 4 ) 2 S X izmazgā ar ūdeni, kas satur ap l<y0 

N H 4 N O s , un porcelāna bļodiņā vāra atšķ. H N 0 3 skābē. Visi sulfidi, izņemot HgS, izšķīst; paliek pāri ari 
s ē r s kā netīri pelēka masa. Filtrē. 

Nogulsnes. 
HgS un sērs. 

Izšķīdina 2—3 cm 3 karaj-
ūdens (sērs nešķīst) , iztvai
cē gandrīz sausu, atšķaida 
ar ūdeni un atfiltrē no sēra. 
Ar šķīdumu izdara pārlie
cināšanās reakcijas. 

1. SnCl , dod sākumā bal
tas nog., kas no pārākuma 
kļūst tumšas. 

2. Notīrīta aluminija stie-
pule šķīdumā pārklājas ar 
Hg, pēc tam gaisā ar 
A l ( O H ) 3 . 

3. NH 4 OH dod baltas no
gulsnes. Citas reakcijas sk. 
pie 

Hg (269). 

Filtrēts. 
Šķīdumā atrodas P b ( N 0 3 ) 2 , B i ( N 0 3 ) 3 , C u ( N O s ) 2 un C d ( N 0 3 ) 2 . Lai atdalītu P b " , kura parasti ir 

ļoti maz (atliekas no I grupas), šķīdumam pielej atšķ. r i 2 S 0 4 skābi * ) , labi saskalo un 
karsē lēzenā traukā, kamēr izgaist visa H N O s skābe un sāk parādīties balti H 2 S 0 4 garaiņi; tad 
atšķaida ar dažiem cm ; ; ūdens un filtrē. 

Nogulsnes. 
Balts PbS0 4 . 

Izmazgā un iz
šķīdina etiķskābā 
ammonijā. Šķīdu

mam pieliek 
K 2 C r 2 0 7 , rodas 
dzeltenas nogul
snes. Otrai porcijai 
pieliek H 2 S , rodas 
melnas nogulsnes 
vai brūna nokrāsa. 

Citas reakcijas 
sk. pie 

Pb (265). 

Filtrāts. 
Šķīdumā atrodas B i 2 ( S 0 4 ) 3 , C u S 0 4 un C d S 0 4 . Pielej N H 4 O H pārākumā. 

Izkrīt b a l t s , pārslains B i ( Ō H ) S O j ; v a ŗ š un k a d m i j s paliek šķīdumā 
kā kompleksi [ C u ( N H 3 ) 4 ] S 0 4 un [ C d ( N H 3 ) 4 ļ S 0 4 . Filtrē. 

Nogulsnes. 
Bi(OH )S0 4 . 

Izmazgā un šķīdina atšķ. HCi 
skābē. Šķidumu sadala vairā
kas daļās. 

1. Dažus pilienus šķīduma 
pielej pie svaigi pagatavota 
N a 2 S n 0 2 ) tūliņ rodas m e l n a s 
nogulsnes Bi . 

2. Stipri atšķaida ar ūdeni: 
notiek hidrolize un izkrīt balts 
BIOC1. 

3. Šķīdumam pielej N T a 2 HP0 4 : 
rodas b a l t a s nogulsnes BIPO4. 

Reakcijas sk. pie Bi . (271). 

Ja šķīdums 
un tad Cd 
dums ir zilā 

Vienu daļu 
paskabina ar 
atšķ. НС1 skā
bi un pielej 

K 4 Fe(CN) 6 : 
sarkanbrūnas 
nogulsnes 

C u 2 F e (ON) 6 

norada uz Cu. 
Citas reak

cijas sk. pie 
Cu (275). 

Filtrats. 
nav z i l ā krāsā, tad Cu nav klāt 

meklē, piehekot H 2 S ūdeni. Ja šķī-
krāsā, tad to dala divās daļās. 

Otrai da(ai pa pilienam pieliek KCN, līdz 
kamēr zila krasa pazūd. Varš reducējas par 
vienvērtīgu un ka komplekss K3[Cu(CN)4] pa
liek šķīduma. Šo kompleksu nesadala arī H 2 S. 
Kadmijs ar KCN rada kompleksu K 2 [Cd(CN 4 ] , 
ko H 2S sadala. Pieliek H 2S ūdeni. Izkrīt gaiš
dzeltens CdS. To izšķīdina dažos pilienos 
konc. HC1 skābes, atšķaida ar ūdeni un ar 
šķīdumu izdara pārliecināšanās reakcijas . 
Sk. pie 

Cd (277). 

*) Te ir ieteicams šāds Pb atdalīšanas variants: nitrātu šķīdumu uzvāra, lai aizdzītu H2S, un pamazām neitralizē ar KOH 
sārmu; pēc tam pielej 3—5 cm3 divnormāla KOH pārākuma (uz apm. 30 cm3 šķīduma) un uzvāra. Pb pāriet šķīdumā kā plum-
bits, bet Bi, Cu un Cd paliek nogulsnēs kā oksidi vai hidroksīdi. Pēc atdzišanas filtrē. Filtrātu paskābina ar etiķskābi un ar 
K 2 C r 0 4 , meklē Pb. — Nogulsnes izmazgā un uz filtra izšķīdina siltā atšķ. HNOs skābē. Šo nitrātu šķīdumu tālāk apstrādā tāpat 
kā sulfātu šķīdumu tabulā pēc P b S 0 4 atdalīšanas. 
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Tabula II B. 

Nogulsnes. 
A s 2 S 5 un sērs. Porcelāna 

bļodiņā nogulsnes oksidē ar 
konc. H N 0 3 skābi, kamēr vairs 
neatdalās brūni garaiņi, tad iz
tvaicē gandrīz sausu, neitralizē 
ar NH 4 OH un izdara pārlieci
nāšanās reakcijas. 

1. M g C l 2 - 4 - N H 4 O H - J - N H 4 C I 
dod ar analizi baltas nogul
snes 

M g N H 4 A s 0 4 ; 
2. A g N 0 3 n e i t r ā l ā 

dumā dod sarkanbrūnas 
gulsnes 

A g 3 A s 0 4 ; 
3. ( N H 4 ) 2 M o 0 4 - f H N 0 3 

šķī-
no-

dod 
ar analīzi pie apm 
tenas nogulsnes 

( N H 4 ) A 3 s 0 4 . 1 2 M o 0 3 . 
Reakcijas sk. pie 

As (294). 

60° dzel-

Filtrats. 
Šķīdumā atrodas S b C l 3 un SnCl 4 . Iztvaicē lie

ko skābi un 1 pilienu šķīduma uzliek uz alvas 
papīrīša: tumšs plankums (metallisks Sb) norāda 
uz Sb. Stipri sakoncentrētu šķīdumu vāra ar dzelzs 
putekļiem 10—15 min. Dzelzs izspiež antimonu no 
šķīduma (melnas nogulsnes) un reducē SnCl 4 par 
SnCl 2 . Atšķaida ar ūdeni un filtrē. 

Nogulsnes: Sb (-1- grafits 
no dzelzs). 

Izšķīdina dažos pilienos 
karaļūdens un pārliecinās; 

1. Atšķaidot ar ūdeni ro
das baltas nogulsnes 

SbOCl; 
2. H 2 S dod oranžsarka

nas nogulsnes S b 2 S 3 ; 
3. Uz alvas papīra piliens 
šķīduma rada melnu plan
kumu Sb. 

Reakcijas sk. pie 
Sb (288). 

Filtrātam SnCI, pie
lej H g C l 2 : rodas bal
tas nogulsnes, kas 
kļūst tumšas, ja Sn 
ir daudz; 

( N H , ) o M o 0 4 - f -
NH 4 CNS 

skābā vidē dod ar 1 
pilienu SnCl 2 sarkanu 
krāsojumu. 

Reakcijas sk. pie 
Sn (283). 

Otrs atdalīšanas paņēmiens, 

kad ir klāt daudz As. 

Visus trīs sulfidus A s 2 S 5 , S b 2 S 5 , un SnS 2 ilgi skalo ar siltu ( N H 4 ) 2 C 0 3 

šķīdumu*). A s 2 S 5 pāriet šķīdumā kā ( N H 4 ) 3 A s S 4 un ( N H 4 ) 3 A s 0 3 S ; 
S b 2 S 5 , SnS 2 un sērs nešķīst. Filtrē. 

Filtrātu paskābina ar atšķ. HC1 
skābi : izkrīt dzeltens As 2 S 5 . T o 
oksidē ar konc. H N 0 3 skābi un 
ar šķīdumu izdara pārliecināšanās 
reakcijas kā augstāk aizrādīts. 

Nogulsnes Sb 2 S 5 , SnS 2 un sērs. Izšķīdina pus-
koncentrētā HCI skābē ; atdalās H 2 S un paliek 
pāri sērs. Šķīdumu iztvaicē līdz mazam tilpu
mam, reducē ar dzelzs putekļiem un tālāk ap
strādā kā augstāk aizrādīts. 

*) Ammonijā karbonāta vieta vel labāk var lietot maisījumu: 1 tilp. 2 n N H 4 O H 3 

2 tilpumi 2 n NH 4C1 un 1 tilpums ūdens. 

Arsena, antimona un alvas sulfidu šķīdumam daudzsērainajā ammonijā, 
kurā atrodas sulfosālis ( N H 4 ) 3 A s S 4 , ( N H 4 ) 3 S b S 4 un ( N H 4 ) 2 S n S 3 , pielej 
atšķ. HC1 skābi līdz s k ā b a i reakcijai. Ja šķīdums kļūst b a l t s k ā p i e n s 
(pelēks, ja analizē ir Cu), tad As, Sb un Sn nav klāt; pretējā gadījumā 
izkrīt k r ā s a i n a s nogulsnes A s 2 S 5 , S b 2 S 5 un SnS 2 . Labi saskalo, sa
silda un filtrē. Filtrāts nav vajadzīgs! Nogulsnes izmazgā un vāra ar 
puskoncentrētu (1 : 1 ) HC1 skābi, kamēr vairs neatdalās H 2 S (pārliecināties 
ar svina acetāta papīrīti!). Filtrē. r 



138 Traucējumi un sarežģījumi II grupa. 

Tabula II C« 

Filtrētu paskābina ar 
etiķskābi: ja As ir klāt, 
izkrīt gaišdzeltens A s 2 S 5 , 
resp. A s 2 S 3 . Nogulsnes 
rūpīgi izmazgā ar ūdeni, 
kas satur ap 1 % N H 4 N 0 3 , 
un izšķīdina mazā dau
dzumā KOH un, pieliekot 
mazām porcijām H 2 0 2 , 
oksidē par arsenātu un 
sulfātu. H 2 0 2 pārākumu 
sadala ar vārīšanu. Šķī
dumu neitralizē ar H N Ō 3 

un izdara pārliecināšanās 
reakcijas uz 

AsO/" (294). 

Nogulsnes Sb- un Sn- sulfidus izmazgā ar ūdeni un 
izšķīdina pēc iespējas mazā tilpumā karsta KOH sārma 
un ar H 2 O ž oksidē, līdz kamēr sulfidi pilnīgi pārvēr
šas par sulfātiem (mazu daļu paskābina ar etiķskābi: ja 
nerodas nogulsnes, oksidēšanās ir pilnīga). H 2 0 2 pārā
kumu sadala ar vārīšanu. Šķidumu paskābina ar HC1. 
Svarīgi ir, lai šķīduma tilpums būtu mazs. 

Pilienu šķīduma uzliek 
uz spoža Pt vai Cu skār
da un ieliek pilienā grau
diņu Zn: Sb metalls kā 
m e l n s plankums nogul
snējas uz skārda. Ja šķī
dumā būtu tikai Sn, tad 
plankums būtu pelēks un 
tas rastos daudz lēnāk. 

Sb (288). 

Šķīdumu vāra ar Fe pulve
ri. Sb izkrīt kā melns metalla 
pulveris, bet Sn""" reducējas 
par S n " . Filtrē. Filtrātam pie
lej dažus pilienus H g C l 2 : bal
tas nogulsnes HgCl, kas kļūst 
tumšas, ja S n " ir daudz, no
rāda uz 

Sn (283). 

Traucējumi un sarežģījumi I I grupa. 

123. §. 1, Ja analizē ir klāt daudz a c e t ā t u vai citas kādas vidējas 
vai vājas skābes sāls, tad, paskābinot ar HC1 skābi, notiek apmaiņas reakcija: 

CH 3 COONa + HC1 - > CH 3 COOH + NaCl. 

S t i p r a s HCl skābes vietā stājas vāja vai vidēja skābe un šķīdums 
vairs nav diezgan skābs, lai aizkavētu ZnS izkrišanu nevietā II grupā. Ja 
no priekšmēģinājumiem ir zināms, ka klāt ir a c e t ā t i , borāti, tartrāti u. c. 
vāju vai vidēju skābju šālis, tad pirms II grupas nogulsnēšanas jāpieliek 
vairāk HCl skābes. 

2. Ja analizē ir klāt c h r o m ā t i un p e r m a n g a n ā t i , kas ar H 2 S 
reducējas, tad nogulsnēs rodas daudz sēra, kas nepatīkami apgrūtina sul
fidu nogulšņu tālāku apstrādāšanu. Reizē ar to analizē samazinās arī 
skābes koncentrācija. 

2 K 2 C r 0 4 + 3H 2 S + 10HC1 - > 2CrCl 3 + 4KC1 + 3S -f 8 H 2 0 . 
2 K M n 0 4 + 5H 2 S + 6HC1->2KC1 + 2MnCl 2 + 5S + 8 H 2 0 . 

Arsena, antimona un alvas sulfidu šķīdumam KOH sārmā mazām por
cijām pielej etiķskābi līdz skābai reakcijai: izkrīt izšķīdušie sulfīdi: A s 2 S 5 , 
As 2 S a , Sb 2 S 5 , Sb 2 S 3 , SnS 2 un SnS. Tos izmazgā ar ūdeni, kam pielikts 
NH 4C1. Pēc tam sulfidus 5 min. stipri skalo ar maisījumu, kas satur 
1 tilp. 2n NH 4 OH, 2 tilp. 2n NH 4C1 un 1 tilp. ūdens. Izšķīst tikai arsena 
sulfidi. Filtrē. 



II gr. filtrata sagatavošana. P 0 4 ' " uzmeklēšana. 139 

Tādā gadījumā brīvās skābes analizē var pietrūkt; tad analizē dabū 
bāzisku reakciju, un II grupā nevietā izkrīt arī citi III gr. kationi. Lai no 
tā izvairītos, ieteicams chromātus un permanganātus reducēt pirms sul-
fidu nogulsnēšanas, karsējot stipri paskābinātu analizi ar metilalkoholu (113), 
tad to iztvaicēt gandrīz sausu un no jauna izšķīdināt ūdenī un paskābināt 
ar HC1 skābi. 

3. Vecā ammonija polisulfidā grūti šķīst SnS un S b 2 S 3 . Tas ir tā
dēļ, ka sērammonijs viegli oksidējas no gaisa skābekļa un saskaldās par 
NH 4 OH-ļ-S . Svaigā ( N H 4 ) 2 S X SnS un S b 2 S 3 šķīst labi. Mazā daudzumā svaigu 
( N H 4 ) 2 S X var pagatavot tā : 5 kub. cm puskoncentrēta (1 : 1) ammonjaka 
piesātina ar H 2 S , neļaujot tam sakarst, un iegūto ammonija hidrosulfidu 
neitralizē ar 5 kub. cm tāda paša ammonjaka. Beidzot šķīdumam pieliek 
vēl 2—3 kub. cm 3o/0 H 2 0 2 , kas to pa daļai oksidē par ( N H 4 ) 2 S X . 

NH4OH 4- H2S -> NH4HS -f H 2 0 ; 
NH4HS + NH4 OH -> (NH4)2S -f H 2 0 ; 
2(NH 4) 2S + H 2 0 2 -> (NH 4) 2S 2 + 2NH 4 OH. 

III grupa. 

124. §. Grupas reaģents ir ( N H 4 ) 2 S (S" ions); bāziskā šķīdumā, kur 
S" iona koncentrācija ir liela, tas nogulsnē III grupas kationus kā h i d r -
o k s i d u s un s u l f i d u s . Nogulsnēšanu izdara NH 4C1 klātbūtē, jo citādi 
III grupā n e v i e t ā varētu izkrist M g ( O H ) 2 . Liela NH 4 * iona koncentrā
cija no stipri disociētā NH 4C1 tik lielā mērā pamazina O H ' iona koncentrā
ciju (sk. 71), ka tas nespēj nogulsnēt M g " ionu. Grupas reaģents ammo
nija sulfīds ( N H 4 ) 2 S satur diezgan daudz brīva NH 4 OH, kas rodas no 
hidrolizes. Svaigs ( N H 4 ) 2 S ir b e z k r ā s a s ; ilgāku laiku stāvējis, tas 
oksidējas,, pārvēršas pa daļai par ( N H 4 ) 2 S X un kļūst dzeltens. ( N H 4 ) 2 S vietā 
analizei var pielikt NH 4 OH mazā pārākumā un piesātināt ar H 2 S gāzi. 

II grupas filtrata sagatavošana III grupas kationu nogulsnēšanai. 

II grupas filtrātu, kas pēc I un II grupas kationu nogulsnēšanas ir 
stipri atšķaidījies, ietvaicē līdz tilpumam, kāds analizei bija sākumā. Ja ro
das duļķes (S no H 2 S oksidēšanās), nofiltrē. Ar mazu filtrata daļu izmē
ģina uz P 0 4 " ' un C 2 0 4 " ionu klātbūti. Arī C 4 H 4 0 6 " ions traucē III grupas 
gaitu, bet to parasti atrod priekšmēģinājumos. 

P 0 4 ' " iona (fosforskābes) uzmeklēšana. Mazu daļu no II grupas filtra
ta, no kura ar vārīšanu ir izdzīts viss H 2 S , paskābina ar konc. H N 0 3 skābi 
un sajauc ar vairākkārtēju ( N H 4 ) 2 M o 0 4 šķīduma tilpumu: dzeltenas no
gulsnes, kas rodas pamazām, norāda uz P 0 4 ' " iona klātbūti. Šo reakciju 
traucē dažas citas vielas, ja tās atrodas analizē. Sk. 213. 



140 III grupas nogulsnēšana. 

C 2 0 4 " iona (skābeņskābes) uzmeklēšana. Mazu daļu no II grupas 
filtrāta p a p i l i e n a m pieliek verdošam N a 2 C 0 3 šķīdumam, vāra 5 — 1 0 
minūtes un filtrē. Filtrātu paskābina ar etiķskābi un pielej tam CaCl 2 : 
baltas sīkkristalliskas nogulsnes C a C 2 0 4 norāda uz C 2 0 4 " ionu. Tādu pašu 
reakciju dod arī F ' ions, ja tas jau pašā analizēs sākumā nav atdalīts. Re
akcijas sk. 147. 

Ja nav klāt vielu, kas traucē III grupas gaitu, tad s k ā b o filtrātu neitra
lizē (apmēram!) ar NH 4 OH. No tam šķīdumā r o d a s a m m o n i j a šālis; 
liet vēl klāt NH 4C1 tādā gadījumā nav vajadzīgs. Bet ja I un II grupas 
kationu nav klāt un pirmanalizi izmēģina tieši uz III grupas kationiem, tad 
dažu cm 3 NH 4C1 pielikšana ir nepieciešama. No NH 4 OH pielikšanas pā
rākumā var izkrist AI(QH) 3 , F e ( O H ) 3 un Cr(OH) 3 . Tādā gadījumā tūliņ 
pielej arī ( N H 4 ) 2 S . 

Priekšmēginājums. No pienācīgi sagatavota II grupas filtrāta ņem mazu 
daļiņu un sajauc ar ( N H 4 ) 2 S un labi saskalo. Ja nogulsnes nerodas, tad 
tā ir zīme, ka III grupas kationu nav klāt; tad galveno filtrāta daļu tūliņ 
izmēģina uz IV grupu. 

Ja ar NH 4 OH vai ( N H 4 ) 2 S rodas nogulsnes, tad visu filtrātu sasilda 
un, pastāvīgi skalojot, pa pilienam pieliek ( N H 4 ) 2 S , kamēr vēl rodas no
gulsnes. Jāsargās pieliet lielu ( N H 4 ) 2 S pārākumu, jo tad nogulsnes grūti 
filtrējas. 

Nogulsnēs var būt: 

h i d r o k s i d i : Al(OH) 3 ž e l a t i n v e i d ī g s , c a u r s p ī d ī g s ; C r ( O H ) 3 

z i l g a n p e l ē k s ; dažreiz nevietā izkrīt arī M g ( O H ) 2 , ja šķīdumā ir par 
maz N H 4 ' ionu; 

s u l f ī d i : FeS, F e 2 S 3 , NiS, CoS, visi m e l n i ; ZnS b a l t s un MnS 
miesas krāsā. 

Nofiltrē. Filtrātu sagatavo IV grupas analizei. Nogulsnes apstrādā 
pēc tabulas I I I A. 

Otrs III grupas atdalīšanas paņēmiens ir attēlots tabulā I I I B. To 
lieto tad, kad analizē nav kobalta (II grupas filtrāts nav sarkans, pērle nav 
zila). Mazi kobalta daudzumi var būt. Šis paņēmiens paredz divus grupas 
reaģentus: NH 4 OH nogulsnē tikai t r ī s v ē r t ī g o s kationus kā hidroksidus 
F e ( O H ) 3 , Cr (OH) 3 un AI(OH) 3 . Šai operācijā tiek līdzi rauti Co(OH) : ! un 
MnO(OH) 2 tādā mērā, cik tie bāziskā šķīdumā no gaisa skābekļa paspēj 
oksidēties. Pret M n O ( O H ) 2 ir labs līdzeklis hidroksilamins, kas bāziskā 
vidē oksidē dzelzi un reducē mangānu (160). — Otrs reaģents ( N H 4 ) 2 S 
nogulsnē pārējos III grupas kationus kā sulfidus: CoS, NiS, ZnS un MnS. 



Tabula I I I A. 

Ar ( N H 4 ) 2 S dabūtās nogulsnes izmazgā divreiz ar siltu ( N H 4 ) 2 S saturošu ūdeni un vienreiz ar tīru ūdeni. 
Nogulsnes ievieto bļodiņā, aplej ar 10 ccm aukstas atšķ. HC1 skābes, maisa ar stikla irbuli apm. 10 minūtes 
un aukstu filtrē. 

N o g u l s n e s : CoS, NiS. 
Nogulsnes ievieto bļodiņā, aplej ar 2—3 cm 3 

karajudeos, iztvaicē gandrīz sausu, atšķaida 
ar ūdeni un šķīdumu dala divās daļas. 

F U t r ā t s : FeCi 2 , A1CI 3, CrCl 3 , MnCI 2 . ZnCl 2 , (un zīmes no Ni un Co). 
Filtrātu bļodiņā vāra. līdz pazūd H>S smaka, atdzesē, neitralizē ar NaOH un pēc tam pieliek vēl 20 cm 3 NaOH 

pārākumu: izkrit Fe (OH) 2 , Mn(OH) 2 : izšķīst AI, Cr (pa daļai) un Zn ka NaA10 2 , NaCr0 2 un NarlZnCV Maisījumu 
oksidē ar H 2 0 2 vai Br 2 ūdeni un viegli sasilda, kamēr zaļais NaCr0 2 oksidejas par dzelteno Na 2 Cr04, un filtrē. 

Vienai daļai pieliek 
N a 2 C 0 3 , lidz parādās 
mazas nogulsnes, pec 
tam daudz CH3COOH 
un konc. K N 0 2 šķīdu
mu : pamazām rodas 
dzeltenas nogulsnes 

K 3 [ C o ( N 0 2 ) 8 ] . 

Pēc divām stundām 
filtrē un filtrāta meklē 
niķeli. 

Nogulsnes pārbauda 
ar pērles reakciju: zila 
pērle norada uz 

Co (250). 

J a Co nav klat, tad 
otra daļa tūliņ meklē 
Ni; pretēja gadījuma 
ņem filtratu no 

K 3 [ C o ( N 0 2 ) 6 ] , 
neitralizē ar 

NH4OH 
un vāra ar dažiem kri
stāliem dimetilgliok-
sima: g a i š s a r k a n a s 
nogulsnes norāda uz 

Ni (252) 

Nogulsnes : Fe (01 
dala div. 

Vienu daļu izšķī
dina atšķ. HCI skā
bē un izmēģina uz 
F e - . 

1. K 4 [Fe(CN) 6 ] 
dod tumšzilu 

Fe4fFe(CN)6J3: 
2. NflUCNS dod 

aslnssarkanu šķī
dumu. 

F e (248). 

I ) 3 un MnO(OH) 2 

ts daļas. 

Otru daļu izmē
ģina uz Mn : 

1J vieuu naža ga
lu nogulšņu sakau
sē ar 

N a 2 C 0 3 + K N 0 3 : 
zaļš sakausējums 

N a 2 M n 0 4 ; 

2) mazu daudzu
mu nogulšņu izšķī
dina konc. H N 0 3 

skābe (ja nešķīst, 
pieliek dažus pilie
nus H 2 S 0 3 ) . pieber 
P b 0 2 un vara. Kad 
nogulsnes nostājas, 
redzams sārts sķi-
dums HMn0 4 . 

Mn (259). 

F i l t r ā t s : N a 2 C r 0 4 , N a A 1 0 2 un N a H Z n 0 2 . 
Filtrātam pielej HCI. līdz kamēr izkritušās nogulsnes atkal izSķīst, 

tad pieliek daudz CH 3 C00NH 4 un BaCl 2 , labi saskalo un filtrē vairāk 
reiz caur vienu un to pašu filtru, līdz kamēr notekošais filtrats ir pil
nīgi dzidrs. 

Vienai daļai pieliek 
N a 2 C 0 3 , lidz parādās 
mazas nogulsnes, pec 
tam daudz CH3COOH 
un konc. K N 0 2 šķīdu
mu : pamazām rodas 
dzeltenas nogulsnes 

K 3 [ C o ( N 0 2 ) 8 ] . 

Pēc divām stundām 
filtrē un filtrāta meklē 
niķeli. 

Nogulsnes pārbauda 
ar pērles reakciju: zila 
pērle norada uz 

Co (250). 

J a Co nav klat, tad 
otra daļa tūliņ meklē 
Ni; pretēja gadījuma 
ņem filtratu no 

K 3 [ C o ( N 0 2 ) 6 ] , 
neitralizē ar 

NH4OH 
un vāra ar dažiem kri
stāliem dimetilgliok-
sima: g a i š s a r k a n a s 
nogulsnes norāda uz 

Ni (252) 

Nogulsnes : Fe (01 
dala div. 

Vienu daļu izšķī
dina atšķ. HCI skā
bē un izmēģina uz 
F e - . 

1. K 4 [Fe(CN) 6 ] 
dod tumšzilu 

Fe4fFe(CN)6J3: 
2. NflUCNS dod 

aslnssarkanu šķī
dumu. 

F e (248). 

I ) 3 un MnO(OH) 2 

ts daļas. 

Otru daļu izmē
ģina uz Mn : 

1J vieuu naža ga
lu nogulšņu sakau
sē ar 

N a 2 C 0 3 + K N 0 3 : 
zaļš sakausējums 

N a 2 M n 0 4 ; 

2) mazu daudzu
mu nogulšņu izšķī
dina konc. H N 0 3 

skābe (ja nešķīst, 
pieliek dažus pilie
nus H 2 S 0 3 ) . pieber 
P b 0 2 un vara. Kad 
nogulsnes nostājas, 
redzams sārts sķi-
dums HMn0 4 . 

Mn (259). 

Nogulsnes : 
BaCrOi 

Nogulsnes apstrā
dā ar aukstu atšķ. 
H 2 S 0 4 un reaģē ar 
H 2 0 2 un ēteri : zila 
nokrāsa norada uz 

Cr (241). 

Filtrāts: A1CI 3, ZnCl 2 , 
rakums. Piesātina ar H 2S 

N o g u l s n e s : ZnS. 

Baltās nogulsnes iz
šķīdina atšķ. HCI skābē 
un šķīdumam pielej 

K 4 [Fe(CN) 0 ] : 

izkrīt baltas nogulsnes 

Zn 2 [Fe(CN) 6 ļ . 

Zn (261). 

3H3COONH4 un BaCl, pa-
un pec brīža filtre. 

F i l t r ā t s : AICI3. 
Filtrātam pieliek 

NH4OH 
pārākumā un uzvāra: 
caurspīdīgas želatinvei-
dīgas nogulsnes 

Al(OH) 3 . 

Tās pārbauda ar Te-
nara reakciju un aliza
rina reakciju. 

AI (239). 
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CM 

(Kad Co ir klat maza daudzuma vai nemaz nav klāt.) 

Sagatavotam II grupas filtrātam pielej nelielā daudzumā konc. H N 0 3 skābi un uzvāra, lai oksidētu F e " 
par F e ' " , tad karsē vēl kādu brīdi, lai aizdzītu slāpekļa oksidus. Pieliek vēl NK 4 C1 (sausā veidā) un analizi 
lēni neitralizē ar NH^OH, turot to visu laiku karstu. Kad sāk parādīties nogulsnes, tad ieteicams pielikt ana-
lizei vienu naža galu hidroksilamina hidrochlorida, N H 2 ( O H ) . HC1 (nepieciešams tas nav), un neitralizēšanu turpina 
līdz vāji bāziskai reakcijai. Karstu filtrē. 

N o g u l s n e s : F e ( O H ) 3 Cr(OH) 3 , Al(OH) 3 , ari Co un Mn zīmes. 
Nogulsnes izšķīdina mazā daudzumā konc. HC1, atšķaida ar ūdeni, 

šķīdumu neitralizē ar NaOH un pieliek vēl 5—10 cm 3 pārākumu, uzvara 
un filtrē. 

N o g u l s n e s : Fe(OH) 3 , Cr(OH),. 
Nogulsnes dala divas daļas. 

Vienu daļu izšķīdina 
atšķ. HC1 skābē un 
pārbauda uz F e - - - : 

1. K 4 [Fe(CN) s ] dod 
tumšzilas nogulsnes. 

2. NH4CNS dod sarka
nu ka asins nokrāsu. 

F e (248). 

Otru daļu 6 a k a u s e ar 
N a 2 C 0 3 + K N 0 3 un izvelk 
ar siltu ūdeni: šķīdums 
dzeltenā krāsā; to pār
bauda uz Cr04" : 

Paskabiua 
skābi : 

ar etiķ-

1) BaClj dod dzeltenu 
B a C r 0 4 ; 

2) P b ( C H 3 C 0 0 ) 3 dod 
dzeltenu P b C r 0 4 ; 

3) AgN0 3 dod sarkan
brūnu A g 2 C r 0 4 . 

Cr (244). 

F l l t r ā t s : NaAlO,. 

Paskābina ar HC1 un 
ar NH4OH neitralizē; 
izkrīt želatinveidīgs 
Al(OH) 3 . To pārbauda 
ar Tenara reakciju un 
alizarinu. 

AI (239). 

F l l t r ā t s : CoCļ>. NiCl 2, MnCi 2 , ZnCl, un IV un V grupa. 
Filtrātam pieliek (NH 4) 2S mazā pārākumā, sasilda un filtrē. 

N o g u l s n e s : CoS, NiS, MnS, ZnS ievieto bļodiņa, aplej ar 
10 cm 3 aukstas atšķ. HC1 skābes, maisa 10 minūtes un aukstu 
filtrē. 

N o g u l s n e s : 

CoS, NiS. 

Apstrādā tālāk 
pec tabulas III A. 

F i l t r a t s . ZnCl,, MnCl2 un NiCl, zimes. 
Šķīdumu vāra, kamēr pazūd H 2S smaka, tad 

neitralizē ar NaOH un pieliek vēl lielu pārā
kumu un aukstu filtrē. 

N o g u l s n e s : 
Mn(OH) 2 . 

1. Vienu daļu izšķī
dina konc. HN0 3 , pie
liek vienu naža galu 
P b 0 2 , uzvāra un at
šķaida ar ūdenī; kad 
nostājas, violeti sar
kans šķīdums 

HMn0 4 . 

2. Otru daļu sakausē 
ar 

N a 3 C 0 3 + K N 0 3 : 

zaļš sakau-ējums 

Na 2MuO,. 

Mn (259). 

F l l t rā ts : N a H Z n 0 2 . 

Neitralizē ar etiķ
skābi un piesātina ar 
H 2S: baltas nogulsnes 
ZnS. Tās nofiltrē un 
izšķīdina atšķ. HC1 
skābe un šķīdumam 
pielej K 4 [ F e ( C N ) 6 ] : 
rodas baltas nogul
snes 

Z n 2 [ F e ( C N ) 6 ] . 

Zn (261). 

Filtrats: 
IV un V gr. ka-

tioni; to uzglabā. 
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Traucējumi I I I grupa. 

125. §. Ja analizē ir klāt traucētājas vielas: f o s f ā t i , o k s a l ā t i un 
t a r 11 ā t i (fluoridus, dzelzscianidus un silikātus atdala no pirmanalizes, 
jo tie traucē jau iepriekšējās grupās), tad III grupas analizē nav iespējama 
parastā kārtā (110). 

O k s a l ā t u s un t a r t r ā t u s sadala, II grupas filtrātu iztvaicējot 
sausu un atlikumu, gaisam piekļūstot, karsējot līdz sarkanai kvēlei. Oksa
lāti un tartrāti tad oksidējas par k a r b o n ā t i e m . Pēc izkarsēšanas atli
kumu izšķīdina konc. HC1 skābē. Nevēlama parādība var būt tā, ka iz
karsētie AI un Cr oksidi vairs neizšķīst. Oksalātu un tartrātu sadalīšanu 
var panākt arī, karsējot analizi ar konc. sērskābi. Bet tad IV grupas kationi 
pārvēršas par sulfātiem, kas arī nešķīst. Priekšmēģinājumi te var dot 
norādījumu, kuru paņēmienu lietot. 

P O / " ionu atdala kā B i P 0 4 vai F e P 0 4 - Vispirms izzina, vai analizē 
ir klāt dzelzs. Šim nolūkam dažus pilienus no skābā II grupas filtrāta 
sajauc ar K 3 [Fe(CN) 6 ] resp. K 4 [ F e ( C N ) 6 ] : tumšzilas nogulsnes vai nokrāsa 
norāda uz dzelzs klātbūti. 

Ja P 0 4 " ' ionu atdala kā B i P 0 4 , tad jāņem vērā, ka atdalīšanu traucē 
Cl', S 0 4 " un F e ' " ioni, ja tie ir klāt lielā daudzumā. B i P 0 4 šķīst HC1 
un H 2 S 0 4 skābēs, bet no F e " " atdalīšana neizdodas. No šiem ioniem 
var atbrīvoties šādā kārtā. 

Sagatavotam II grupas filtrātam pieliek NH 4 OH līdz bāziskai reakcijai, 
tad ( N H 4 ) 2 S un ( N H 4 ) 2 C 0 3 , lai nogulsnētu visus II un IV grupas kationus. 
Ja P 0 4 " ' analizē ir daudz, tad izkrīt arī M g " kā M g N H 4 P 0 4 . Nogulsnes 
izmazgā uz filtra ar siltu ūdeni, kam ir pielikts ap lo/0 NHjNOg (ne NH 4 C1!) . 
Filtrātā paliek K', Na' un varbūt arī M g " ; to pēc attiecīgas sagatavošanas 
izmeklē uz V grupas kationiem. Nogulsnes, kas satur III un IV grupas 
kationus, izšķīdina 15 ccm aukstas atšķ. H N 0 3 skābes*) . Ja analizē ir 
klāt Fe, tad H N 0 3 skābi iepriekš piesātina ar H 2 S , pretējā gadījumā tas nav 
vajadzīgs. Šķīdumā tagad atrodas visi III un IV grupas kationi, bet nav 
Cl' un S 0 4 " ionu, un dzelzs ir reducēta par F e " . Aukstam šķīdumam pie
ber 1—2 g sausa B i O N 0 3 un stipri skalo, pēc tam lēni silda. B i O N 0 3 

izšķīst un tūliņ nogulsnē P 0 4 " ' kā B i P 0 4 . Daļa B i " izkrīt arī kā B i 2 S 3 ; 
tas sarga F e " no oksidēšanās par trīsvērtīgu Fe ' " . Analizi lēni sildot, 
pamazām to atšķaida ar karstu trīskārtēju ūdens daudzumu, un beidzot 
uzkarsē gandrīz līdz viršanai. Ja analizē ir Fe, tad laiku pa laikam jāpie
liek arī pa ccm H 2 S ūdens, lai līdz beigām nogulsnēs būtu B i 2 S 3 . Filtrē. 
Nogulsnes nav vajadzīgas. No filtrāta atdala B i " ' pārākumu ar H 2 S un 

*) Te varētu neizšķīst NiS un CoS melna krasa. Šos sulfidus tieši izmeklē 
uz Ni un Co. 
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talak nogulsne III grupu normāla gaita. Bez III un IV grupas kationiem 
filtrātā jāmeklē ari M g " , ja tas nav jau atrasts pirmajā filtrātā, kur paliek 
K' un Na\ 

Ja analizē būtu bijis C 2 0 4 " ions kopā ar P 0 4 ' " ionu, tad atdalot P 0 4 ' " 
ionu ar B i O N 0 3 , kopā izkrīt ari C 2 0 4 " ions kā B i ( O H ) C 2 0 4 . Sevišķa ope
rācija C 2 0 4 " iona sadalīšanai tad nav vajadzīga. T a r t r ā t i o n s , turpretī, 
pirms P 0 4 " ' atdalīšanas būtu jāsadala, karsējot analizi ar konc. H 2 S 0 4 

skābi vai iztvaicējot sausu un karsējot atlikumu līdz sarkanai kvēlei. 
P O / " iona atdalīšana F e P 0 4 veidā. Sagatavotā II grupas filtrātā F e " 

iepriekš oksidē par F e " ' (ja Fe ir klāt) ar B r 2 ūdeni, vāra, lai aizdzītu B r 2 

pārākumu, tad neitralizē ar ( N H 4 ) 2 C 0 3 , pieliekot to pa pilienam, kamēr 
parādās mazas nogulsnes, kas pēc saskalošanas vairs neizšķīst. Nogulsnes 
atkal izšķīdina, pieliekot dažus pilienus atšķ. HC1 skābes. Šo operāciju 
izdara ar nolūku neitralizēt lieko skābi. Tad pielej analizei 5—10 ccm 
FeCl 3 šķīduma, arī tad, ja analizē dzelzs jau ir, un daudz C H 3 C O O N H 4 

šķīduma. Lielākā daļa P 0 4 " ' tūliņ izkrīt kā bāli dzeltens F e P 0 4 . Tagad 
analizi stipri atšķaida ar ūdeni un vāra 5—10 minūtes: d z e l z s , a l u m i -
n i j s un c h r o m s izkrīt kā oksiacetād. Nogulsnēm vajaga būt sarkan
brūnā krāsā; pretējā gadījumā vēl jāpieliek FeCl 3 . Analizi k a r s t u filtrē 
un apstrādā pēc tabulas III C. Nogulsnēs meklē AI un Cr, filtrātā pārējos 
III grupas kationus un visu IV un V grupu. To apstrādā tālāk normālā 
gaitā. 

IV grupa. 

126. §. G r u p a s r e a ģ e n t s ( N H 4 ) 2 C 0 3 ( C 0 3 " ions) b ā z i s k o s 
šķīdumos chlorammonija klātbūtē nogulsnē šās grupas kationus B a " , S r " 
un C a " kā k a r b o n ā t u s . Grupas reaģents ammonija karbonāts dažreiz 
satur daudz bikarbonāta un karbamminskābā ammonija (tie rodas techniski 
iegūstot ammonija karbonātu no N H 3 un C 0 2 ) , kas Ba'", Sr " un C a " ne 
nogulsnē. No šiem piemaisījumiem var atsvabināties, ja techniskajam am
monija karbonātam pieliek NH 4 OH un mazliet pasilda. 

N H 4 H C 0 3 + NH 4 OH - > ( N H 4 ) 9 C 0 3 + H 2 0 ; 
NH 4 OCONH 2 + H 2 0 - > ( N H 4 ) 2 C 0 3 . 

Abi piemaisījumi tad pārvēršas par ammonija karbonātu. 

III grupas filtrātā sagatavošana IV grupas analizei. 

III grupas filtrātu, kurā ir sērammonija pārpalikums, tūliņ pēc nofiltrē-
šanas paskābina ar C H 3 C O O H vai HC1 un liek iztvaicēties uz ūdens vannas 
vai Ostvalda krāsniņas. Kad šķīduma tilpums jau stipri samazinājies, ir 
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II grupas filtrātu, kura F e " ir oksidēta par Fe ' " , neitralizē ar ( N H 4 ) 2 C 0 3 , tad samaisa ar FeCl 3 un 
C H 3 C O O N H 4 , atšķaida ar ūdeni un vāra 5—10 minūtes. K a r s t u filtrē. 

Nogulsnes: 
F e P 0 4 , F e ( O H ) , O O C C H 3 , A l ( O H ) , O O C C H ļ un 

C r ( O H ) , O O C C H 3 . 
Izmazgā ar karstu ūdeni un dala divās daļās. 

Vienu daļu vāra ar 
NaOH sārmu un filtrē. 
Filtrātā atrodas AlOONa, 
N a 3 P 0 4 un daudz 

C H 3 C O O N a ; 

tam pieliek daudz sausa 
NH 4C1 un vāra, līdz pa
zūd N H 3 smaka: izkrīt 
balts 

A 1 P 0 4 , 

kas nešķīst etiķskābē, 
bet viegli šķīst minerāl-
skābēs. 

AI (239). 

Otrai daļai piemaisa 
P b 0 2 , aplej ar NaOH 
pārākumā, ilgi skalo, tad 
uzvāra un filtrē. Filtrātu 
paskābina ar etiķskābi: 
izkrīt dzeltens 

PbCrQ 4 . 

Cr (244). 

Filtrats: 
Neitralizē ar NH 4 OH, tad ar ( N H 4 ) 2 S nogulsnē pārējos III grupas 

kationus, sasilda un filtrē. Filtrātu uzglabā IV grupas analizei. 

Nogulsnes: CoS, NiS, ZnS un MnS. Nogulsnes labi izmazgā, ievie
to stobriņā, aplei ar etiķskābi, kas iepriekš ir piesātināta ar H 2 S , labi 
saskalo un filtrē. 

Filtrats: 
M n ( O O C C H 3 ) 2 . T o iz

tvaicē gandrīz sausu, un 
vienu daļu vāra ar konc. 
H N 0 3 un P b 0 2 : violēt-
sarkans šķīdums 

H M n 0 4 . 

Otru daļu sakausē ar 

N a 2 C 0 3 + K N 0 3 : 

tumšzaļš N a 2 M n 0 4 . 

Mn (259). 

Nogulsnes: CoS, NiS un ZnS skalo ar auk
stu atšķ. HC1 skābi un aukstu filtrē. 

Filtrēts satur ZnCl 2 un 
CoCl 2 un NiCl 2 zīmes. 
T o uzvāra, lai aizdzītu 
H 2 S smaku, tad neitrali
zē ar NaOH un pieliek 
vēl pārākumu, kamēr iz
kritušās nogulsnes gan
drīz izšķīst, un filtrē, lai 
atsvabinātos no piemai
sījumiem. Filtrātu pa
skābina ar etiķskābi un 
ar H 2 S nogulsnē baltu 
ZnS. T o pārbauda ar 
pārliecināšanās reakci
jām. 

Zn (261). 

Nogulsnes: CoS 
un NiS. 

Tos apstrādā 
pēc tabulas III A. 

4 ^ 
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ieteicams to vēlreiz nofiltrēt, lai atsvabinātos no sēra daļiņām, kas rodas 
no H 2 S oksidēšanās. Ja no iepriekšējām operācijām analizē ir sakrājies 
daudz ammonija sāļu, kas redzams no tam, ka sāk kristallizēties NH d Cl, tad 
jāatsvabinās arī no tām. Tas jādara tādēļ, ka IV grupas nogulsnēšanas 
reakcija 

CaCl 2 + (NH 4) 2 CU 3 ^ C a C 0 3 + NH4C1, 

ja analizē ir daudz NH 4C1, mazā mērā ir apgriezeniska. Mazi IV grupas 
kationu daudzumi tad var arī neizkrist. 

Lai aizdzītu ammonija šālis, vislabākais līdzeklis ir analizēs iztvaicēšana 
un sausā atlikuma karsēšana, kamēr tas vairs nekūp. Tad atlikumu iz
šķīdina ūdenī, kam pielikti daži pilieni atšķ. HC1 skābes, un filtrē; tas 
vajadzīgs tādēļ, ka ammonija šālis dažreiz satur aminbazes, kas no iz-
karsēšanas pārogļojas. 

Šo garlaicīgo ammonija sāļu izkūpināšanas operāciju var apiet tādā 
kārtā, ka III grupas filtrātu ietvaicē līdz pusei no tā tilpuma, kāds bija 
pirmanalizei, tad atdzesē un ļauj ammonija chloridam izkristallizēties, filtrē 
un filtrātu izmēģina uz IV grupu. Ja ammonija chlorids nekristallizējas, 
tad tā nav par daudz. 

Piiiekšmeģināļums. Nelielu daļu no skābā III grupas filtrāta sajauc 
ar līdzīgu tilpumu ģipšūdens (piesātinātu C a S 0 4 . 2 H 2 0 šķīdumu): ja tū
liņ rodas baltas duļķes, tad ir klāt Ba'" ions un varbūt arī Sr " un C a " 
ions. Ja duļķes rodas tikai pēc kāda laika, tad B a " iona nav klāt, bet 
ir klāt S r " ions un varbūt arī C a " ions. Ja ar ģipšūdeni vispār duļķes 
nerodas, tad jādomā, ka arī S r " iona nav klāt, lai gan pilnīgi droši uz 
to nevar paļauties. Tādā gadījumā ar citu mazu filtrāta daļu izmēģina 
uz C a " ionu, to sajaucot ar NH 4 OH līdz b ā z i s k a i reakcijai un pieliekot 
( N H 4 ) 2 C 2 0 4 : baltas sīkkristalliskas nogulsnes C a C 2 0 4 norāda uz C a " ionu, 
bet var būt klāt mazā daudzumā arī S r " ions. 

Ja ģipšūdens un ammonija oksalāts nogulsnes nedod, tad IV grupas 
nav klāt; tādā gadījumā galvenā filtrāta daļā tūliņ meklē magnēziju. 

Ja IV grupa ir klāt, tad pienācīgi sagatavotam III grupas filtrātam 
pieliek NH 4 OH līdz stipri bāziskai reakcijai. Ja no NH 4 OH izkrīt no
gulsnes, tās varētu būt M g ( O H ) 2 , bet tikai tādā gadījumā, ja analizē 
ir par maz NH 4C1. No ammonija chlorida pielikšanas tad nogulsnes atkal 
izšķīst. Analizi sasilda līdz 60 vai 70°, mazām porcijām pieliek ( N H 4 ) 2 C 0 3 , 
kamēr visa IV grupa ir nogulsnēta, liek brītiņu stāvēt un filtrē. Karbonātu 
nogulsnes, kas dažreiz sākumā izskatās ļoti lielas, it kā saplok un nokrīt 
trauka dibenā: tās pārvēršas kristalliskā veidā. Nogulsnes apstrādā pēc 
IV tabulas. 
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Tabula IV. 

Nogulsnes: 
dzeltens B a C r 0 4 . Izmaz
gā un izšķīdina siltā at-
šķ. HC1 skābē un ar šķī
dumu izdara pārliecinā
šanās reakcijas. 

1. C a S 0 4 ūdens dod 
baltas dujķes; 

2. 
baltu 

3. 
zaļa 

H 2 S 0 4 nogulsnē 

B a S 0 4 ; 

Liesma d z e 11 e n -

Ba (237). 

Filtrēts. 
Filtrātam pieliek NH 4 OH pārākumā un ar (NH 4 ) 2 COs 

atkal nogulsnē S r " un Ca ! " kā karbonātus. Filtrē. Fil-
trāts nav vajadzīgs. Nogulsnes uz filtra izšķīdina siltā 
atšk. etiķskābē. Mazai filtrāta daļai pieliek C a S 0 4 ūdeni 
un uzvāra. Ja Sr ir klāt, pēc dažām minūtēm rodas 
duļķes. Tādā gadījumā visam filtrātam pieliek atšķ. H 2 S 0 4 

skābi, uzvāra un tur karstu 10—15 min., pēc tam filtrē. 
J a S r " nav klāt, tad šķīdumā tūliņ meklē C a " . 

Nogulsnes: S r S 0 4 . 
(Var būt arī C a S 0 4 ) . 
Pārliecinās ar liesmas 

reakciju: k a r m ī n s a r 
k a n a liesma 

Sr (235). 

Filtrēts. 
Pieliek NH 4 OH līdz bāzis

kai reakcijai, tad ( N H 4 ) 2 C 2 0 4 , 
uzvāra: Baltas nogulsnes 

CaC.O 2 V ' 4 -

Pārliecinās 
ci ju: liesma 
k a n u m ā 

ar liesmas 
ķ i e g e j a 

reak-
s a r -

Ca (234). 

V grupa. 

127. §. Pie šās grupas pieder kationi M g " , K', Na" un NH 4 ' , kas ne-
nogulsnējas ar iepriekšējo grupu reaģentiem. Viena visiem tiem k o p ē j a 
grupas reaģenta nav. 

IV grupas filtrāta sagatavošana V grupas analīzei. 

IV grupas filtrāta paliek mazi daudzumi Ba*", Sr " un Ca" , kas V grupā 
varētu nogulsnēties M g " vietā. No B a " un Sr'" paliekām var atsvabināties, 
pieliekot filtrātam H 2 S 0 4 skābi, no C a " , pieliekot ( N H 4 ) 2 C 2 0 4 . Abus re
aģentus pieliek reizē, un ja šķīdums ir palicis skābs, tad arī vēl NH 4 OH 
līdz bāziskai reakcijai, uzvāra un liek stāvēt 20 min. Filtrē, arī tad, ja nav 
radušās saredzamas nogulsnes. Tā saļgatavotu filtrētu apstrādā pēc ta
bulas V. 

10* 

NH 4C1 klātbūtē ar ( N H 4 ) 2 C 0 3 dabūtās nogulsnes B a C 0 3 , S r C 0 3 un 
C a C 0 3 labi izmazgā ar siltu ūdeni, kas satur ( N H 4 ) 2 C 0 3 , un uz filtra aplej 
vairāk reiz ar vienu un to pašu daudzumu siltas etiķskābes (3—5 ccm), uz
tverot to zem filtra stobriņā, kamēr viss izšķldis. Ja ir klāt B a " , tad šķī
dumam pieliek K 2 C r 0 4 , sasilda un filtrē. 
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Analizējot V grupu, jāņem vērā, ka P 0 4 ' " ions, ko lieto M g " noguls
nēšanai, nogulsnē arī gandrīz visus iepriekšējo grupu kationus; tādēļ ja 
tie būtu nonākuši līdz V grupai, kaut arī mazā daudzumā, tos varētu 
noturēt par M g " . Tādēļ katrreiz jāpārliecinās par M g " klātbūti arī ar 
citām reakcijām. Visvienkāršākais līdzeklis ir MgNH 4 PC\ nogulšņu apska
tīšana mikroskopā. 

Tabula V. 

Pienācīgi sagatavotu IV grupas filtrātu dala divās daļās. 

Otru dalu iztvaicē sausu un mazā bļodiņā vai tiģelītī 
izkarsē, kamēr vairs nekūp, lai aizdzītu ammonija šālis. 
Jāizkarsē līdz sarkanai kvēlei arī bļodiņas augšējās malas, 
kur pa izkūpināšanas laiku uzsodrējas ammonija šālis. Sau
so atlikumu izšķīdina ūdenī un izmēģina liesmas reakcijā. 

K dod v i o l e t u liesmu, kas caur diviem kobaltstikliem 
izskatās s ā r t a (229). 

Na dod s p i l g t u d z e l t e n u liesmu, kuras gaismā 
K 2 C r 2 0 7 kristalli šķietas bāli un cilvēka miesa zila kā miro
nim. Caur diviem kobaltstikliem nātrija liesma nav redzama 
(227). 

Nogulsnēšanas reakci jas: 
K etiķskābā šķīdumā ar N a 2 [ C o ( N 0 2 ) 6 j dod dzeltenas no

gulsnes K 2 N a f C o ( N 0 2 ) G l ; M g " to netraucē. 
Na etiķskābā šķīdumā ar magnēzija uranilacetātu dod 

dzeltenas kristalliskas nogulsnes (227). 

Ammonija ions meklējams tieši no pirmanalizes, to vārot ar NaOH: 
atdalās NH 3 , kas krāso mitru lakmusa papīrīti zilu, filtrpapīra sloksnīti, 
kas samērcēta H g N 0 3 šķīdumā, melnu. Ja N H 4 ' ions ir analizē klāt lie
lākā daudzumā, tad pēc NaOH pielikšanas to var atrast pēc N H 3 smakas. 

V. Anionu analizē. 

128. §. Anionu uzmeklēšanu parasti izdara pēc pabeigtas kationu ana
lizēs slapjā ceļā. Pēc atrastiem kationiem dažreiz var spriest, kādi anioni 
nevar būt klāt. Ja kādā ūdenī vai skābēs izšķīdinātā vielā ir atrasti P b " , 
B a " vai Sr'* ioni, tad tai pašā vielā nevar būt S 0 4 " ions; tāpat, ja ir 
atrasts Ag\ tad nevar būt: Cl ' , Br', J ' , CN' , [Fe(CN)] 6 "" , [Fe(CN) 6 ] " ' . Ci
tos gadījumos var spriest, kādi anioni ir klāt. Ja kationu analizē ir atrasts 
As, tad arī anionu sastāvā būs A s 0 3 " ' vai AsO/". Tomēr nav nekādu 
šķēršļu tam, ka anionu analizi izdara p i r m s kationu analizēs. 

Vienai daļai pieliek 
NHļOH lielā pārāku
mā, tad ( N H 4 ) 2 H P 0 4 

vai N a 2 H P 0 4 un labi 
saskalo: baltas kris
talliskas nogulsnes 

M g N H 4 P 0 4 . 
Pārliecināšanās dēļ 

nogulsnes apskata 
mikroskopā. 

Mg (232). 
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Anionu analizei ņem sevišķu daļu no analizējamās vielas. Tā kā kat-
ionu klātbūte, izņemot tikai Na', K' un NU/', dažkārt traucē anionu atra
šanu, tad kationus nogulsnē ar N a 2 C 0 3 . Šo operāciju var neizdarīt tikai 
tad, ja analizējamā viela ar N a 2 C 0 3 nedod nogulsnes. 

Novārījuma pagatavošana ar N a 2 C 0 3 . 

C i e t u vai š ķ i d r u analizējamo vielu aplej ar N a 2 C 0 3 šķīdumu, pie
liekot pēdējo tādā daudzumā, lai maisījuma reakcija ar lakmusa papīrīti 
būtu s t i p r i s ā r m a i n a . Maisījumu vāra 5 — 1 0 minūtes un filtrē. No
gulsnes vienreiz izmazgā un mazgājamo ūdeni pievieno filtrātam. Filtrātā 
atrodas anioni, vismaz pa daļai, kā nātrija šālis. Nogulsnēs ir visi kationi, 
izņemot Na', K' un NH 4". Nogulsnes nav vajadzīgas, tās met prom. 

Ja analizē ir klāt v a r š vai s u d r a b s kopā ar ammonija sālīm, tad tie 
pa daļai pāriet filtrātā kā k o m p l e k s i savienojumi. Tos var nogulsnēt 
ar H 2 S , filtrātu iepriekš paskābinot ar etiķskābi. Bet tādā gadījumā pēc 
sulf'du nofiltrēšanas no filtrātā ar vārīšanu jāizdzen arī H 2 S . Arī a m f o -
t e r i e elektroliti (Zn(OH) 2 , Sn (OH) 2 , S b ( O H ) 3 u. c ) , ja tos vāra ar N a 2 C O s , 
nelielā daudzumā pāriet novārījumā; bet filtrātu neitralizējot tie atkal iz
krīt un tos nofiltrē. 

Analizēs novārījumu ar N a 2 C 0 3 r ū p ī g i n e i t r a l i z ē . To izdara 
tādā kārtā, ka novārījumu pēc filtrēšanas vispirms viegli paskābina ar atšķ. 
H N 0 3 vai C H 3 C O O H skābi, lai sadalītos N a 2 C O s pārākums, tad ar sil
dīšanu aizdzen C 0 2 ; pēc tam neitralizē ar ļoti atšķaidītu NaOH sārmu. Ar 
neitralizētu šķīdumu, lietojot to pa daļām, vispirms izzina, kādas anionu 
grupas ir klāt, pēc tam uzmeklē atsevišķus anionus. 

Anionu iedalīšana grupās. 

129. §. Anionu uzmeklēšana nav izdarāma tik sistemātiski kā kationu 
analizē. Anionu uzmeklēšanai gandrīz katram anionam ņem atsevišķu 
novārījuma daļu. Iedalīšanai grupās ir tā nozīme, ka ar vienu vai diviem 
grupas reaģentiem var izzināt, ka veselas grupas nav klāt. Turpretī, ja 
grupas reakcijas rāda, ka meklētā grupa ir klāt, tad jāizdara visu grupā 
ietilpstošo anionu meklēšana, ņemot katram atsevišķu novārījuma daļu. 
Sk. tabulu. 

Dažas anionu atdalīšanas schemas. 

130. §. 1) S 0 4 " un SiF 6 ". Abi šie anioni N a 2 C 0 3 novārījumā kopā 
nevar būt, jo bāziskā vidē S i F 6 " sadalās (219) ; bet tie var būt kopā neitrālā 
vai skābā pirmanalizē. Pirmanalizi paskābina ar HCl, uzsilda un ar BaCl 2 

nogulsnē sulfātu un fluorsilikātu. Nogulsnes izmazgā un izžāvē. Mazu 
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No analizējamās vielas pagatavo novārījumu ar N a 2 C 0 3 . Filtrātu 
HNO, skābi. 

r ū p ī g i n e i t r a l i z ē (128) ar atšķ. 

Grupu raksturojums attiecība pret BaCl 2 un AgNOs šķīdumu. 

o 

I 
Mazu novārījuma daļu 

paskābina ar atšķ. HN0 3 

skābi. 
A g N 0 3 nedod nogulsnes. 

Ha( 1. dod nogulsnes, kas 
nešķīst aukstā atšķ. HN0 3 

skābē. 

B a S 0 4 , baltas. 
BaSiFo, baltas. 

§ 
181 
220 

J a I grupa i r klāt, tad 
pielej reaģentu pārāku
ma, pēc brīža filtrē un 
filtratam pieliek 

CH 3COONa: 

ja rodas nogulsnes, tad ir 
klāt arī II grupa. 

II 
Mazu novārījuma daļu, ja I grupas nav 

klāt, paskābina ar CH3COOH skābi. B a C l . 
un A g N 0 3 abi dod nogulsnes. Abējas no
gulsnes šķist aukstā atšķ. HN0 3 skābē, bet 
nešķīst CHaCOOH skābē. 

B a C 2 0 4 , baltas. 

B a F , , baltas. 

B a C r 0 4 , dzelte
nas. 

B a S 0 3 . baltas. 

B a S 2 0 3 , baltas. 

§ 
147 

186 

244 

178 

182 

A g 2 C 2 0 4 , baltas. 

Nogulšņu n a v . 

A g 2 C r 0 4 , sarkan
brūnas. 

A g 2 S 0 3 , baltas. 

A g 2 S 2 0 3 baltas, 
kļūst dzeltenas, 
pec tam melnas. 

J a II grupa ir klat, tad Ba- un arī Ag-
nogulsnes (reaģents pārākuma!) nofiltrē, 
rūpīgi neitralizē abus filtrātus ar atšķ. 
NrLiOH, to pieliekot pa pilienam. J a rodas 
uogulsnes, tad ari 111 grupa ir klāt. 

III* 
Neitral izēts novārījums, ja I un II grupas 

nav klat, dod nogulsnes ar B a C I 2 un A g N 0 3 . 
Abējas nogulsnes šķist CH3COOH skābē. 

B a H P 0 4 , baltas. 

B a H A s 0 4 l baltas. 

B a H A s 0 3 , baltas, 
tikai no konc. 
šķidumiem. 

B a ( B O ) , , baltas, 
kļūst lielākas 
no NH4OH pi
liena. 

B a C 4 H 4 0 6 , baltas. 

§ 
213 

294 

294 

216 

148 

A g , P 0 4 , dzelte
nas. 

A g 3 A s 0 4 , sarkan
brūnas. 

A g 3 A s 0 3 , _ dzelte
nas, kļūst lie
lākas no NaOH 
piliena. 

AgBOg baltas, 
kļūst lielākas no 
NH4OH pilie
na. 

A g 2 C 4 H 4 0 G , 
tas. 

bal-

* Šai grupā ietilpst vel C 0 3 " . (145) un 
S i 0 3 " (222); tie meklējami ar priekšmēģina-
jumlem. 

V grupa: N 0 3 ' (174), N 0 2 ' (168), CH.COO' (146), C10 8 ' (195), C1CV (198) un M c 0 4 ' (258). 

Šie anioni nedod nogulsnes; tie meklējami ar speciālām reakcijām. 

IV 
Mazu novārījuma daļu paskābina ar 

HN0 3 ekabi. BaCl_> nedod nogulsnes. 
A g N 0 3 dod nogulsnes, kas nešķīst auk
stā atšķ. H N 0 3 skābē. 

AgCl, baltas. 

A g B r , gaišdzeltenas. 

A g J , dzeltenas. 

AgCN, baltas. 

Ag 4 [Fe(CN) 6 ] , baltas. 

Ag 3 [Fe(CNJ 6 ] , sarkanbrūnas. 

AgCIO (AgClJ, baltas. 

AgSCN, baltas. 

A g B r 0 3 , baltas. 

A g J 0 3 , baltas. 

Ag 2 S. melnas. 

§ 
189 

200 

204 

153 

156 

157 

192 

154 

202 

207 

176 
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nogulšņu daļu uz ogles reducē un ar heparreakciju pierāda SO/' (96). Otru 
nogulšņu daļu svina tiģelī saslapina ar konc. H 2 S 0 4 un uzsilda: no B a S i F 6 

sadalīšanās rodas gāze, kas saduļķo ūdens pilienu stikla irbuļa galā (220) . 
2) C 2 0 4 " , F ' un C 4 H 4 0 6 " . Oksalātu un fluoridu nogulsnē ar ģipš-

ūdeni etiķskābā vidē karstumā. Ja klāt būtu arī S 0 3 " , tad tas iepriekš 
ir jāoksidē ar J 2 . Šo abu anionu nogulsnēšanai vajaga būt pilnīgai. Ja 
analizē ir maz oksalāta vai fluorida, tad nogulsnēšanu ar ģipšūdeni izdara bā
ziskā vidē un tad nogulsnes apstrādā ar siltu etiķskābi. Etiķskābē neizšķī
dušos kalcija oksalātu un fluoridu labi izmazgā ar ūdeni ūn vienu daļu iz
šķīdina karstā atšķ. HC1 skābē. Šis šķīdums atkrāso permanganātu, ja 
klāt ir oksalāts (147). Otru nogulšņu daļu izžāvē, samaisa ar smalku 
S i 0 2 , saslapina ar konc. H 2 S 0 4 un izmēģina uz F ' ionu (186). Filtrātu, no 
kura ir atdalīts oksalāts un fluorids, neitralizē un ar CaCl 2 nogulsnē tartrātu. 
Ar dabūtām nogulsnēm izdara pārliecināšanās reakcijas (148). 

3) SO/ ' , S 0 3 " , S 2 0 3 " un S". Neitrālām vai vāji bāziskam anionu 
novārījumam pieliek konc. ZnCl 2 vai Z n ( N 0 3 ) 2 šķīdumu: nogulsnējas ZnS. 
No nogulsnēm atrod S" parastā kārtā (176). Filtrātam pieliek SrCl 2 un uz
vāra: izkrīt S r S 0 4 un S r S 0 3 . Nogulsnes izmazgā un apstrādā ar karstu 
atšķ. HC1 skābi: izšķīst S r S 0 3 , un pēc smakas atrod S 0 2 (178). Neizšķī-
dušais atlikums ir S r S 0 4 . Fitrātā pēc S r S 0 4 un S r S 0 3 atdalīšanas meklē 
S 2 0 3 " (182). 

4) Cl ' , Br ' un J ' . )' atrod ar Cl 2-ūdeni un C S 2 pilienu. Ja pieliek 
Cl 2-ūdeni lielā pārākumā, J 2 oksidējas par JO/, un C S 2 pilienā parādās 
Br 2 , ja ir klāt bromions. Lai atrastu Cl', jaunu novārījuma daļu etiķskābā 
vidē karstumā oksidē ar K M n 0 4 , līdz kamēr vairs nav dabūjama Br' reak
cija. J 2 un B r 2 pa oksidēšanas laiku izgaist no verdoša šķīduma. Tad 
K M n 0 4 pārākumu sadala ar dažiem pilieniem metilalkohola, filtrē un filtrātā 
meklē Cl' parastā kārtā. 

Cl' var atrast arī tieši no sausas analizēs, iepriekš neatdalot Bi ' un J ' . 
Analīzi sajauc ar K 2 C r 2 0 7 pulveri, saslapina ar konc. H 2 S 0 4 un mazā 
destillācijas aparātā pārdestillē C r 0 2 C l 2 , ko uztver NaOH šķīdumā. CrO/' 
ions, ka 5 rodas no chromilchlorida sadalīšanas, ir pierādījums, ka analizē 
ir klāt CT ions. 

5) N O / un N O / . Sk. 168. 
6) Cl ' un SCN'. Rodanu nogulsnē ar C u S 0 4 un H 2 S kā C u 2 ( S C N ) 2 

(154) . Filtrātā meklē Cl' ionu. 
7) Br ' un SCN'. Rodanionu oksidē ar Cl 2-ūdeni, bet ja tā analizē 

ir daudz, tad ar K M n 0 4 skābā vidē. Kad viss rodanions jau ir oksidēts, 
oksidējas arī Br ' par Br 2 , kas pierādams ar C S 2 pilienu. Var arī rodanu 
nogulsnēt ar C u S 0 4 -ļ- H 2 S , kā pie atdalīšanas no Cl', un Br' meklēt 
filtrātā. 
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8) J ' , J 0 3 ' N 0 3 ' un C 0 3 " . Šāda anionu kombinācija var būt tikai 
bāziskā vai neitrālā vidē. Ja to paskābina, tad no J ' un J 0 3 ' rodas J 2 . Ana-
lizi (vai anionu novārījumu) nepaskābinot, vispirms nogulsnē karbonātu ar 
Ca-acetātu, tad jodidu un jodātu ar A g - a c e t ā t u . Dabūtās Ag- nogulsnes 
izmazgā un šķīdina ammonjakā: izšķīst tikai jodāts. Šķīdumā pierāda jo
dātu ar H 2 S 0 3 (207). Ammonjakā neizšķīdušo daļu sadala ar Zn pu
tekļiem un atšķ. H 2 S 0 4 , filtrē un filtrātā atrod J ' ionu, Pirmajā filtrātā 
pēc AgJ un A g J 0 3 nogulsnēšanas vēl paliek jodāta zīmes; tās nogulsnē,, 
pieliekot filtrātam dažus pilienus H 2 S 0 3 . Tad ar H 2 S atdala Ag pārā
kumu, filtrātu koncentrē un parastā kārtā pierāda N 0 3 ' ionu. 

9) [Fe(CN) 6 ]"" un [Fe(CN) 6 ]" ' atdalīšana no halogenioniem. Paskā
binātā anionu novārījumā ar H 2 S 0 3 reducē ferricianionu par ferrocianionu 
un ar Z n S 0 4 nogulsnē abus kā Zn 2 [Fe(CN) 6 ] . 

10) C 0 3 " , S 0 3 " un CN'. Cianionu un sulfītionu atrod parastā kārtā. 
Grūtības rodas pie karbonātiona, jo abi iepriekšējie arī saduļķo B a ( O H ) 2 

šķīdumu. Tādā gadījumā CN' ionu saista ar HgCl 2 par nedisociētu 
Hg(CN) 2 , bet S 0 3 " ionu oksidē ar J 2 par S 0 4 " . Karbonātu sadalīšana 
ir ieteicams izdarīt ar atšķ. etiķskābi. 

VI. Mikroķīmiskas reakcijas 
Liels atbalsts kvalitatīvā analizē ir mikroķīmiskas reakcijas. Kad ana

lizējamās vielas ir maz, tad vispār dodama priekšroka mikroreakcijām; bet 
tās ir ļoti noderīgas arī tad, kad vielas ir papilnam, sevišķi šaubu gadī
jumos. Mikroreakcijas prasa maz laika, izdarāmas viegli un ērti; par re
aģentiem var lietot visdārgākās vielas — zelta, platīna, rubidija un cēzija 
šālis, jo reaģenta patēriņš ir niecīgs, parasti miligrama daļas vienā reakcijā. 
Nav vajadzīgi arī dārgie platīna trauki; visas sakausēšanas un uzslēgšanas 
mikroreakcijas izdara Pt stiepules cilpiņā. Bet ir gan vajadzīgs vidēja 
labuma mikroskops, ar lielu gaismas spēju pie 100 līdz 200 X palielinājuma. 

131. §. Mikroķīmisko reakciju tipi. 1) K r i s t ā l i u r e a k c i j a s . Lai 
pierādītu kādu ionu, analizēs pilienu novieto uz priekšmeta stikliņa, ievada 
tanī reaģentu, kas ar meklējamo ionu rada p ā r s ā t i n ā t u šķīdumu: ro
das kristalliskas nogulsnes, ko novēro mikroskopā, parasti 50—100 X pa
lielinājumā, n e p ā r k l ā j o t pilienu ar segstikliņu. Te svarīgi ir izvēlē
ties tādas nogulsnēšanas reakcijas, k a s d o d l a b i v e i d o t u s k r i s t a l -
l u s . Kristallus mikroskopā pazīst pēc ārējā izskata, dažreiz arī pēc sa-
grupējuma. Skatoties mikroskopā nebūt nav jānoteic, pie kādas singoni-
jas kristalli pieder; pietiek, ja acs saskata pazīstamu ainu, kas raksturo, 
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meklējamo ionu. Labi veidoti kristalli rodas tad, kad tie rodas l5ni no 
šķīdumiem ar m a z u pārsātinājumu. Tādēļ tādas nogulsnēšanas reakci
jas, kur nogulsnēm ir maza šķīdība un tās ātri rodas, mikroanalizē ir 
maz noderīgas, jo kristalli nepaspēj izveidoties. Piem., S 0 4 " ionu mikro
analizē nogulsnē nevis BaSO, (šķīdība 1:400000), bet C a S 0 4 . 2 H 2 0 (šķī
dība 1:500) veidā. B a S 0 4 izkrīt acumirklī un tā nogulsnēs mikroskopā nekā 
raksturīga nevar saskatīt; turpretī C a S 0 4 . 2 H 2 0 rodas lēnām, kad pilienu 
koncentrē: tā kristalli ir skaistu, garu adatu veidā un raksturīgā sagrupē-
jumā gar piliena malām. Reakcijas jutība no tam daudz necieš, jo pilienu 
viegli var sakoncentrēt, līdz tas kļūst pārsātināts. 

2) P i l i e n u r e a k c i j a s . Mikroskops te nav vajadzīgs. Reakcijas 
izdara uz filtrpapīra strēmele'?, porcelāna vai arī stikla plates, paliekot zem 
tās, pēc vajadzības, baltu vai melnu papīru. Pilienu reakcijas izvēlas tā
das, kur rodas labi saskatāma n o k r ā s a vai k r ā s a i n a s nogulsnes. 
Piemērs: B i ' " iona nogulsnēšana ar KJ un cinchonīnu. Uz filtrpapīra uzliek 
analizēs pilienu un tam virsū reaģenta pilienu: rodas sarkans plankums. 

3) L u m i n i s c e n c e s jeb s p ī g u ļ o š a n a s reakcijas. Tās ir ļoti 
retas. Attiecīgi sagatavotu preparātu, kas satur analizi, tuvina liesmai; 
pieskaršanās momentā parādās spilgta liesmiņa. Sk. pie B i ' " (271.). 

4) L i e s m a s n o k r ā s o š a n a s reakcijas, ko jau lieto makroanali-
zē, pēc būtības arī ir mikroreakcijas. 

132. §. Mikroreakciju jutību apzīmē divējādi. 1) Apzīmē to visma
zāko vielas daudzumu, kas ar kādu reakciju vismazākā analizēs pilienā 
(1 mm 3 ) konstatējams (tveramais daudzums). Par svara vienību parasti 
lieto mikrogramu, u.g jeb y ( = 0 , 0 0 0 0 0 1 g) . b) Apzīmē to v i s m a z ā k o 
š ķ ī d u m a k o n c e n t r ā c i j u (robežkoncentrāciju), kurā kāda mikroreak-
cija ir iespējama. Piem. S 0 4 " ionu var noteikt C a S 0 4 . 2 H 2 0 veidā, ja šā 
iona daudzums analizēs pilienā (1 mm 3 ) ir vismaz 0,6 u.g S 0 4 " . Šādam tve
ramam daudzumam atbilst robežkoncentrācija 1:1660. 

133. §. Mikroķīmiskās operācijas. Analizēs pilienu novieto uz priekš
meta stikliņa dažādi: ar stikla irbuli, Pt stiepules cilpiņu vai ar kapillāro pi
peti. Stikla irbuli iemērc analizē un daļu no pieķērušos šķidruma mēģina 
pārnest uz stikliņa, pieskaroties tam ar irbuļa galu. Tāpat rīkojas arī ar 
Pt stiepuli, kam galā maza cilpiņa: to iemērc analizē un cilpiņā ietverto 
pilienu pārnes uz stikliņa. Visērtāk tomēr ir darboties ar mikropipeti. 
To pagatavo no stikla caurulītes (5—7 mm caurmērā), izvelkot tai vienu 
galu par kapilläri. Kapilläre iesūc analizi, tad, turot to gaisā, izpūš no ka
pilläres analizēs šķīdumu mazas bumbiņas veidā un pieskaras tai ar priekš
meta stikliņu. Tāpat pārvieto arī šķidru reaģentu. Kā likums jāievēro no
teikums, ka kristallu reakcijās a n a l i z ē s p i l i e n u n e d r ī k s t s a m a i -
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s i t a r r e a ģ e n t a p i l i e n u (gluži pretēji tam, kā to dara makroanali-
zē!) , bet tos novieto uz stikliņa vienu otram blakus tā, ka tie tikai sa
skaras. Tad analizē un reaģents difundē viens otram pretī un izveido 
koncentrācijas joslas, starp kurām vienmēr var atrast joslu ar labi veido
tiem nogulšņu kristalliem. Ja reakcijas noteikumi prasa, ka analizei pie 
šķidra reaģenta vajaga būt cietai vielai, tad analizēs pilienu uz priekšmeta 
stikliņa iztvaicē sausu un sausam atlikumam uzliek šķidru reaģentu, at
kal rīkojoties tā, lai reaģents apklāj ne visu sauso atlikumu, bet tikai 
daļu no tā, un mikroskopā novēro robežu, kur sastopas sausā analizē 
ar šķidro reaģentu. Ja reaģents ir sausa viela, tad to uzliek uz stikliņa, 
ar spiedienu sasmalcina un ar saslapinātu Pt stiepuli izņem vienu kādu 
kristalliņu un to ievieto analizēs piliena malā. Tad ap cieto reaģentu 
izveidojas koncentrācijas joslas, kurās veidojas nogulšņu kristalli: pie pa
ša reaģenta tie rodas tūliņ, bet mazi un nepilnīgi izveidoti; tālāk no 
reaģenta tie rodas vēlāk, ir lielāki un labāk izveidoti. 

Analizēs šķīduma s i l d ī š a n u un k o n c e n t r ē š a n u izdara uz priekš
meta stikliņa. Uzlikto pilienu sasilda uz m i k r o d e g ļ a , stikliņu kustinot 
virs liesmas, lai tas vienmērīgi sasiltu un neplīstu. Pilienu nedrīkst kar
sēt līdz viršanai, jo tad tas acumirklī izgaist. Temperatūru nedrīkst celt 
pāri tai, kādu var paciest plānā āda rokas virspusē, kurai laiku pa lai
kam ar stikliņu pieskaras. Visa koncentrēšana norit apmēram minūtes 
laikā. M i k r o d e g 1 i izveido no taupības degļa, aizgriežot degļa galveno 
gāzes pievadu, vai arī no parastā Bunzena degļa, noskrūvējot tam stobru 
un samazinot liesmu pie caurumiņa degļa pamatā līdz 5—7 mm augstu
mam. 

No šķīdināšanas, oksidēšanas, reducēšanas, nogulšņu atdalīšanas un 
citām operācijām, kas ērtāk izdarāmas makroanalizē, mikroanalizē, cik tālu 
to uzskata par palīglīdzekli, parasti izvairās, lai gan arī te ir izveidoti 
asprātīgi paņēmieni. Tikai sakausēšanas reakcijas, kas makroanalizē prasa 
platīna traukus, mikroanalizē izdara Pt stiepules cilpiņā. 

Šai kursā esmu uzņēmis tikai vienkāršākās mikroreakcijas biežāk sa
stopamo ionu raksturošanai un pierādīšanai. 



T r e š a d a ļ a 

Elementu īpašības un ionu reakcijas 
I. Nemetalli 

134. §. Par nemetalliem sauc visus tos elementus, kam trūkst rak
sturīgo metallu īpašību. Tie ir gāzveidīgie elementi H, F, Cl, O un N, 
šķidrais Br un cietie elementi J , S, Se, Te, P un C. Nemetalliem nav ko
pīgu fizikālu īpašību. Agrāk nemetallus sauca par „metalloidiem"; ta
gad šis nosaukums ir atmests, jo tam trūkst nozīmes. Nemetalli cietā 
veidā ir trausli, daži ir arī caurspīdīgi, slikti vada siltumu, vēl sliktāk 
elektrību. Daži nemetalli šķīst saliktās šķidrās vielās un no šķīdumiem 
atkal izkristallizējas ķīmiski nepārveidoti. Gāzveidīgā stāvoklī nemetallu mo
lekulas sastāv no 2 vai vairāk atomiem. Elementu periodiskajā sistēmā ne
metalli ieņem 1 līdz 4 vietas pirms cēlgāzēm. Šis apstāklis nosaka ne
metallu īpašību, ka savienojumos tie var uzņemt elektronus no elektro*-
pozitīviem elementiem un uzlādēties negatīvi (52). Jo mazāks ir neme-
talla atomsvars un jo tuvāk tie stāv cēlgāzei periodiskajā sistēmā, jo 
lielāka ir to tieksme uzlādēties negatīvi. Izņēmums no šās likumības ir 
ūdeņradis, kas vieglāk atdod savu vienīgo elektronu un kļūst pozitīvs 
nekā uzņem vēl otru elektronu un kļūst negatīvs. Savienojumos ar me-
talliem un ar ūdeņradi nemetalli ir negatīvi, savienojumos ar skābekli un 
fluoru pozitīvi. Zemākās oksidācijas pakāpēs nemetallu oksidi pa lielā
kai daļai ir neitrāli vai vāji skābi. Augstākās oksidācijas pakāpēs neme
tallu oksidi ir skābi. Nemetalliem ar lielu atomsvaru negatīvais raksturs 
ir pavājināts, bet pozitīvais pastiprināts. Nemetallu negatīvais raksturs 
pavājinās un pozitīvais pastiprinās arī ar attālināšanos no cēlgāzes perio
diskajā sistēmā. 

Skābeklis. O — 16,000. 

Kārtības skaitlis 8. Vērtība —II. Simbols O no o x y g e n i u m ~ 
skābes radītājs. 

135. §. Dabā skābeklis brīvā veidā ir atrodams gaisā ap 21o/0; sa
vienojumos: iežos 44—48o/o, ūdenī 8Qo/0, bet caurmērā zemes garozā 
ap 50o/o, tik pat daudz, cik visu citu elementu kopā (17). 
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Iegūšana. 1) Karsē līdz 300° kālija chlorātu jeb t. s. Bertoleja (Ber-
thollet) sāli, KClOg, kam par katalizatoru ir piejaukts M n 0 2 : atdalās 
0 2 , pāri paliek KCI (194). 2) Paskābinātu ūdeni sadala ar elektrību: 
pie katoda atdalās H 2 , pie anoda 0 2 . 3) Rūpniecībā to iegūst, destillē-
jot šķidru gaisu: pirmais izgaro slāpeklis (v. p. —196°), pāri paliek gan
drīz tīrs skābeklis (v. p. —183°) . 

īpašības. Skābeklis ir gāze bez krāsas un smakas. Normālos ap
stākļos 1 1 sver 1,4290 g. K. p. *) —219°, v. p. —183°. Uztur degšanu. 
Vis-is degvielas, kas deg gaisā, tīrā skābekli sadeg ar lielu gaismas un 
siltuma efektu; tērauda atspere sadeg ar spožām dzirkstelēm. 

Pēc fluora skābeklis ir visnegatīvākais elements. Tieši vai netieši 
tas savienojas ar visiem elementiem, izņemot tikai cēlgāzes. Skābekļa 
savienojumus ar citiem elementiem sauc par o k s i d i e m. 

A n a l ī t i s k i brīvu skābekli atrod: 1) skaliņš ar kvēlojošu oglīti 
koncentrētā skābekli uzliesmo; 2) ja sajauc NO gāzi ar brīvu skābekli, 
tā kļūst brūna (164). Ķīmiski saistītam skābeklim līdz šim vēl analitisku 
reakciju nav. 

136. §. Ozons ir skābekļa a l l o t r o p i s k s veidojums. Ozons ro
das no ķīmiskiem savienojumiem, ja tie atdala skābekli in statu nascendi 
kopā ar lielu enerģijas daudzumu; no skābekļa, ja tas oksidē mitru 
fosforu; no K M n 0 4 , ja to aplej ar konc. sērskābi; no brīva skābekļa, 
ja caur to raida klusus elektrības lādiņus: 3 02—ļ—69 kcal ^ 2 0 3 . Te elek
triskā enerģija pievienojas skābeklim un pārvēršas par ķīmisko enerģiju 
un reizē ar to samazinās skābekļa tilpums: no 3 tilpumiem skābekļa 
rodas 2 tilpumi ozona. No tā izriet, ka ozona molekula sastāv no 3 
atomiem. 

Ozons ir zilgana gāze ar asu smaku, no kuras tas ir dabūjis savu 
nosaukumu. Normālos apstākļos 1 1 sver 2,144 g. K. p. —250°, v. p. 
—78°. Ozons ir viens no visenerģiskākiem oksidētājiem; enerģiskāks par 
to ir tikai brīvs fluors. Reakcijās tas darbojas tikai ar 1 savu skābekļa 
atomu, kas atskaldās in statu nascendi. Raksturīgākā ozona reakcija ir 
ar kālija jodidu bāziskā šķīdumā: 2 K J ^ 0 3 + H 2 0 —> J 2 + 0 2 + 2 K O H . Atbrī
voto jodu pierāda ar stērķeļu šķīdumu. 

Šādu reakciju bāziskā šķīdumā dod vēl tikai hipochlorītions, CIO'. 

137. §. Ūdeņraža peroksids, H 2 0 2 . I e g ū š a n a . 1) Bārija oksidu, 
BaO, karsē gaisā līdz 600°: pievienojas.skābeklis un rodas p e r o k s i d s 
B a 0 2 (236). To sadala ar aukstu atšķ. sērskābi un atbrīvoto H 2 0 2 at
dala ar destillēšanu zem pamazināta spiediena. 2) Hidrolitiski sadala 
peroksisērskābi, H 2 S 2 O s , ko savukārt iegūst ar elektrolizi. 

*) K. p. = kušanas punkts, v. p. = viršanas punkts. 
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(1) B a 0 2 + H 2 S 0 4 -> B a S 0 4 + H 2 0 2 . 

(2) H 2 S 2 0 8 + 2 H 2 0 ^ 2 H 2 S 0 4 + H 2 0 2 . 

ī p a š ī b a s . Tīrā veidā H 2 0 2 ir sīrupveidīgs šķidrums bez krāsas 
un smakas. K. p. —2°, v. p. 4-69° zem 26 mm spiediena. īpatnējais svars 
pie 0W ir 1,458. H 2 0 2 ir viegli gaistošs un ļoti eksplozīvs. Tādēļ to 
laiž pārdošanā atšķaidījumā ar ūdeni, kas satur ne vairāk par 30<>/o H 2 0 2 ; 
no tā pagatavo otru preparātu, kas satur tikai 3o/o H 2 0 2 . Dažas vielas, kā: 
alkalijas, platīna putekļi, MnO ž u. c. metallu oksidi to katalitiski sadala; 
dažas citas, kā: acetanilids, urinviela, fosforskābe, barbiturskābe to stabi
lizē. H 2 0 2 satur 94o/o skābekļa, vairāk nekā jebkurš cits savienojums. 
To lieto medicīnā, laboratorijā oksidēšanai un rūpniecībā balināšanai. 

Oksidēšanas reakcijās tas sašķeļas par H 2 0 un O in statu nascendi. 
Ar dažiem spēcīgiem oksidētājiem H 2 0 2 darbojas kā reducētājs: atšķeļ 
2 H in siatu nascendi, kas reducē oksidētāju, bet pats oksidējas par G 2 

molekulu. Skābā šķīdumā tas reducē MnO/ par Mn" , C r 2 0 7 " par Cr"* 
un P b 0 2 par P b " ; bāziskā šķīdumā [Ag(NH 3 ) 2 ]" par metallisku Ag un 
CIO' par Cl'. H 2 0 2 ir ļoti vāja skābe, kurā grupa 0 2 " ir anions. Perok-
sidi ir šās skābes šālis. Bāziskā šķīdumā abus H atomus var apmainīt 
pret dažu metallu kationiem; tā var iegūt peroksidus C a 0 2 , S r 0 2 un 
B a 0 2 . Sārmu metallu peroksidus var iegūt tiešā sintezē, sadedzinot brī
vus metallus gaisa skābekli: 2 N a - [ - 0 2 —> N a 2 0 2 . Ar dažām skābēm H 2 0 2 

veido ī s t ā s p ā r s k ā b e s jeb p e r o k s i s k ā b e s , kuru molekulā at
rodas divvērtīga grupa — O — O — . 

N e ī s t a j ā s pārskābes HC10 4 , H 5 J 0 6 un H M n 0 4 tādas grupas nav. 

R e a k c i j a s . 1) Skābā šķīdumā K 2 C r 2 0 7 dod ar H 2 0 2 peroksi-
chromskābi, kas šķīst ēterī ar zilu krāsu. 

H 2 C r 2 0 7 + 7 H 2 0 2 -> 2 H 3 C r 0 8 -f 5 H 2 0 . 

2) T i ( S 0 4 ) 2 skābā šķīdumā dod ar H 2 0 2 dzeltenu peroksititānsēr-
skābi H 2 [ T i 0 2 ( S 0 4 ) 2 ] . 

138. §. Hidroksilions, OH', ir visu bazu nepieciešama sastāvdaļa. Ja 
bāze šķīst ūdenī, tad OH' ions elektrolītiskā disociācijā atšķeļas un pie
šķir šķīdumam bāzisku reakciju: krāso lakmusu zilu, metiloranžu dzel
tenu un fenolftaleinu sārtu. OH' ions nogulsnē daudzu metallu hidroksī
dus, kas nešķīst ūdenī. 

Ūdeņradis. H — 1,008. 

Kārtības skaitlis 1. Vērtība -1--I un. —I . Simbols H no hvdroge-
nium = ūdens radītājs. 
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139. §. Dabā ūdeņradis brīvā veidā ir atrasts dažu vulkānu gā
zēs. Ūdenī savienojumā ar skābekli ūdeņraža ir 11 o/o. Ūdeņradis ir ne
pieciešama sastāvdaļa arī organiskajās vielās dzīvajā dabā. Caurmērā ze
mes garozā tā ir ap lo/o. 

I e g ū š a n a . Laboratorijā iegūst ūdeņradi no H 2 S 0 4 vai HC1 skābes, 
kurai mazā daudzumā ir pielikts C u " ions, izspiežot ūdeņradi ar metallisku 
cinku. Tīrs cinks grūti šķīst, tādēļ jāpieliek C u " ions. Rūpniecībā ūdeņ
radi iegūst kā blakus produktu, kad ar elektrolizi iegūst NaOH vai KOH 
(226), vai arī, sadalot pārkarsētu ūdens tvaiku ar ogli vai metallisku 
dzelzi. 

ī p a š ī b a s . Ūdeņradis ir gāze bez krāsas un smakas. Tā ir vis
vieglākā no visām vielām. Normālos apstākļos 1 1 sver 0,08987 g. K. p. 
—259°, v. p. —253°. Ūdeņradis viegli difundē caur porainām vielām un 
dažiem metalliem. Labi vada siltumu un skaņu (molekulas ļoti ātri kustas). 
Savienojoties ar skābekli, ūdeņradis sadeg bez gaismas, bet attīsta lielu 
karstumu. To lieto karstas liesmas dabūšanai, kas vajadzīga metallu grie
šanai un metināšanai. Ar ūdeņradi pilda balonus un gaiskuģusl. Ķīmijas 
rūpniecībā ūdeņradi lielā daudzumā lieto dažādām hidrēšanām, reducēša
nām un ammonjaka sintēzei. 

Istabas temperatūrā H ir inerta gāze. Metalli Pt, Os, Fe, Ni u. c , 
bet sevišķi palladijs Pd (līdz 900 tilp.) to uzsūc un atdala in statu 
nascendi. Šos metallus lieto par katalizatoriem dažādās hidrēšanas reak
cijās un sintezēs. Uzsūktais ūdeņradis neatrodas noteiktā ķīmiskā sa
vienojumā ar metallu, bet it kā cietā šķīdumā, jo uzsūktais daudzums 
ir atkarīgs no temperatūras un spiediena. Karstumā arī molekulārs ūdeņ
radis darbojas kā spēcīgs reducētājs. Tas reducē līdz brīvam metallam 
gandrīz visu metallu oksidus, nitrātus, karbonātus un oksalātus, izņemot 
sārmu un sārmzemju metallus, AI, Mn un dažus retus metallus. Ūdeņ
radis savienojas arī ar visiem nemetalliem, ar fluoru, chloru un bromu 
jau istabas temperatūrā. Gandrīz visi šie savienojumi ir gāzveidīgi un 
ar skābu vai neitrālu raksturu; savienojumiem ar slāpekli N H 3 un N 2 H t 

ir bāzisks raksturs. Visos šais savienojumos ūdeņradis ir pozitīvi vien
vērtīgs. 

140. §. Hidridi. Ūdeņradis tieši savienojas ar sārmu un sārmzemju 
metalliem, pie kam rodas cietas šālis, kur ūdeņradis ir n e g a t ī v i v i e n 
v ē r t ī g s kā h i d r i d i o n s H'. Vispastāvīgākie ir litija hidrids, LiH, 
un kalcija hidrids, C a r i 2 . Ar ūdeni hidridi sadalās, atbrīvodami divreiz 
vairāk ūdeņraža nekā tā ir pašā hidridā. Reakcija saprotama tā, ka ne
gatīvi lādētais ūdeņradis no hidrida savienojas ar pozitīvi lādēto IT ionu, 
kas rodas no ūdens molekulas disociācijas, un veido H 2 molekulu, kur lā-
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diņi izlīdzinās, un abi H atomi kļūst vienādi; ūdens hidroksilgrupa sa
vienojas ar metallionu un veido hidroksidu. 

CaH 2 + 2 HOfī - > 2 H 2 + Ca(OH) 2 . 

Par hidridiem dažreiz nepareizi sauc arī gāzveidlgos ūdeņraža savie
nojumus, piem. N H 3 ; patiesībā tas ir nitrids. 

141. §. Ūdeņraža ions H* ir visu skābju nepieciešama sastāvdaļa. 
No skābēm tas atskaldās elektrolītiskā disociācijā ūdens šķīdumā un pie
šķir šķīdumam s k ā b u garžu; k r ā s o z i l o l a k m u s u s a r k a n u . 
H* ions šķīdina gandrīz visus metallu hidroksidus, kas ūdenī nešķīst, 
neitralizējot ar metallionu saistītās hidroksilgrupas, piem., 

F e ( O H ) 3 - f 3 H' - > F e * M - f 3 H 2 0 . 

H* ions ir vismazākā iespējamā matērijas daļiņa, saistīta ar 1 pozi
tīvo lādiņu. Teorētiski to pieņem par vienību, no kādām vajadzētu būt 
sastādītiem citu elementu atomu kodoliem. Tādēļ to sauc par p r o t o n u . 

A n a 1 i t i s k i brīvu un saistītu ūdeņradi atrod, to sadedzinot un 
nosakot ūdens veidā. 

Ogleklis. C = 12,00. 

Kārtības skaitlis 6. Vērtība -ļ-II, -ļ-IV un —IV. Simbols C no 
latīņu carboneum = ogleklis. 

142» §. Allotropiskie veidojumi. Ogleklis ir pazīstams divās kris-
talliskās modifikācijās: kā d i m a n t s un kā g r a f i t t s . Dimants ir vis
cietākā viela, ar īp. sv. līdz 3,49 un lielu gaismas staru laušanas spēju. 
Pilnīgi tīrs dimants ir bez krāsas; elektrību tas nevada. Karstumā virs 
850 c tas savienojas ar skābekli par C 0 2 . Grafits ir mīksts, necaurspīdīgs, 
pelēki melns, diezgan labi vada siltumu un elektrību; īp. sv. 2,1—2,3. 
Virs 700 c tas savienojas ar skābekli par C 0 2 . No abām formām pastāvī
gākā ir grafits. Parasto amorfo ogli pa laikam min par trešo oglekļa 
allotropisko veidojumu. Bet tai nav noteiktu īpašību, un pilnīgi tīra tā 
nav iegūstama. Rentgena spektri rāda, ka parastā ogle sastāv no ļoti sī
kiem grafita kristalliņiem. Ogleklim ir arī visaugstākie kušanas un vir-
šanas punkti, ap 4000°. 

Dabā dimantus atrod retās vietās: Transvalē (Āfrikā), Indijā un 
Brazilijā. Grafitu atrod Vācijā, Austrijā, Čechoslovakijā, Sibirijā, Ceilonas 
salā u. c. Akmeņogles, brūnogles un kūdru atrod daudzās vietās. Daudz 
oglekļa atrodas dažādos karbonātu minerālos (krīts, marmors, kaļķakmens, 
dolomīts u. c.) un organiskos savienojumos dzīvajā dabā un C 0 2 veidā 
gaisā un jūras ūdenī. Oglekļa savienojumi dabā sastopami visur; to
mēr ta daudzums izpētītajā zemes garozas daļā un gaisā caurmērā ir 
tikai 0,2 o/( no kopsvara. 
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143. §. Oglekļa ( I I ) -oksids, ogļoksids, CO; to sauc ari par t v a n a 
gāzi. Tīrā veidā to var iegūt, ja skudrskābei atņem ūdeni ar kond. 
sērskābi-

H C O O H - > C O - f - H 2 0 . 

Rūpniecībā to iegūst endotermiskā reakcijā kopā ar ūdeņradi, laižot pār
karsētu ūdens tvaiku pār kvēlojošām oglēm: 

C + H 2 0 - f 28,6 kca l -> CO f H 2 . 

Tvana gāzes un ūdeņraža maisījumu sauc par ū d e n s g ā z i . To lieto 
par kurināmo, kad ir vajadzīgs sasniegt augstas temperatūras. Ogļok
sids rodas arī tad, ja caur kvēlojošām oglēm laiž ogļskābes gāzi, C 0 2 . 
Arī šī reakcija ir endotermiskā. 

C 0 2 + C + 38,8 kca l -> 2 CO. 

Tādā kārtā iegūst g e n e r ā t o r g ā z i , kas bez CO satur vēl lielā dau
dzumā slāpekli. CO ir arī deggāzē; pēdējā tādēļ ir indīga. Rūpniecībā 
lieto CO lielā daudzumā kā kurināmo, bez tam arī metilalkohola un s!in-
tetiskā benzīna ražošanai. 

Ogļoksids ir viens no tiem retajiem savienojumiem, kuros ogleklis 
ir divvērtīgs. Tā ir gāze bez krāsas un smakas. Normālos apstākļos 
1 1 sver 1,250 g. K. p. —205°, v. p. —191°. Istabas temperatūrā CO 
ir diezgan neaktīvs, paaugstinātā temperatūrā turpretī spēcīgs reducētājs: 
Iļielāko daļu metallu oksidu, to starpā arī dzelzs oksidus, karstumā tas 
reducē par brīvu metallu. Saules gaismā CO savienojas ar Cl 2 un rada 
f o s g e n u , COCl 2 , ļoti indīgu gāzi, ko lieto ķīmiskā rūpniecībā dažādām 
sintēzēm un arī kara vajadzībām kā kaujas gāzi. Zem spiediena CO 
savienojas ar stipriem' sārmiem un rada skudrskābes šālis jeb f o r m i ā -
t u s: 

CO + N a O H ^ H C O O N a . 

CO savienojas arī ar dažiem metalliem, ja tie atrodas ļoti smalkā 
veidā u i rada t. s. k a r b o n i l u s , piem., niķeļa un dzelzs karbonilus 
Ni(CO) 4 un Fe(CO) 5 ļ . Ieelpots CO darbojas kā spēcīga inde. 

A n a l i t i s k i CO atrod, laižot to caur palladija chlorida, PdCl 2 šķī
dumu: rodas melnas nogulsnes — brīvs palladijs: 

PdCl 2 + CO + H 2 0 -> P d + C 0 2 + 2 HC1. 

144. §. Ogļskābes anhidrids jeb oglekļa dioksids, CO, . Parasti to 
sauc par ogļskābi, jo pati skābe H 2 C O s nav pastāvīga. Oglekļa dioksids 
ir gāze bez krāsas un smakas. Normālos apstākļos 1 1 sver 1,98 g. 
K. p. —57°. Šķidrā veidā C 0 2 ir iegūstams tikai zem paaugstināta spie
diena. Zem parastā spiediena ciets C O s sublimējas, t. i. pāriet no cieta 
agregātveida tieši gāzveidīgā. C 0 2 ir visstabilākais oglekļa savienojums; 
tādēļ visi citi oglekļa savienojumi, ja tos neietekmē enerģija no ārienes 
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un ja tiem var piekļūt skābeklis, laika gaitā pamazām pārvēršas par C 0 2 . 
Oglekļa dioksida rašanās no ogles un skābekļa ir savienota ar lielu siltuma 
atdsllšanos: 

C + 0 2 - > C 0 2 + 94 ,2kcal. 
Augstā temperatūrā virs 1700° C 0 2 termiski sadalās: 

2 C 0 2 + 135,6 kcal. ^ 2 CO + 0 2 . 
Iegūst C 0 2 laboratorijā no marmora, aplejot to ar HC1 skābi ( a ) ; 

rūpniecībā to iegūst, sadedzinot koksu un karsējot kaļķakmeni (b un c ) ; 

(a) C a C 0 3 + 2 HC1 - * CaCl 2 + H 2 0 + C 0 2 . 
(b) C 4 0 2 ^ C 0 2 + siltums. 
(c) C a C 0 3 + siltums ^ CaO + C 0 2 . 

Ogļskābes gāzi lieto ogļskābo dzērienu — zeltera, limonādes, augļ-
ūdeņu u. c. pagatavošanai, cukura sulas piesātināšanai cukura fabrikās, 
sodas iegūšanai, uguns dzēšanai, saldējamās mašīnās siltuma atņemšanai. 
C 0 2 ir plaša tirgus prece. Tirgū to laiž saspiestu tērauda pudelēs, kur 
CO.j atrodas šķidrā veidā. 

145. §. Ogļskābe un karbonations, C 0 3 " . C 0 2 gāze šķīst ūdenī 
pie 0° 2 tilpumi vienā tilpumā ūdens. Šķīdumam ir skāba reakcija; tas 
satur ogļskābi, kas brīvā veidā nav iegūstama. 

C 0 2 -f H 2 0 ^ H 2 C 0 3 ^ H' + HC0 3 ' . 
Elektrolītiskā disociācija norit tikai pirmajā pakāpē: rodas b i k a r b o 
n ā t i o n s , H C 0 3 ' . Otras pakāpes ūdeņradis sāk atskaldīties tikai tad, 
ja šķīdumu neitralizē. NaOH un KOH sārmi uzsūc ogļskābes gāzi un 
veido karbonātus N a 2 C 0 3 un K 2 C 0 3 un bikarbonātus N a H C 0 3 un K H C O s . 
Bikarbonātus sauc arī par hidrokarbonātiem. 

2 NaOH + C 0 2 -> N a 2 C 0 3 -f- H 2 0 . 
N a 2 C 0 3 + C 0 2 + H 2 0 ^ 2 NaHC0 3 . 

Karstumā bikarbonāti saskaldās: atdala ogļskābes gāzi un ūdeni un pār
vēršas par karbonātiem. Na- un K- karbonātiem ūdens šķīdumā no hidro-
lizes ir bāziska reakcija, bikarbonātiem gandrīz neitrāla. Karbonations, 
C 0 3 " , ir pazīstams tikai bāziskā vidē. 

Ūdenī šķīst tikai nātrija, kālija un ammonija karbonāti un bikarbo
nāti. Mazā daudzumā šķīst arī divvērtīgo metallu bikarbonāti. Gandrīz 
visu avotu ūdeņi satur magnēzija un kalcija, dažrez arī dzelzs bikarbonātus. 
Tie rodas, kad ūdens, kas satur ogļskābi, tek caur kaļķakmens un dolo
mītu slāņiem: 

C a C 0 3 - f CO, = H 2 0 Ca (HC0 3 ) 2 . 
Tādu ūdeni sauc par c i e t u ūdeni. Vēl viena cieta ūdens sastāvdaļa ir 
ģipsis, C a S 0 4 . Cietā ūdenī neputo ziepes. 

11 
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A n a 1 i t i s k i karbonationu atrod no pirmanalizes, izspiežot C 0 2 no 
sāls ar kādu stipru skābi un uztverot to B a ( O H ) 2 vai C a ( O H ) 2 šķīdumā. 

C a C 0 3 + 2 H C l - > CaCl 2 + H 2 0 + C 0 2 t ; 
B a ( O H ) 2 + C 0 2 - > B a C 0 3 + H 2 0 . 

Šo reakciju mēdz izdarīt tā, ka stobriņā, kur attīstās C 0 2 gāze, ie
bāž stikla irbuli ar B a ( O H ) 2 pilienu galā: piliens saduļķojas. Bet labo
ratorijas gaisā parasti atrodas daudz C 0 2 , kas var šo reakciju padarīt 
nedrošu. Tādēļ labāk ir to izdarīt atsevišķā aparātā, ko sastāda no 2 
īsiem stobriņiem un divās vietās saliektas stikla caurules, kas izbāzta 
caur 2 aizbāžņiem. Vienā stobriņā ievieto apm. 2 cm 3 nofiltrēta d z i d r a 
B a ( O H ) 2 . Noslēdz šo stobriņu ar aizbāžņi, kam sānos ir iegriezta rie-
viņi, pa kuru var iziet gaiss. Otrā stobriņā ievieto sausu vai šķidru ana-
lizi, to aplej ar atšķ. HC1 skābi un ātri savieno abus stobriņus ar sai~ 
liekto cauruli. Gāzveidīgo C 0 2 pārdzen no analizēs stobriņa reaģenta 
stobriņā, sildot uz degļa liesmas. Duļķes B a ( O H ) 2 šķīdumā norāda uz 
C 0 2 . Šo reakciju traucē S 0 3 " un CN' ioni: tie ari rada duļķes. 

146. §. Etiķskābe, C H 3 C O O H , un acetātions, C H 3 C O O ' . Tīra (le
dus) etiķskābe ir cieta kristalliska viela, bez krāsas, ar asu smeldzošu 
smaku. K. p. 16°, v. p. 118°. Tā ir vidēji stipra skābe. No 4 H atomiem,, 
kas atrodas molekulā, elektrolītiskā disociācijā atšķeļas tikai viens, tas,, 
kurš ir saistīts karboksilgrupā -COOH. Anionu C H 3 C O O ' sauc par acetāt-
ionu. Etiķskābe un acetātions ir ļoti izturīgi pret oksidētājiem: H N 0 3 , . 
KMnC 4 , K 2 C r 2 0 7 u. c. spēcīgi oksidētāji to neoksidē. Ar to etiķskābe 
atšķiras no daudzām citām organiskām skābēm. Visas etiķskābes šālis 
labi šķīst ūdenī, grūtāk šķīst tikai C H 3 C O O A g un C H 3 C O O H g . 

Acetātionam nav labu analitisku nogulsnēšanas reakciju. To atrod 
pēc smakas. 

1*. Sērskābe koncentrēta un atšķaidīta izspiež etiķskābi no tās šā
lim: sajūtama etiķa smaka. 

2*.. Spirts -ļ- konc. sērskābe rada ar s a u s i e m acetātiem etiķskā
bes etilesteri ar patīkamu smaržu. 

C 2 H 5 OH 4 H 2 S 0 4 - > C 2 H 5 H S 0 4 + H 2 0 ; 
C 2 H 5 H S 0 4 + HOOCCH 3 ->• C 2 H 5 OOCCH 3 + H 2 S 0 4 . 

etiķskābes etilesteris 

3* . Kakodila reakcija. Sausi alkaliju acetāti, ja tos karsē ar ar-
sena trioksidu, A s 2 0 3 , rada kakodiloksidu: ļoti indīgu gaistošu vielu 
ar nepatīkamu smaku. 

4 C H 3 C O O N a . + A s 2 0 3 ^ c l j / A s — 0 — A s \ CH* + 2 N a 2 C 0 3 + 2 C 0 2 . 

Šo reakciju izdara velkmes skapī ar mazu vielas daudzumu. 

*) Ar * ir apzīmētas pierādīšanas reakcijas. 
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147. §. Skābeņskābe, H 2 C 2 0 4 , un oksalātions, C 2 0 4 " . Bezūdens skā
beņskābe ir balta kristalliska viela; sublimējas pie 150°. No ūdens šķī
dumiem tā kristallizējas kā dihidrāts H 2 C 2 0 4 . 2 H , 2 0 ; k. p. 98°. Tā ir 
vidēji stipra skābe; izspiež no sālīm daudzas vājas un vidējas skābes, 
bet dažreiz arī stiprās minerālskābes, ja sāls kations veido ar oksalātionu 
nogulsnes. C 2 0 4 " rada šālis ar visiem metallu kationiem. Trīsvērtīgie 
kationi Fe'"*, AI"' un C r ' " rada ar oksalātiem viegli šķīstošus komplek
sus. Arī daži divvērtīgie kationi rada šķīstošus kompleksus ar Na", K* 
un N H 4 ' oksalātiem. B a " , Sr " un Ca*' nogulsnējas ar C 2 0 4 " ionu vi
sos gadījumos kā vienkārši oksalāti. Etiķskābē, kas ir daudz vājāka nekā 
skābeņskābe, oksalāti nešķīst, ja tie nešķīst arī ūdenī. 

Skābeņskābe viegli oksidējas par C O s , oksalāti par karbonātiem. Konc. 
sērskābe skābeņskābi un oksalātus saskalda par CO un C 0 2 . C 2 0 4 " ions 
ir diezgan spēcīgs reducētājs. Daudzu metallu oksalāti, ja tos karsē slēgtā 
telpā, reducējas līdz brīvam metallam, bet C 2 0 4 " ions oksidējas par C 0 2 . 

F e C 2 0 4 ^ F e + 2 C 0 2 . 

Karstumā, gaisam piekļūstot, oksalāti oksidējas par karbonātiem: 

2 N a 2 C 2 0 4 - f 0 2 ^ 2 N a 2 C 0 3 + 2 C 0 2 . 

R e a k c i j a s . 

1. Sudraba nitrāts etiķskābā un neitrālā šķīdumā dod baltas kris-
talliskas nogulsnes. 

2 A g N 0 3 + N a 2 C 2 0 4 - > A g 2 C 2 0 4 + 2 N a N 0 3 . 

Sauss sudraba oksalāts ir eksplozīvs: no sitiena un karstuma tas 
sadalās ar sprādzienu: 

A g 2 C 2 0 4 - > 2 Ag - f 2 C 0 2 + si l tums. 

2. BaCl, dod baltas nogulsnes B a C 2 0 4 , kas grūti šķīst etiķskābē. 
3*. CaCL dod baltas nogulsnes C a C 2 0 4 , kas nešķīst etiķskābē, bet 

šķīst atšķ. H N 0 3 skābē. 
Tādu pašu reakciju dod F ' ions. Lai tos atšķirtu vienu no otra, 

dabūtās nogulsnes nofiltrē, izmazgā un izšķīdina siltā atšķ. H 2 S 0 4 skā
bē. Šķīdumam pieliek 1—2 pilienus atšķ. K M n 0 4 šķīduma un silda. 
Ja ir klāt C 2 0 4 " ions, tad pirmie K M n 0 4 pilieni atkrāsojas lēni, bet 
turpmākie ātri, līdz kamēr viss C 2 0 4 " ir oksidēts par C 0 2 . 

5 H 2 C 2 0 4 + 2 K M n 0 4 + 3 H 2 S 0 4 - > 
- > K 2 S 0 4 - f 2 M n S 0 4 + 8 H 2 0 - f 10 C 0 2 . 

Ja nogulsnēs būtu radušās no F ' iona, tad K M n 0 4 neatkrāsotos. 

Skābeņskābi parasti meklē II kationu grupas filtrātā. 
11* 
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148. §. Vīnskābe, H 2 C 4 H 4 0 6 , un tartrātions, C 4 H 4 0 6 " . Vīnskābe ir 
cieta kristalliska viela, bez krāsas; k. p. 168°. Tā sastopama dažādos 
augļos, sevišķi vīnogās, kā skāba kālija sāls K H C 4 H 4 O c . Tā ir vidēja 
stipruma skalbe. Elektrolītiskā disociācijā atskaldās tikai 2 H atomi: 
H 2 C 4 H 4 0 6 ^ ; 2 H ' + C ^ ļ O g " . ! Vlnskābes anionu sauc par tartrātionu. Ar 
dažu metallu hidroksidiem tartrātions bāziskā šķīdumā veido stabilus kom
pleksus, kas viegli šķist ūdeni; tādi ir Cu-, Pb-, AI-, Cr- un Fe-kompleksi. 
Karstumā vīnskābe saskaldās; ari konc. sērskābe to pārogļo: H 2 C 4 H 4 O c — > 
3 H 2 0 - ļ - C 0 2 - ļ - C O - ļ - 2 C . Gaisā karsēti, tartrāti oksidējas par karbonātiem: 

Ja dabūtas nogulsnes aplej ar konc. sērskābi un pasilda, tas kļūst 
brūnas (pārogļojas). 

2*. Sudraba nitrāts neitrālā vidē dod baltas nogulsnes, kas šķīst 
etiķskābē un ammonjakā. 

Nogulsnes izšķīdina ammonjakā, izvairoties no NH 4 OH pārākuma, šķī
dumu ielej rūpīgi ar NaOH sārmu izmazgātā stobriņā, stobriņu ieliek 60—70° 
karstā ūdenī. Pēc dažām minūtēm uz stobriņa sienām parādās sudraba 
spogulis: tartrātions reducē Ag" ionu par metallisku sudrabu. 

Tādu pašu reakciju dod arī arsenītions, A s 0 3 ' " . 
3. BaCI 2 neitrālā vidē dod baltas nogulsnes, kas diezgan grūti šķīst 

etiķskābē. Ja analizē ir daudz tartrāta, tad BaCl 2 dod tartrāta nogulsnes' 
arī etiķskābā vidē. Tas jāņem vērā grupu reakcijās uz anioniem. 

4*. Tartrātions kopā ar NaOH sārmu izšķīdina C u (OH) 2 un rada 
t. s. F e h l i n g ' a šķīdumu koši zilā krāsā. Pieņem, ka vara hidroksids 
te reaģē ar divām tartrationa hidroksilgrupām. 

C a C 4 H 4 0 6 4 2 7 2 0 2 C a C 0 3 + 2 H 2 0 + 3 C 0 2 . 

R e a k c i j a s . 

1*. CaCI 2 n e i t r ā l o s šķīdumos dod baltu kalcija tartrātu. 

C a C l 2 + N a 2 C 4 H 4 0 G C a C 4 H 4 0 6 + 2 NaCl. 

2 A g N 0 3 + N a 2 C 4 H 4 0 G -> A g 2 C 4 H 4 0 6 + 2 N a N 0 3 . 

O - N a 

C O c o 
H — c 0 — H 

H — c O — H 

c o c o \ O - N a 
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Līdzīgā kārtā reaģē arī Al (OH) 3 , C r ( O H ) 3 un F e ( O H ) 3 ar divām 
tartrātiona hidroksilgrupām. 

Komplekso vara tartrātu var fzmantot kā reakciju tartrātiona pierā
dīšanai. Analizei (vēl labāk C a C 4 H 4 0 6 nogulsnēm) pieliek NaOH un da
žus pilieln'us O u S 0 4 šķīduma, aukstu ilgi skalo un filtrē. Filtrāts ir zilā 
krāsā, ja klāt ir tartrātions. Ja krāsa ir vāji zilgana, tad filtrātu paskābina 
un pieliek tam dažus pilienus K 4 F e ( C N ) 6 : brūna nokrāsa vai nogulsnes 
norāda uz tartrātionu. 

Jāņem vērā, ka arī citas organiskās oksiskābes var dot līdzīgu reak
ciju, ja to izdara ar pirmanalizi. Etiķskābe un skābeņskābe tādu reak
ciju nedod. Ammonija šālis un arsenītions arī šķīdina vara hidroksidu. 

5. Kālija šālis etiķskābā vidē dod baltu kālija bitartrātu, K H C 4 H 4 0 6 . 
Nogulsnes rodas tikai tad, ja tartrātiona ir daudz. 

Cianudeņraža skābe, HCN, un cianidi. 

149. §. D a b ā brīva HCN nav sastopama, bet savienojumos ar ci
tām vielām tā ir atrodama ķiršu, plūmju, aprikožu un citu kauliņaugļu 
kauliņu kodolos. 

Iegūst HCN no ūdenī šķīstošiem cianidiem, tos sadalot ar atšķ. 
sērskābi un brīvo HCN atdestillējot. 

ī p a š ī b a s . Brīva bezūdens HCN ir šķidrums bez krāsas ar rak
sturīgu rūgto mandeļu smaržu. Ļoti indīga. K. p. —13°, v. p. -^26°. 
Deg ar zilsarkanu liesmu un sadeg par H 2 0 , C 0 2 un N 2 . HCN ir endo-
termisks savienojums un ļoti bagāts ar ķīmisko enerģiju. Brīvu skābi 
sauc arī par zilskābi. Ūdens šķīdumā HCN lēni sadalās: trīskārtējā sai
tiņa starp C un N pievieno ūdens ionus, rodas ammonija formiāts. 

C — H = N -f- 2 H 2 0 - > HCOONEĻ 

Šo reakciju veicina gaisma. Arī konc. sērskābe sadala HCN: ro
das CO un ammonija ions; H C N + H ' + H 2 0 —• NH 4 /+CO. Ūdens šķī
dumā HCN ir ļoti vāja skābe. Tās šālis sauc par cianidiem. Na\ K" 
un N H 4 ' šālis viegli šķīst ūdenī. Ūdens šķīdumā šālis ir stipri hidroli-
zētas, tādēļ to šķīdumi ož pēc rūgtām mandelēm. Ciansavienojumi rodas 
akmeņogļu sausā destillācijā kā kaitīgi piemaisījumi deggāzei. Tīrot deg
gāzi, iegūst kālija ferrocianidu, K 4 F e ( C N ) G ; to sauc arī par dzelteno asins 
sāli. Ja to karsē slēgtā dzelzs tiģelī līdz sakušanai, rodas kālija cianids, 
KCN. 

K 4 F e ( C N ) 6 - > 4 KCN - f F e C 2 + N 2 . 

Alkaliju cianidi ir ļoti spēcīgi reducētāji. Daudzu metallu oksidi, ja 
tos sakausē ar KCN slēgtā tiģelī, reducējas par brīvu metallu, bet cianids 
oksidējas par cianātu. 

S n 0 2 + 2 KCN - > Sn -ļ- 2 KCNO. 
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150. §. Dicians, (CN) 2 - Cianions CN' daudzās reakcijās ir līdzīgs 
halogēnu Cl', Br ' un J ' ioniem. Kā halogēnu molekulas brīvā veidā sa
stāv no 2 atomiem, tāpat cianions CN' var veidot brīva ciāna molekulu 
( C N ) 2 jeb N = C — C = N, ko sauc arī par dicianu. Dicians ir gāze; 
k. p. —34°, v. p. —21° ; deg ar zilsarkanu liesmu. Tas ir tikpat in-
dīgs kā zilskābe. Diezgan labi šķīst ūdenī. Dicianu iegūst, karsējot 
sausu dzīvsudraba cianīdu. ( C N ) 2 tāpat reaģē ar NaOH kā Cl 2 un Br 2 . 

Hg(CN) 2 -+Hg + (CN) 2 . 
Cl 2 + 2 NaOH ->NaCl -ļ- NaOCl - f H 2 0 . 

(CN) 2 + 2 N a O H ^ N a C N + NaOCN + H 2 0 . 

Na-cianids Na-cianāts 

151. §. Vienkāršie cianidi. Labi pazīstami ir sārmu un sārmzemju 
metallu cianidi. Tie labi šķīst ūdenī, izņemot Ba(CN) 2 , kas šķīst mazā 
mērā. Šķīdumiem no hidrolizes ir stipri bāziska reakcija. No vienkār
šajiem smago metallu cianidiem ūdenī šķīst tikai JTg(CN) 2 . Tas ir inte
resants tai ziņā, ka ūdens šķīdumā tas nav elektrolītiski disociēts. H g ( C N ) 2 

ir tik stabils, ka stipras skābes to nesadala un neizspiež no tā HCN skābi; 
turpretī H g " ions atņem CN' ionus daudziem ļoti stabiliem komplek
siem cianidiem. Sadalīt ūdens šķīdumā H g ( C N ) 2 var ar sērūdeņradi. 

Hg(CN) 2 + H 2 S - > HgS + 2 HCN. 

152. §. Kompleksie cianidi. Ar ķīmisko enerģiju bagātajam CN' 
ionam piemīt tik lielas kompleksu veidošanas spējas, kādu nav nevienam 
citam ionam. Ja kādai smagā metalla sālij pieliek kālija cianidu, tad 
sākumā rodas vienkāršs cianids, kas izkrīt nogulšņu veidā. Ja pieliek 
vēl vairāk cianida, tad nogulsnes atkal izšķīst; rodas komplekss cianids, 
kas labi šķīst ūdenī. Tādu kompleksu cianidu ir ļoti daudz. Vieni no 
tiem ir pastāvīgi bāziskā vidē, bet skābā atskalda HCN. Tādi ir Ag(CN) 2 ' , 
Hg (CN)/, Cu(CN)/", Cd(CN) 4 " , A u ( C N ) / , Ni (CN) / , Zn (CN) 4 " u. c. Tie 
visi ir tādi, kas molekulā satur 4 vai mazāk CN' ionus. 

K 2 Ni(CN) 4 -ļ- 2 HC1 - > 2 KC1 + Ni(CN) 2 + 2 HCN. 

Citi kompleksie cianidi, kam grupā ir 6 CN' ioni, ir pastāvīgāki: 
stipras skābes tos nesadala vai sadala ļoti lēni. Tādi ir 

Fe(CN) 6 " ' , Fe (CN) 6 "" , Cr(CN)G"\ Co(CN) 6 "', Mn(CN) 6 '". 

Piem., 

K 4 F e ( C N ) 6 + 4 HC1 - > H 4 F e ( C N ) 6 + 4 KC1. 

Te rodas brīvas kompleksas skābes. 
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153. §. A n a l i t i s k i CN' ionu atrod: 

1*. Pēc smakas: viegli paskābināts analizēs šķīdums ož pēc rūg
tajām mandelēm, ja klāt ir kāds vienkāršs cianids, H g ( C N ) 2 nesadalās 
un ir bez smakas; 

2*. Pārvēršot cianidu par ferrocianidu. Mazai analizēs daļai pieliek 
dažus pilienus F e S 0 4 un NaOH līdz bāziskai reakcijai un labi saskalo. 
Tad pieliek dažus pilienus FeCl 3 , saskalo un paskābina, lai izšķīstu dzelzs 
hidroksids. Zils šķīdums vai zilas nogulsnes norāda uz CN' ionu (155) . 

3*. Pārvēršot cianionu par rodanionu, SCN'. Analizi karsē uz ūdens 
vannas ar dažiem pilieniem ammonija polisulfida, ( N H 4 ) 2 S X , līdz kamēr 
maisījums kļūst bez krāsas un viss sulfids ir sadalījies. Tad analizi viegli 
paskābina un reaģē ar FeCl 3 . Sarkana nokrāsa norāda uz CN' ionu. 

KCN + (NH 4 ) 2 S 2 - > KSCN 4 2 NH 3 + H 2 S. 
F e C l 3 + 3 KSCN F e ( S C N ) 3 + 3 KC1. 

4, A g N 0 3 neitrālā vai vāji skābā vidē dod baltas pārslainas nogulsnes 
(Hg(CN) 2 nedod), kas viegli šķīst ammonjakā. Ja nogulsnes nofiltrē un 
izkarsē, dabū brīvu sudrabu. 

A g N 0 3 + KCN - > AgCtf + K N 0 3 ; 
2 A g C N ^ 2 A g + (CN) 2 . 

5. BaCI 2 vāji bāziskā šķīdumā dod baltas nogulsnes, kas viegli šķīst 
etiķskābē. 

B a C l 2 + 2 KCN - > B a ( C N ) 2 + 2 KC1. 

Kompleksos cianidus atrod ar speciālām reakcijām, kas uzrāda visu 
kompleksu kopā ar centrālatomu. 

154. §. Rodanūdeņraža skābe, HSCN, un rodanions, SCN7* Istabas 
temperatūrā rodanūdeņraža skābe ir gāze. Tā ir nepastāvīga un pār
veidojas. Šķīst ūdenī; šķīdums ir stipra vienbaziska skābe. 

Rodanūdeņraža skābes šālis — rodanidus iegūst no cianidiem, tos sa
kausējot ar sēru. 

Rodanidi viegli šķīst ūdenī, izņemot sudraba, svina, vienvērtīgā tallija 
un vienvērtīgā vara rodanidus; bet visi tie šķīst rodanida pārākumā kā 
kompleksas šālis. 

Spēcīgi oksidētāji: HNO s , Br 2 , N a B r 0 3 u. c. oksidē rodaniona sēru 
par H 2 S 0 4 un oglekli par C 0 2 . Reducētāji, piem., Zn-[-HCl rada H 2 S . 
Kvantitatīvi rodanidi sadalās, ja tos vāra ar Al-ļ-HCl: rodas ammonija 
sāls, H 2 S un C. 

3 KSCN + 4 AI + 1 8 HC1 - > 3 KC1 + 4 A1C13 + 3 NH 4C1 + 3 H 2 S + 3 C. 
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Sausi rodanidi, ja tos karsē pašus par sevi, arī sadalās. KSCN karstumā, 
gaisam piekļūstot, oksidējas par sulfātu un cianātu, atdalot arī S 0 2 . Sma
go metallu rodanidi karstumā rada metalla sulfidu, C S 2 , N 2 un ( C N ) 2 . 
Karsta konc. H 2 S 0 4 skābe arī sadala sausus rodanidus: rodas ammo-
nija sāls un oglekļa oksisulfids COS, gāze, kas deg ar zilu liesmu. 

KSCN + 2 H 2 S 0 4 - f H 2 0 K H S 0 4 + N H 4 H S 0 4 - f COS. 

R e a k c i j a s . 

1; AgNO s dod baltas biezpienveidīgas nogulsnes, kas nešķīst atšķ. 
H N 0 3 skābē, grūti ammonjakā, bet viegli kālija cianidā. 

A g N 0 3 - f NaSCN - > AgSCN + N a N 0 3 . 

Ja sausu sudraba rodanidu viegli karsē, rodas sudraba sulfids: 

2 AgSCN + 0 2 - > A g 2 S + S 0 2 4- (CN) 2 . 

Ja karsē stipri, pāri paliek metallisks Ag. 

2*. Trīsvērtīgās dzelzs šālis skābā šķīdumā dod s a r k a n u kā asins 
nokrāsu, kas pieder nedisociētam dzelzs rodanidam, F e ( S C N ) 3 . Ja šķī
dumam uzlej ēteri un saskalo, tad sarkanā nokrāsa pāriet ēterī. Sarkanu 
nokrāsu ar F e ' " ionu var radīt arī acetāti un slāpekļa oksidi, bet tad tā 
nepāriet ēterī. 

3. Divvērtīgas vara šālis dod melnas nogulsnes Cu(SCN) 2 koncentrē
tos šķīdumos. Bet ja pieliek kādu reducētāju ( H 2 S 0 3 , H 2 S ) , kas varu 
reducē par vienvērtīgu, tad rodas balts kuprorodanids, Cu 2 (SCN) 2 , kas 
nešķīst atšķaidītās skābēs. Tā kvantitatīvi var nogulsnēt visu rodanidu. 

2 KSCN 4 2 C u S 0 4 4 H 2 0 + H 2 S 0 3 - > C u 2 ( S C N ) 2 + K 2 S 0 4 + 2 H 2 S 0 4 ; 
2 KSCN 4 2 C u S 0 4 + H 2 S - + C u 2 ( S C N ) 2 + K 2 S 0 4 + H 2 S 0 4 4 S. 

Ja reducēšanai lieto H 2 S , tad vispirms jāpieliek C u S 0 4 pārākumā, 
labi jāsaskalo un tad šķīdumā jāievada H 2 S gāze, līdz kamēr melnās 
nogulsnes kļūst baltas un zilais šķīdums brūns; liek stāvēt 30 mi
nūtes un filtrē. H 2 S vispirms darbojas kā reducētājs un tad tikai kā 
nogulsnētājs. CuS zīmes (brūna nokrāsa) rāda, ka reducēšana ir pa
beigta. Ar šo reakciju var atdalīt rodanionu no chloriona un bromiona. 

155. §. Ferrocianūdeņraža skābe, H 4 F e ( C N ) 6 , un ferrocianions, 
Fe(CN) 6 "" . 

Bezūdens skābe ir balta kristalliska viela, sausā gaisā pastāvīga. Mit
rā gaisā, sevišķi paaugstinātā temperatūrā, gaisa skābeklis to oksidē; 
atdalās HCN, rodas ferriferrocianids, un viela kļūst zila. H 4 F e ( C N ) 6 viegli 
šķīst ūdenī; šķīdums ir stipra četrbaziska skābe. Parastā sāls ir K 4 F e ( C N ) 6 . 
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To iegūst kā blakus produktu deggāzes tīrīšanā. Laboratorijā mazā dau
dzumā to var iegūt, ja pie F e S 0 4 , kam mazliet pielikts sārms, pielej KCN, 
līdz kamēr sākumā izkritušās nogulsnes atkal izšķīst. 

FeSO 4 + 2 KCN - > F e ( C N ) 2 + K 2 S 0 4 ; 
F e ( C N ) 2 + 4 KCN - > K 4 F e ( C N ) 6 . 

Stipras minerālskābes ūdens šķīdumā pa daļai sadala komplekso fer
rocianidu: šķīdums ož pēc HCN (rūgto mandeļu smarža). Atšķaidīta 
H 2 S 0 4 skābe karstumā pa daļai izspiež HCN skābi, bet konc. H 2 S 0 4 

skābe karstumā sadala visus kompleksos cianidus: 

K 4 F e ( C N ) 6 + 6 H 2 S 0 4 + 6 H 2 0 F e S 0 4 + 2 K 2 S 0 4 + 3 ( N H 4 ) 2 S 0 4 -f 6CO. 

Kompleksais F e ( C N ) 6
, , , / ions saskaldās arī, ja to vāra ar HgO un 

atšķ. H 2 S 0 4 skābi: 

C u 2 F e ( C N ) 6 + 3HgO -f 3 H 2 S 0 4 - > 3 H g ( C N ) 2 - f 2 C u S 0 4 -f F e S 0 4 + 3 H 2 0 

Reakcija saprotama tā, ka H g " ions, kas rodas skābā vidē, atņem kom
pleksam CN' ionus un saistās ar tiem nedisociētā H g ( C N ) 2 molekulā. 
Analizēs gaitā sadalīšana ar konc. H 2 S 0 4 ir parocīgāka, jo ar to CN' 
ions tiek iznīcināts, bet te tikai saistīts un paliek analizē. 

Šālis, ko veido kompleksais F e ( C N ) 6 " " ions, pa lielākai daļai ir ne
šķīstošas. Ūdenī labi šķīst tikai sārmu metallu un sārmzemju metallu 
ferrocianidi, Bet arī to starpā ir tādas, kas šķīst maz, proti, kad sāls 
ir ar diviem vai vairāk kationiem molekulā, piem., Ca ( N H 4 ) 2 F e (CN) 6 

(šķīst 0 ,26%), Mg(NH 4 ) 2 Fe (CN ) 6 (0 ,25° / 0 \ M g K 2 F e ( C N ) 6 (0,19%)-
Oksidētāji skābā vidē oksidē ferrocianidus par ferricianidiem. 

R e a k c i j a s . 

156. §. 1*. A g N 0 3 neitrālos un skābos šķīdumos dod baltu A g 4 F e ( C N ) 6 , 
kas nešķīst atšķ. H N 0 3 skābē un ammonjakā, bet viegli šķīst kālija 
cianidā. 

2*. C u S 0 4 skābā šķīdumā dod brūnu kupriferrocianidu, C u 2 F e ( C N ) 6 . 
3*. FeCl 3 skābā šķīdumā dod zilu ferriferrocianidu (Berlīnes zilu

mus) : 
4 F e C l 3 + 3 K 4 F e ( C N ) 6 - * F e 4 [ F e ( C N ) 6 ] 3 + 12KC1. 

4. F e S 0 4 (ja tas nesatur F e " ' iona!) dod baltas nogulsnes Fe 2 [Fe (CN) 6 ļ 
vai F e K 2 [ F e ( C N ) 6 ] , kas drīz vien kļūst zilas, oksidējoties no gaisa skā
bekļa. 

5. ZnCL, skābā šķīdumā dod baltas nogulsnes Z n 2 F e ( C N ) 6 , kas ne
šķīst atšķaidītās skābēs. 
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157. §. Ferricianudeņraža skābe, H 3 F e ( C N ) G , un ferricianions, Fe(CN),," ' . 

Brīvu skābi iegūst, ja aukstu piesātinātu K 3 F e ( C N ) 6 šķīdumu samai
sa ar konc. HC1 skābi. Tā ir cieta zilzaļa kristalliska viela, kas ūdenī 
šķīst ar brūnu nokrāsu. Odens šķīdums ir stipra trīsbaziska skābe. Kar
stumā brīva skābe viegli sadalās. Pret skābēm, bāzēm un HgO šī skābe 
un tās šālis izturas tāpat kā H 4 F e ( C N ) G un tās šālis. Ūdenī šķīst sārmu 
un sārmzemju šālis. Smago metallu šālis nešķīst. 

I e g ū s t ferricianidus, oksidējot ferrocianidus. Reakcija starp FeClj 
Un KCN rezultātu nedod. Ferrocianionā, Fe (CN) 6 " " , Fe atoms ir div
vērtīgs, bet ferricianiona, F e ( C N ) G " ' , tas !r trīsvērtīgs. Tādēļ oksidētāja 
pārvērš Fe (CN) G " " par Fe(CN) G ' " , bet reducētāji darbojas pretējā vir
zienā. 

2 K 4 F e ( C N ) 6 f C l 2 ^ 2 K 3 F e ( C N ) 6 H 2KC1; 

2K 3 Fe (CN) f , + 2HJ 2K 3 HFe (CN) 6 + J 2 . 

R e a k c i j a s . 

1. A g N 0 3 neitrālos un skābos šķīdumos dod sarkanbrūnu Ag 3 Fe(CN) G , 
kas nešķīst atšķ. H N O s skābē bet viegli šķīst ammonjakā un ciankalijā. 

2*. F e S 0 4 neitrālos un skābos šķīdumos dod zilas nogulsnes (T u r n -
b u l a zilumu): ferroferricianidu. 

3 F e S 0 4 + 2 K 3 F e ( C N ) 6 - » F e 3 [ F e ( C N ) G ] 2 . 

3. FeCl 3 nogulsnes nedod. 

4. Cinka šālis, reducētajiem ( H 2 S 0 3 , H 2 S ) klātesot, nogulsnē baltu 
cinka ferrocianidu, kas nešķīst atšķaidītās skābēs. Ar šo reakciju atdala 
ferrocianidus un ferricianidus no halogenidiem un nitrātiem. 

5. Konc. H 2 S 0 4 skābe karstumā sadala ferricianidus tāpat kā ferro
cianidus. 

Slāpeklis. N = 14,01. 

Kārtības skaitlis 7. Vērtība —III, + 1 1 , + I I I , -f-IV un + V . Simbols N 
no nitrogenium = salpetra radītājs. 

158. §. Dabā slāpeklis pa lielākai daļai atrodas gaisā brīvā veidā, maisī
jumā ar skābekli, 78o/o pēc tilpuma un 75o/o pēc svara. Visi slāpekļa savieno
jumi satur vairāk ķīmiskās enerģijas nekā brīvs N 2 , tādēļ tie pamazām pār
vēršas par brīvu slāpekli. Saistītā veidā slāpeklis atrodas Čīles salpetrī, 
NaNOo, akmeņoglēs, kūdrā un dzīvajā dabā, kur tas ir olbaltumvielu nepie
ciešama sastāvdaļa. 
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I e g ū s t brīvu slāpekli: rūpniecības vajadzībām, destillējot šķidru gaisu; 
maisījumā ar ūdeņradi to iegūst no t. s. sūcamās gāzes (ģenerātorgāzes un 
ūdens gāzes maisījuma); mazā daudzumā laboratorijas vajadzībām slāpekli 
iegūst, karsējot kālija nitrīta un ammonija chlorida maisījumu, vai ammonija 
dichromātu pašu par sevi. 

K N 0 2 + NH 4C1 - > N H 4 N 0 2 + KC1 -> 2 H 2 0 + N 2 + K C l f siltums; 
( N H 4 ) 2 C r 2 0 7 - > N 2 + 4 H 2 0 + C r 2 0 3 + siltums. 

Izlieto slāpekli rūpniecībā ammonjaka un slāpekļskābes sintēzei. 

ī p a š ī b a s . Inerta gāze bez krāsas un smakas. Normālos apstākļos 
1 I sver 1,2505 g; k. p. —211°, v. p. —196°; nedeg un neuztur degšanu. 
Brīvā veidā slāpeklis satur maz ķīmiskās enerģijas, tādēļ tieši tas savieno
jas tikai ar tādiem elementiem un savienojumiem, kas paši satur daudz ķī
miskās enerģijas. Tas savienojas un veido nitrīdus ar metalliem: Li, Mg, 
Ca, Sr, Ba, AI, Ta u. c. un nemetalliem B, Si un H. Arī kalcija karbids, 
CaC 2 , kas arī ir bagāts ar ķīmisko enerģiju, spēj saistīt brīvu slāpekli ekso-
termiskā reakcijā, pie kam rodas kalcija cianamids, C a C N 2 + C . Brīvs slā
peklis savienojas arī ar brīvu skābekli, bet šī reakcija ir endotermiska un 
norit tikai ļoti augstā temperatūrā. Aplinkus ceļā var iegūt slāpekļa sa
vienojumus ar halogēniem, bet šie savienojumi ir ārkārtīgi nepastāvīgi. 

Savienojumi ar ūdeņradi ir ammonjaks, NH 3 , hidrazins, N 2 H 4 , un slā-
pekļūdeņraža skābe, HN 3 . 

159. §. Ammonjaku, NH 3 , iegūst no akmeņoglēm sausā destillācijā, 
kur tas rodas kā blakus produkts deggāzes un koksa ražošanā. Lielā dau
dzumā to tagad iegūst arī sintētiski no ūdeņraža un gaisa slāpekļa. Abu 
elementu savienošanos veicina katalizatori Fe, Os u. c. un liels ārējais spie
diens (65). Reakcija ir eksotermiska. 

3H 2 + N 2 -ļ. 2NH 3 + 22 kcal. 

Laboratorijā mazā daudzumā ammonjaku iegūst no ammonija sālīm, tās 
sadalot ar kādu negaistošu bazi: 

2NH 4C1 + Ca(OH) 2 - > CaCl 2 + 2NH 3 + 2 H 2 0 . 
ī p a š ī b a s . Ammonjaks ir gāze bez krāsas, bet ar asu smaku. Nor

mālos apstākļos 1 1 sver 0,7717 g; k. p. —78°, v. p. —33°. Šķīst ūdenī 
vairāk nekā jebkura cita gāze: pie 0° 1 tilpumā ūdens izšķīst ap 1200 til
pumu NH 3 , istabas temperatūrā ap 700 tilpumu. Ūdens šķīdumā N H 3 mo
lekulai pievienojas vēl 1 H' ions, kas nāk no ūdens molekulas, un rodas 
komplekss [NH 4 ] ' , kam uz ārieni ir viens pozitīvs lādiņš; ārpusē paliek 
O H ' ions, kas var atskaldīties; tādēļ ammonjaka šķīdums ūdenī ir baze. 
Reakcija ir apgriezeniska: ja šķīdumu vāra, vk>s N H 3 atkal iziet gaisā. 

Nf ī 3 + H 2 0 ~ Ž [ N H J O H + siltums; 
[ N H 4 ] O H ^ N H / + O H ' . 
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Kantainās iekavas, kas norāda, ka grupai N H 4 ' ir kompleksa uzbūve, 
parasti neraksta, lai gan tas būtu vēlams. Tāpat N H 3 pievieno sev H" 
ionu no skābēm un veido ammonija šālis. 

NH 3 + HC1 - > [ N H J C 1 j e b NH 3 + H' + C l ' ^ [ N H J ' 4 C l ' . 

Jāatzīmē vēl viena ammonjaka raksturīga īpašība: tas var pievienoties 
daudziem metallu ioniem un veidot kompleksus kationus, t. s. a m m i n u s 
jeb ammoniakātus: [Ag (NH 3 ) 2 ]\ [Cu(NH 3 )] '\ (Cd(NH 3 ) 4 ] '\ [Zn(NH 3) 4]*\ 
[ C o ( N H 8 ) 6 ] ~ u. c. 

Reakcijas. Ammonija ionu meklē no pirmanalizes. 
1* . Stipras bāzes izspiež N H 3 no ammonija sālīm. 

NH 4C1 + NaOH - > NH 3 - f NaCl + H 2 0 . 

Ja maisījumu (pirmanalize -ļ- NaOH) karsē, atdalās NH 3 , ko sajūt pēc 
smakas. Mitrs sarkanā lakmusa papīrītis garaiņos kļūst zils; H g N 0 3 pa-
pīrītis kļūst melns (269). 

2*. Nestera reaģents, K 2 HgJ 4 ~^KOH, s ā r m a i n o s (!) šķīdumos dod 
brūnas nogulsnes vai brūnu nokrāsu. Ārkārtīgi jūtīga reakcija. 

NH 4 OH + 3 KOH + 2 K 2 H g J 4 - > [ O H g a N H 2 ] J 4 3 H 2 0 + 7 K J . 

Šo reakciju traucē smago metallu kationi, kas ar reaģentu arī dod 
nogulsnes. Tādēļ reakciju izdara tā, ka N H 3 destillē no analizēs un ga
raiņus ielaiž reaģenta šķīdumā. 

Ammonija ionam dažas nogulsnēšanas reakcijas ir kopējas ar K' ionu. 

3. N a 3 C o ( N 0 2 ) 6 etiķskābos šķīdumos dod dzeltenu 
(NH4)2NaCo(N(>2)6. 

4*. Mikroreakcija ar chlorplatinatu vai tripelnitritu. Šīs reakcijas ir 
līdzīgas kālija reakcijām, tādēļ tās nevar izdarīt tieši ar analizēs pilienu, bet 
N H 3 iepriekš jāizspiež no analizēs un jāuztver reaģenta pilienā, lietojot divus 
priekšmeta stikliņus un no korķa vai gumijas izgrieztu riņķi (augstums apm. 
3 mm, caurm. 8 mm). Analizēs pilienu vai sausu analizi sajauc ar pi
lienu ļoti koncentrēta NaOH, uzliek riņķi un pārsedz ar otru stikliņu, kam 
apakšā karājas reaģenta piliens (17. zīm.): 10o/0-īgs H 2 iP tCl 6 ] šķīdums, vai 

Na 2 Pb|Cu(N0 2 ) 6 ] šķīdums (265). N H 3 difun-
p ^ p dē no analizēs reaģenta pilienā b e z s i 1 -
| ^ | d ī š a n a s . Pēc īsa brīža noņem virsējo stik-

ļ 7 z _ m linu un apskata reaģenta pilienu mikroskopā. 
Ar chlorplatinātu NH 4 * veido c i t r o n d z e l 

t e n u s o k t a e d r u s un tā kombinācijas, ar tripelnitritu t u m š b r ū n u s , 
g a n d r ī z m e l n u s k u b u s . Tveramais daudzums 1 y NH 3 . 
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Bet H C I 0 4 un H 2 SiF 6 nogulsnes nedod (atšķirība no K' iona). 

160. §. Hidroksilamins, NH 2 OH, ir ammonjaks, kurā viens H atoms 
ir apmainīts pret hidroksilgrupu -OH. 

Brīvs NH 2 OH ir balta, kristalliska viela; k. p. 33°, v. p. 58° zem 26 mm 
spiediena. Ūdens šķīdumā NH 2 OH ir bāze, vājāka par N H 4 O H ; nav 
pastāvīgs un lēni sadalās jau istabas temperatūrā. Ar stiprām skābēm rada 
šālis un, tāpat kā NH 3 , pievienojot H' ionu, veido hidroksilammonija ionu: 
NH 2OH 4 H ' - + [NH 3 OH]'. Šā l i s [NH 3OH]Cl (pa laikam to r a k s t a 
NH2OH.HCI), [ N H 3 O H ] a S 0 4 un [NH 3 OH]N0 3 ir pas tāv īgas . 

NH 2 OH ir spēcīgs reducētājs, jo pats tas viegli oksidējas par N>, 
slāpekļa oksidiem vai H N 0 2 , atkarībā no apstākļiem. Ag", H g " un Au"" 
ionus tas reducē līdz brīvam metallam, C u " par C u 2 0 (Fehling'a šķīdumā). 
Dažos gadījumos NH 2 OH darbojas arī kā oksidētājs un tad tas pats redu
cējas par NH 3 . Raksturīga ir NH 2 OH reakcija ar dzelzs sālīm: skābā šķī
dumā tas reducē F e ' " ionu par Fe"" ionu, bet bāziskā vidē oksidē F e ( O H ) 2 

par F e ( O H ) 3 . 

4 F e C l 3 + 2 N H 2 O H . H C 1 ^ 4 F e C l 2 + N 2 0 + H 2 0 + 6HC1; 
2 F e ( O f ī ) 2 + NH 2OH + H 2 0 2 F e ( O H ) 3 + NH 3. 

Turpretī mangāna dioksidu, M n 0 2 , tiklab skābā kā bāziskā vidē tās re
ducē par Mn'" ionu un pārved atpakaļ šķīdumā. 

M n 0 2 -ļ- 2 NH 2OH.HCl MnCl 2 + N 2 + 4 H 2 0 . 

Šo hidroksilamina īpašību izmanto analitiskā praksē dzelzs atdalīšanai 
no mangāna. 

A n a l i t i s k i a t r o d hidroksilaminu: 1) Fehling'a šķīdums dod no
gulsnes : 

4 C u S 0 4 + 2 NH 2OH + 8 NaOH - > 2 C u 2 0 + N 2 0 + 4 N a 2 S 0 4 + 7 H 2 0 . 

2) ( N H 4 ) 2 S X ar N H 3 un NH 2 OH kļūst sarkans, ja tam pieliek dažus 
pilienus mangāna sulfāta, M n S 0 4 . 

161. §. Hidrazins, N 2 H 4 « Brīvā veidā hidrazins, N 2 H 4 , ir šķidrums 
bez krāsas, bet ar īpatnēju smaku; k. p. - ļ - l ,4° , v. p. 114°. Ar ūdeni tas 
rada hidroksīdu: N 2 H 4 - f - H 2 0 —•> [N 2 H 5 ] ' - ļ -OH' . Ūdens šķīdumam ir vā^ 
jas bāzes raksturs. Ar stiprām skābēm hidrazins rada divas sāļu rindas, at
karībā no tam, vai H' ions koordinējas pie vienas vai pie abām N H 2 -
grupām, piem. [N 2H 5]C1 un |N 2H 6]C1 2 , [ N 2 H 5 ] N 0 3 un [ N 2 H 6 ] ( N 0 3 ) 2 u. c. 
Atšķaidītas skābes veido vienbaziskās šālis. Parasti šo sāļu formulas raksta 
bez iekavām, piem., N 2 H 4 . H C 1 , un tad šādu formulu lasa: hidrazina hidro-
chlorids. 
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Ja raksta ar iekavām, tad ar to rāda, ka sāls ir atvasināta no āmmo-
nija, [NHJ" , iona; tādā gadījumā formulu [N 2H 5]C1 lasa: hidrazinija chlo-
rids un [N 2 H 6 ]C1 2 ir hidrazinija dichlorids. Brīvs N 2 H 5 O H karstumā sa
dalās par NH 3 , N 2 un H 2 0 ; šālis turpretī ir pastāvīgas līdz 300°. 

Analitiskā praksē hidrazina šālis lieto kā spēcīgu reducētāju; pats tas 
oksidējas par N 2 molekulu. Šķīdumos tas nogulsnē Ag', H g " un Au'" 
ionus brīvu metallu veidā; skābā vidē reducē C u " par Cu', bet bāziskā 
par metallisktt Cu. Savādā kārtā tādi spēcīgi oksidētāji kā C10 3 ' , B r O / 
un J 0 3 ' ioni pat karstumā nereaģē ar hidrazinu; bet ja pieliek CuO, kas 
darbojas kā katalizators, reakcija norit ļoti strauji jau istabas temperatūrā. 

2 K C 1 0 3 f 3 [ N 2 H 5 ] N 0 3 - * 3 N 2 + 6 H 2 0 -f 3 H N 0 3 -f 2 KC1. 

Raksturīga ir hidrazina reakcija ar slāpekļpaskābi, H N 0 2 ; tā norit kvan
titatīvi visatšķaidītākos šķīdumos: rodas slapekļūdeņraža skābe, HN 3 , kas 
savukārt reaģē ar H N 0 2 un to sadala. Galu galā visa H N 0 2 (un arī visi 
slāpekļa oksidi, izņemot N 2 0 ) kvantitatīvi reducējas par N 2 un N 2 0 (168). 
Tādēļ hidrazina šālis lieto N O ž ' iona un slāpekļa oksidu iznīcināšanai. 

162. §. Slapekļūdeņraža skābe, HN 3 , un azidions N3'« Brīva skābe 
ir šķidrums bez krāsas, bet ar asu smaku; stipri dedzina ādu. V. p. ¡37°. 
Viegli eksplodē ar lielu brizanci: 2 HN 3—>H 2-ļ-3 N 2 -4 -123 kcal. Šķīst ūdenī 
un alkoholā. Odens šķīdumā ir disociēta ap ļo/ 0. Šālis sauc par a z i d i e m . 
Tās ir pastāvīgas, bet no karstuma eksplodē, sevišķi sudraba azids AgN 3 , 
un svina azids, P b ( N 3 ) 2 ; tās abas eksplodē arī no sitiena. Laboratorijā 
azidus (parasti NaN 3 ) lieto par reducētāju N 0 2 ' iona iznīcināšanai. Reak
cija ir kvantitatīva visatšķaidītākos šķīdumos. 

HN 3 + H N 0 2 - > H 2 0 + N 2 0 + N 2 . 

Spēcīgi reducētāji: H 2 S , H in statu nascendi, HJ u. c. reducē H N 3 par 
NH 3 un N 2 . Brīva skābe, lai gan tā ir maz disociēta, diezgan labi šķīdina 
daudzus metallus, atdalot ūdeņradi. 

A n a l i t i s k i azidionu, N 3 ' , atrod, atdestillējot no paskābinātas ana
lizēs HN 3 un uztverot to A g N 0 3 šķīdumā: rodas baltas AgN 3 nogulsnes; 
vai arī C u S 0 4 šķīdumā, tad rodas gļotainas tumšbrūnas C u ( N 3 ) 2 nogulsnes. 

Savienojumi ar skābekli. 

163. §. Slāpekļa oksiduls, slāpekļa (I)-oksids, N s O . To iegūst, kar
sējot ammonija nitrātu virs 200°. Sadalīšanās reakcija ir eksotermiska. 

N H 4 N 0 3 4 N , 0 + 2 H 2 0 + 71,8 kcal. 

Tā ir gāze bez krāsas ar vieglu saldenu smaržu. Pie 0° un 3 atm. spie
diena tā sašķidrinās. Nelielā daudzumā ieelpota, tā patīkami uzbudina 
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nervu sistēmu, tādēļ to sauc arī par „jautrības gāzi" . Vienā tilp. ūdens 
šķīst 3 tilp. N 2 0 , bet šķīdumam nav skāba reakcija. Visas vielas, kas 
deg gaisā, vēl labāk deg arī N 2 0 atmosfērā. N 2 0 ir endotermisks, ar ķī
misko enerģiju bagāts savienojums. No elektriskās dzirksteles tas eksplodē 
ar liela troksni; šķidrs N 2 0 dažreiz eksplodē pats no sevis. 

2 N 2 0 - > 2 N 2 + 0 2 + 40 k c a l . 

Pēc formulas abi N atomi molekulā iznāk -ļ-I-vienvērtīgi. Bet ir 
iespējama arī tāda formula, kurā viens N atoms ir negatīvi trīsvērtīgs, bet 
otrs pozitīvi piecvērtīgs, kādi tie ir ammonija nitrātā: 

—iii +v 
N = N = 0. 

Tagad šo formulu uzskata par pareizāku. 

164. §. Slāpekļa (Il)-oksids, slāpekļa oksids, NO. To iegūst, redu
cējot slāpekļskābi ar vara skaidiņām. 

3 Cu + 8 H N 0 3 - > 3 Cu ( N 0 3 ) 2 + 2 NO + 4 H 2 0 . 

Rūpniecībā to iegūst, karsējot gaisu sevišķos elektriskos cepļos pāri 
2500°. Tad slāpeklis savienojas ar skābekli. Reakcija ir endotermiska un 
apgriezeniska. Ātri atdzesējot, izdodas „iesaldēt" līdzsvaru (67) un saistīt 
ap 2<y0 no sakarsētā slāpekļa par NO. 

ī p a š ī b a s . NO ir gāze bez krāsas. Ūdenī šķīst maz (ja no ūdens 
ir izdzīts viss skābeklis). Samērā labi tas šķīst F e S 0 4 šķīdumā, kur veido 
brūnu nestabilu savienojumu F e S 0 4 . NO. Pie 1000° NO atkal sadalās. 
NO neuztur degšanu, jo skābekli tas sāk atdalīt tikai virs 900°; bet ja 
degviela ir bagāta ar ķīmisko enerģiju un sadegot attīsta lielu karstumu, 
tad tā deg. Ja samaisa sēroglekļa C S 2 tvaiku ar NO un aizdedzina, tad 
maisījums sadeg ar lielu spožumu. Abas šās vielas ir endotermiskas. 

2 NO - > N 2 + 0 2 + 42 k c a l ; 
C S 2 4 - 3 0 2 -*• 2 S 0 2 + C 0 2 4 - 265 k c a l . 

Zemākā temperatūrā « 6 0 0 ° ) NO pats pievieno gaisa skābekli ekso-
termiskā reakcijā un oksidējas par brūnu dioksīdu N 0 2 . 

2 N 0 - f - 0 2 - > 2 N 0 2 + 27 kca l . 

165. §. Slāpekļa trioksids, slāpekļa (Hl)-oksids, N 2 0 3 * Istabas tempe
ratūrā tas ir brūna gāze; pie —10° sabiezē par indigozilu šķidrumu, pie 
—102° sasalst. Jau zemās temperatūrās viegli sadalās: 

N 2 0 3 - > N 0 2 4 , NO. 

Šo gāzu maisījums pret stiprām bāzēm izturas tā, it kā tās sastā
vētu no tīra N 2 0 3 : rodas nitrīti. 

N 2 0 3 4 2 NaOH 2 N a N 0 2 4- H 2 0 . 
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N 2 0 3 šķīst arī tīrā ūdenī pie 0° ar iezilganu nokrāsu, bet no šķīduma 
atdalās NO; šķīdumā paliek slāpekļskābe, kas rodas no trioksida dispro-
porcionēšanās: 

3 N 2 0 3 + H 2 0 - > 2 H N 0 3 + 4 NO. 

Bet ja ir klāt gaiss vai tīrs 0 2 , tad rodas tikai slāpekļskābe: 

N A + 0 2 + H 2 0 - > 2 H N 0 3 . 

166. §. Slāpekļa dioksīds, N 0 2 , un tetroksids, slāpekļa (IV)-oksids, 
N 2 0 4 . Dioksidu iegūst, termiski sadalot svina nitrātu. 

2 P b ( N 0 3 ) 2 + siltums 2 PbO + 4 N 0 2 + 0 2 . 

Garaiņus uztver U caurulē, kas tiek dzesēta ar ledu. 

ī p a š ī b a s . Pie —10° tas sasalst par baltu kristallisku masu. No 
—10° līdz -1-21° tas ir šķidrums, zemās temperatūrās iedzeltens, augstākās 
arvien tumšāks un pie -/21° tas ir tumšsarkans. Virs 21° tā ir tumšsar
kana gāze, kuras īpatnējais svars atbilst formulai N 2 0 4 . Ja temperatūra 
ceļas, īpatnējais svars pamazinās tin pie 150° tas atbilst formulai N 0 2 . 
Ja temperatūra krītas, notiek polimerizēšanās, un visas pārmaiņas norit 
pretējā kārtībā. 

N 2 0 4 + siltums ^ 2 N 0 2 . 

Ja temperatūra ceļas virs 200°, tad sāk atskaldīties skābeklis; pie 650° 
pastāv tikai NO. 

2 N 0 2 + 27 kcal. ^ 2 NO + 0 2 . 

Stiprās bāzēs N 0 2 un N 2 0 4 šķīst tā, it kā tie būtu slāpekļskābes un 
slāpekļpaskābes kopīgs anhidrids: rodas nitrāts un nitrīts. 

N 2 0 4 - f 2 NaOH - > N a N 0 3 + N a N 0 2 + H 2 0 . 

Odenī tie šķīst ar zaļzilu nokrāsu. No šķīduma atdalās NO, bet šķī
dumā paliek slāpekļskābe. 

3 N 0 2 + H 2 0 - > 2 H N 0 3 + N O + siltums. 

Ja šķīdumam var piekļūt gaisa skābeklis, tad rodas tikai slāpekļskābe: 

4 N 0 2 + 0 2 -f 2 H 2 0 - > 4 HNG 3 + siltums. 

Slāpekļa dioksids ir ļoti spēcīgs oksidētājs. Izšķīdināts konc. slāpekļ
skābē tas tai piešķir brūnu nokrāsu un lielas oksidēšanas spējas. 

167. §. Slāpekļa pentoksids jeb slāpekļskābes anhidrids, N 2 O ō . To 
iegūst no slāpekļskābes, tai atņemot ūdeni ar fosfora pentoksidu un maisī
jumu destillējot zem pamazināta spiediena istabas temperatūrā. 

2 H Ņ 0 3 + P 2 0 5 - > 2 H P 0 3 + N 2 0 5 . 
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Tvaikus uztver ar ledu dzesināmā traukā. Destillāts sastāv no 2 slāņiem: 
virsējais oranžā krāsā ir slāpekļa pentoksids, bet apakšējais slāpekļskābe. 
T o atšķir ar dalītāju piltuvi. Atdzesēts līdz 0° pentoksids pārvēršas par 
caurspīdīgiem kristalliem, ar k. p. -1-29,5°. Gaisma to sadala, atskaldot 
skābekli. Viegli eksplodē. Ūdenī tas šķīst ar diezgan lielu siltuma atda-
līšanos; rodas slāpekļskābe. 

N 2 0 5 + H 2 0 - > 2 H N 0 3 + 16,7 k c a l . 

168. §. Slapekļpaskabe, H N 0 2 , un nitrītions, NO./. Brīva paskābe 
ir pazīstama tikai stipri atšķaidītos ūdens šķīdumos, bet arī te tā sadalās: 
rodas slāpekļskābe un atdalās NO (165). Tā ir vidēja stipruma skābe. 
Sārmu un sārmzemju metallu nitrīti ūdens šķīdumā ir hidrolizēti un rāda 
bāzisku reakciju. Rūpniecībā lieto kālija un nātrija nitrītus dažādās sintezēs. 
Šos nitrītus iegūst no nitrātiem, tos reducējot ar svinu vai oglekli. Visi 
nitrīti labi šķīst ūdenī, grūti šķīst tikai sudraba nitrīts, A g N 0 2 . Slapekļ
paskabe ūdens šķīdumā ir oksidētājs; tā oksidē J ' ionu par J 2 , F e " ionu 
par F e ' " ionu. Bet tā var būt arī reducētājs, jo citi spēcīgāki oksidētāji 
to oksidē par slāpekļskābi resp. par nitrātionu, N 0 3 \ Tādi ir skābā šķī
dumā: permanganātions, M n 0 4 ' , dichromātions, C r 2 0 7 " , bromātions, B r 0 3 ' , 
chlorātions, C10 3 ' , jodātions, J 0 3 ' ; to oksidē arī hfpochlorītions, CIO', 
nātrija bikarbonāta, N ā H C 0 3 , klātbūtē. Paši šie oksidētāji ioni tad re
ducējas par mangānoionu, Mn" , chromiionu, Cr"", brīvu Br 2 , Cl 2 , J 2 un 
Cl' ionu. 

Nitrītions, N 0 2 \ ar lielu tieksmi reaģē ar tādiem reducētajiem, kas satur 
slāpekli un rezultātā dod N 2 vai N 2 0 molekulu. Tādas vielas ir ammonija 
šālis, hidrazins, slāpekļūdeņraža skābe, hidroksilamins, urinviela. 

N a N 0 2 + N H 4 C l - » N a C l + 2 H 2 0 + N 2 . 
N 2 H 4 + H N 0 2 - > HN 3 + 2 H 2 0 . 
HN 3 + H N 0 2 - > N 2 + N 2 0 + H 2 0 . 
CO(NH 2 ) 2 + 2 H N 0 2 - > C 0 2 + 2 N 2 + 3 H 2 0 . 
HONļH 2 ± Ōi NOH > HON = N O H - > N 2 0 + H 2 0 . 

slāpekļapskābe 

Otra N 0 2 ' iona īpatība ir tā, ka vāji skābos šķīdumos tas ar ionu reak
cijas ātrumu reaģē ar visiem vienvērtīgiem alkoholiem (t. i. tādiem, kuru 
molekulā ir viena OH grupa) un rada esterus. Metil- un etilesteŗi istabas 
temperatūrā ir gāzveidīgas vielas, kas atdalās no analizēs šķīduma. 

CH 3 ŌH 431: ONO -> CH 3ONO + H 2 0 . 

matilalkohols metilesteris 

12 
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Nitntiona, N 0 2 ' , reakcijas. 

1. A g N 0 3 neitrālos šķīdumos dod baltu AgNO ž , kas viegli izšķīst 
skābēs un arī karstā ūdenī (1 : 3 0 0 ) . 

2*. KJ ar etiķskābi paskābinātā šķīdumā dod brīvu J 2 . Ja nitrītiona 
ir maz, tad analizei pieliek pilienu sēroglekļa C S 2 un saskalo. Atbrīvotais 
J 2 tad izšķīst sēroglekļa pilienā ar sarkanvioletu nokrāsu. 

2 K J + 2 K N 0 2 + 4 CII3COOH - > J 2 + 2 NO + 4 CH 3 COOK -f 2 H 2 0 . 

3*. F e S 0 4 ar atšķ. H 2 S 0 4 skābi dod brUnu krāsojumu, kas rodas, 
no nestabila savienojuma F e S 0 4 . NO. 

2 F e S 0 4 + 2 H N 0 2 + H 2 S 0 4 - > F e 2 ( S 0 4 ) 3 + 2 NO -f- 2 H 2 0 ; 
F e S 0 4 - f N 0 - > F e S 0 4 . NO. 

Nitrātions šādu reakciju dod tikai tad, ja analizi samaisa ar konc. sērskābi. 

4* . Mikroreakcija ar sulfanilskābi, H S 0 3 . C 6 H 4 . NH 2 , un a-naftil-
aminu, C 1 0 H 7 . NH 2 , (pēc F e i g l ' a ) . Reaģenti: 1) 0,1 g sulfanilskābes sil
dot izšķīdina 10 cm 3-os 30o/0-īgas etiķskābes; 2) 0,03 g «-naftilamina uz
vāra ar 7 cm 3-iem ūdens, liek nostāties un dekantē no zili violetajām no
gulsnēm. Dzidro bezkrāsas šķīdumu samaisa ar 3 cm 3 ledusetiķskābes. 

Reakciju izdara uz baltas porcelāna plates. Neitrālu vai etiķskābu 
analizēs pilienu samaisa ar 1 pilienu sulfanilskābes un 1 pilienu a-naftil-
amina: sarkana nokrāsa norāda uz N 0 2 ' i o n u . NO s ' ions netraucē. Tvera
mais daudzums 0,01 y; robežkoncentrācija 1 : 5 0 0 . 0 0 0 . 

Atdalīšana no nitrātiona, N 0 3 ' . Nitrītions, NO s ' , traucē dažas nitrāt-
iona, N 0 3 ' , reakcijas, tādēļ to atdala vai sadala. Atdalīšanu izdara ār 
metilalkoholu, C H 3 O H , (a), sadalīšanu ar hidrazinijsulfātu, [ N 2 H 5 ] H S 0 4 , (b) . 

a) Neitrālai analizei pielej līdzīgu tilpumu metilalkohola, maisījumu 
paskābina un liek caur to burbuļot gaisam vai C 0 2 gāzei, Metilalkohola 
pārākumu pēc tam iztvaicē. 

b) Neitrālai analizei pieliek sausu hidrazinijsulfātu, paskābina ar atšķ. 
sērskābi un uzvāra. Reakcijas sk. augstāk. 

Pēc atdalīšanas resp. sadalīšanas ir jāpārliecinās ar KJ, vai reakcija 
ir pilnīga. 

Slāpekļskābe, H N 0 3 , un nitrātions, N 0 3 ' . 

169. §. īpašības. Tīra slāpekļskābe ir šķidrums bez krāsas; gaisā 
kūp; verd pie 86° un sasalst pie —41° par baltiem kā sniegs kristalliem. 
Ir pazīstams monohidrāts H N 0 3 . H 2 0 ar k. p. —38° un trihidrāts H N 0 3 . 
. 3 H 2 0 ar k. p. —18,5°. Ar ūdeni slāpekļskābe maisās visās attiecībās. 
Ja vāra atšķaidītu šķīdumu, tad tas koncentrējas, jo izgaist galvenā kārtā 
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ūdens, līdz kamēr H N 0 3 koncentrācija pieaug līdz 68»/o pēc svara. Šāds 
maisījums pārtvaicējas pastāvīgā 120,5° temperatūrā un tā sastāvs vairs ne
mainās. To pašu dabū, ja vāra skābi ar lielāku koncentrāciju. Tad sā
kumā izgaist H N 0 3 skābe, līdz kamēr atlikumā paliek 680/0-īgā skābe, 
kuras sastāvs turpmākā pārtvaices gaitā vairs nemainās. Šādas 680/0-īgas 
skābes īpatnējais svars ir 1,4, un tirgū to sauc par koncentrētu H N 0 3 

skābi. Tā ir bez krāsas un gandrīz nesatur slāpekļa oksidu. Atšķaidot 
ar ūdeni, no tās iegūst otru tirgus šķirni ar īpatnēju svaru 1,2, ko laborato
rijās arī sauc par koncentrētu, atšķirībā no atšķaidītās, kas laboratorijās 
parasti ir 2-normāla. Bez tam oksidēšanas reakcijām un dažādām sintēzēm 
tirgū laiž sarkano kūpošo H N 0 3 skābi ar īpatnējo svaru līdz 1,54. Tā 
satur lielā daudzumā izšķīdinātu slāpekļa dioksidu, N 0 2 , un darbojas kā 
ļoti spēcīgs oksidētājs. Parastā 680/0-īgā slāpekļskābe, kas ir bez krāsas, 
gaismas ietekmē un arī paaugstinātā temperatūrā sadalās un kļūst dzel
tena. Ir ieteicams to uzglabāt sarkana stikla pudelēs un tumšā vietā, 
jo apgriezeniskā sadalīšanās reakcija 

tumsā iet atpakaļ, un dzeltenā nokrāsa pazūd. Raksturīgs ir tas ap
stāklis, ka tīra bezūdens H N 0 3 skābe verd pie 86°, bet 680/0-īgā pie 120,5°. 
Ja tas būtu vienkāršs H N 0 3 un H 2 0 maisījums, tad viršanas temperatūrai 
vajadzētu būt starp 86° un 100°. Tādēļ ir jāpieņem, ka šķīdumā atrodas 
H N 0 3 un H 2 0 ķīmisks savienojums, proti hidrāti. Pēc procentuālā sa
stāva iznāk, ka tam vajaga būt monohidrāta un trihidrāta maisījumam. 

170. §. Pseidoskabe un īstā skābe. Spriežot pēc H N 0 3 skābes, tās 
esteru un sāļu absorpcijas spektriem, jāpieņem, ka konc. H N 0 3 skābei un 
tās esteriem ir citāda N0 3 -grupas struktūra nekā atšķaidītai skābei un 
sālīm. Arī ķīmiskās reakcijas ar konc. H N O s skābi norit pa daļai citādi nekā 
ar atšķaidītu. Konc. skābe daudzkārt reaģē tā, it kā tā saturētu OH-grupu, 
piem., nitrēšanas reakcijās ar organiskiem aromātiskiem savienojumiem. 

Atšķaidīta H N 0 3 skābe šādu reakciju nedod. Tādēļ pieņem, ka HNO : 5 

skābei var būt divas t a u t o m e r a s formas, kas viegli pārveidojas viena 
otrā, ko izteic ar šādām struktūras formulām. 

2 H Ņ 0 3 i 2 N 0 2 + H 2 0 -+- O 

C 6 H 5 . H - f f i O N 0 2 - > C 6 H 5 N 0 2 + H 2 0 . 
benzols slāpekļskābe nitrobenzols 

H — O - N Z 

I 

= 0 
= 0 

Pirmo formu, kura H atoms ir saistīts piē viena noteikta O atoma, sauc par 
p s e i d o f o r m u ; otro, kur ūdeņradis ir saistīts pie visas [ N 0 3 ] ' grupas un 

12* 
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var ap to brīvi kustēties, sauc par ī s t o jeb i o n o g e n o formu. Pirmā 
struktūras formula ir vecā valenču formula, otrā jaunā koordinācijas for
mula. No tā ir redzams, ka abas šīs formulas ir derīgas, katra savā vietā. 
Konc. H N 0 3 skābe tā tad satur galvenā kārtā pseidoskābi, bet atšķaidītā 
īsto skābi. Visi nitrāti ir atvasināti no īstās skābes, bet esteri no pseido-
skābes. 

Tāda pseidoforma un īstā forma var būt arī citām skābēm, kas satur 
skābekli. 

171. §. Iegūst slāpekļskābi no Čīles salpetra, NaNO a , to sadalot ar 
konc. sērskābi. 

NaN0 3 + H 2 S 0 4 -> NaHS0 4 + HN0 3 . 

Lai nebūtu stipri jākarsē, uz 1 molu NaNO s ņem 1 molu H 2 S O j ; tad pa
liek pāri nātrija bisulfāts, ko izlieto sodas fabrikas. Slāpekļskābes pārtvai
cēs mu jaunākā laikā izdara zem pamazināta spiediena. 

Otrs iegūšanas veids ir ammonjaka, NH 3 , oksidēšana ar gaisa skā
bekli katalizatoriem klātesot. Par katalizatoriem lieto platīnu un dzelzi 
ar bismuta piemaisījumu. Oksidēšanas reakcija ir stipri eksotermiska, tā
dēļ aparāti, kuros tā norit, jādzesē. 

2 NH3 + 2V2 0 2 -> 2 NO + 3 H 2 0 + 107 kcal. 

Kā blakus produkts rodas ammonija nitrīts, N H 2 N 0 2 , un N 2 . Oksidēšanā 
iegūtais slāpekļa (Il)-oksids pazeminātā temperatūrā ar gaisa skābekli ok-
sidējas tālāk par dioksidu N 0 2 un slāpekļskābi. 

172. §. Slāpekļskābes ķīmiskā daba. Karsta konc. H N 0 3 skābe ir 
spēcīgs oksidētājs. Nemetallus C, P, S, Se un Te tā oksidē līdz augstākai 
vērtību pakāpei, J par J 2 O s . Tā iedarbojas uz visiem metalliem, izņemot 

• Au, Ir, Pt un Ta. Koncentrēta skābe neoksidē arī Cr un Fe : tie pasīvē-
jas (laikam pārklājas ar plānu oksidu kārtiņu, kas tos aizsarga), bet at
šķaidīta H N 0 3 tos oksidē. Arī AI nešķīst aukstā skābē, bet karstā šķīst. 
Pati H N 0 3 skābe pie tam reducējas. Ja oksidējamais metalls ir cēlāks 
par ūdeņradi (neizspiež ūdeņradi no skābes: Pd, Ag, Hg, Cu, Bi) , tad 
rodas NO, kas ar gaisa skābekli rada brūnus tvaikus N 2 O a ; bet ja oksidēja
mais metalls ir necēlāks par ūdeņradi (izspiež ūdeņradi no skābes: Zn, 
Fe, Ni, Co, Sn u. c ) , tad H N 0 3 reducēšanās produktos ir arī hidroksila-
mins, NH 2 OH, un ammonjaks, NH 3 . Ja N 0 3 ' iona reducēšanu izdara bā
ziskā vidē, tad vienmēr rodas ammonjaks. 

3 Cu + 8 HN0 3 -> 3 Cu(N0 3 ) 2 + 2 NO + 4 H 2 0 . 
3 Sn + 4 H N 0 3 + 8 H 2 0 3 Sn(OH)4 + 2[NH 3 OH]N0 3 . 
4 Zn + 10 HN0 3 -> 4 Zn(N0 3 ) 2 + NH 4 N0 3 + 3 H 2 0 . 
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173. §. Autokatalize. Ja metallus, kas ir cēlāki par ūdeņradi, vai to 
sulfidus oksidē ar aukstu vai karstu 2-normālu H N 0 3 skābi, tad var no
vērot raksturīgu parādību; sākumā reakcija it kā nemaz nenorit, tad tā 
lēni sākas un spēji pieņemas ātrumā. To izskaidro ar slāpekļpaskābes un 
slāpekļa oksidu katalitisko darbību. Tīrā atšķaidītā H N 0 3 skābē šo kata-
lizētāju piemaisījumu nav, bet tie rodas reakcijas gaitā. Oksidējamais me-
talls atņem H N 0 3 molekulai vienu O atomu un reducē to par slāpekļ-
paskābi, H N 0 2 , kura saskaldās. H N 0 2 un slāpekļa oksidi pievienojas 
H N 0 3 molekulām un katalizē to saskaldīšanos. Pieņem, ka te rodas 
kāds nestabils starpprodukts (varbūt H 2 N 2 O s ? ) ar lielām oksidētāja spējām. 
Ja slāpekļskābei jau iepriekš pieliek slāpekļa oksidus, tad oksidēšanas reak
cija ar metallu ir strauja jau no paša sākuma. Turpretī, ja H N O s skābē 
ieved vielas, kas iznīcina H N 0 2 un slāpekļa oksidus, piem., NaN 3 vai 
N 2 H 4 , tad oksidēšanas reakcija nenotiek stundām ilgi. Tādu reakciju, kuras 
gaitā rodas vielas, kas reakcijas ātrumu palielina, sauc par a u t o k a tā -
l i t i s k u . 

Tīra atšķaidīta (2 n) H N 0 3 istabas temperatūrā neoksidē tādus spē
cīgus reducētājus kā HJ , H 2 S un H 2 S 0 3 , ko viegli oksidē citi oksidē
tāji. No tā var secināt, ka slāpekļskābe bez slāpekļa oksidiem ir vājš 
oksidētājs. 

174. §. Nitrationa, N 0 3 ' , reakcijas* Visi nitrāti labi šķīst ūdenī, 
tādēļ N 0 3 ' iona atrašanai nav nevienas neorganiskas nogulsnēšanas reak
cijas. Visas N O s ' iona pierādīšanas reakcijas pamatojas uz tā reducēšanu. 
Nogulsnēšanas reakciju dod kāda organiska viela , ,nitrons"; tā ir vāja 
organiska triazolbaze C 2 0 H 1 6 N 4 , kas vāji skābā vidē pievieno vienu mole
kulu H N 0 3 un rada grūti šķīstošu (1 : 60000) sāli. 

1*. Nitrona reaģents (1 g nitrona uz 10 cm 3 5o/0-īgas etiķskābes) 
rada analizēs šķīdumā, kas paskābināts ar dažiem pilieniem atšķ. sēr
skābes, baltas nogulsnes C 2 0 H 1 6 N 4 . H N O a . 

Šo reakciju traucē N 0 2 ' , B r ' , J \ C r 0 4 " , C 1 0 8 ' , C 1 0 4 ' , S C N ' 
Fe (CN) 6 "" , Fe (CN) 6 ' " un C 2 0 4 " i o n i ; tie arī rada baltas nogulsnes. 

2*. F e S 0 4 - f - konc. H 2 S 0 4 skābe- Dažus cm 3 analizēs novārījuma 
ar sodu (pirms neitralizēšanas ar H N 0 3 skābi!) paskābina ar atšķ. HC1 
skābi, tad samaisa ar konc. F e S 0 4 šķīdumu un labi saskalo. Maisījumam 
uzmanīgi pielej konc. H 2 S 0 4 skābi, stobriņu turot ieslīpi, lai skābe te
cētu gar stobriņa malu un sakrātos apakšā zem analizēs un ar to ne
sajauktos. Ja klāt ir nitrāts, tad starp abiem šķīdumiem rodas melns 
vai brūns riņķis. 

6 F e S 0 4 f 2 FiN0 3 + 3 H 2 S 0 4 - > 3 F e 2 ( S 0 4 ) 3 + 2 NO -f- 4 H 2 0 . 
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NO ar vel neoksidetu FeSO_4 rada nestabilu FeSO, . NO. Šo reak
ciju traucē N 0 2 ' , B r \ J ' , C 1 0 3 ' , B r 0 3 ' , J 0 3 ' , C r 2 0 / \ S C N ' , F e ( C N ) 6 " " 
un Fe(CN) 6 ' " . Ja šie ioni ir klāt, tad vispirms aizdzen nitrītu ar metil-
alkoholu un atšķ. H 2 S 0 4 (168), tad reducē pārējos anionus ar H 2 S un 
nogulsnē (pēc H 2 S izdzīšanas!) ar sudraba acetātu. Pēc tam meklē N 0 3 ' 
ionu parastā kārtā. 

3*. Zn-putekļi ar NaOH sārmu reducē N 0 3 ' ionu par NH 3 . Anali
zējamo vielu vai tās anionu novārījumu sajauc ar NaOH sārmu lielā pā
rākumā. Ja klāt ir ammonija šālis, tad vāra, kamēr viss N H 3 ir izdzīts; 
tad pieliek Zn-putekļus un vāra atkal: ja klāt ir nitrāts, tad atdalās N H 3 , 
ko atrod parastā kārtā. 

N a N 0 3 - f 4 Zn + 7 NaOH - > NH 3 + 4 N a 2 Z n 0 2 + 2 H 2 0 . 

Nitrīti dod tādu pašu reakciju. N 0 2 ' ionu atdala ar metilspirtu un 
atšķ. H 2 S 0 1 skābi. Bet arī citi anioni, kas satur slāpekli (SCN', Fe (CN) 6 " " , 
Fe(CN) G " ' , CN') , var attīstīt NH 3 , ja tos vāra ar NaOH sārmu un Zn-
putekļiem. Tos var nogulsnēt ar sudraba acetātu. 

4* . Difenilamins, ( C 6 H 5 ) 2 N H , dod ar H N 0 3 zilu nokrāsu. Dife-
nilaminu (dažus kristalliņus) izšķīdina 1—2 cm 3 konc. HgSOļ skābes un 
šķīdumam piepilina ar etiķskābi neitralizētu anionu novārījumu. Šī reak
cija ir ļoti jūtīga, bet to dod v i s i o k s i d ē t ā j i . Bet tos var iepriekš 
reducēt, piesātinot paskābinātu analizi ar H 2 S vai pielejot H 2 S 0 3 . 

5. Brucīna, C 2 3 H 2 6 N 2 0 4 , šķīdums konc. sērskābē dod ar šķīdumu, 
kas satur tikai n i t r ā t a z ī m e s , intensīvu sarkanu nokrāsu, kas vēlāk 
kļūst dzeltensarkana. Šo ārkārtīgi jūtīgo reakciju lieto mazu nitrāta dau
dzumu kvantitatīvai noteikšanai, piem., dzeramā ūdenī; bet iepriekš jā
pārliecinās, vai pašā sērskābē nav nitrāta zīmes. Brucīna šķīdums (0,02o/o) 
katrreiz pagatavojams svaigs. Brucīns ir spēcīga inde. Līdzīgu reakciju 
dod nitrīti un chlorāti; tie iepriekš reducējami. 

Mikroreakcija uz nitrātionu ir tā pati brucīna reakcija, izdarāma ar 
pilieniem uz baltas porcelāna plates. Tveramais daudzums 0,06 y N 0 3 / 
robežkoncentrācija 1:800000. 

Sērs. S == 32,06. 

Kārtības skaitlis 8. Vērtība —II, -J-IV un 4-VI. 

175. §. Dabā sērs atrodams kā tīrradnis vulkāniskos apgabalos: Ei
ropā Sicilijas salā vulkāna Etnas apkārtnē, Kaukāzā, Japānā, Amerikā Lui-
zianā un Teksasā (kur gan vulkānu nav). Saistītā veidā sērs atrodas 
sulfidu minerālos, visbiežāk piritā, FeS 2 , galenitā, PbS, u. c ; tad sulfā-
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tos ģipsī, G a S 0 4 . 2 H 2 0 , anhidritā, CaS0 4 , smagajā špatā, BaS0 4 , u. c. 
Dzīvajā dabā saistīts sērs atrodas olbaltumvielās. Gadā iegūst un izlieto 
ap 6.500.000 tonnu sēra, galvenā kārtā pirita veidā. Trīs ceturtdaļas no 
šā daudzuma iziet sērskābes ražošanai, pārējais kaučuka vulkānizēšanai 
un citām vajadzībām. 

īpašības. Ciets sērs ir trausls un viegli saberžams pulverī. Tas slikti 
vada siltumu un nevada elektrību. Sērs ir pazīstams vairākās allotro-
piskās modifikācijās. R o m b i s k ā modifikācija jeb a-sērs ir pastāvīgs 
līdz 96°; tā īp. sv. ir 2,06, k. p. 113°. Lielus kristallus var iegūt, ja 
sēru kristallizē no sēroglekļa, CS 2 , šķīduma. M o n o k 1 i n ā modifikācija 
jeb 13-sērs ir pastāvīgs virs 96°; tā īp. sv. ir 1,96, k. p. 119°. Lielus 
kristallus garu adatu veidā var iegūt, ja sakausētam sēram ļauj lēni sa
cietēt virs 96°. Šķidrs sērs k. p. tuvumā ir gaišdzeltens, kustīgs (lais-
tīgs) šķidrums. Ja sakausēta sēra temperatūru paaugstina, tad tas kļūst 
brūns, stīgrs, un pie 200° to vairs nevar izliet no trauka. Ja tempera
tūru paceļ vēl augstāk, tad nokrāsa kļūst vēl tumšāka, bet stīgrība pa
mazinās. Pie 445° sērs verd. Ja šķidru sēru, kas sakarsēts gandrīz līdz 
viršanas punktam, tievā strūklā izlej aukstā ūdenī, tad dabū t. s. a m o r f o 
sēru. Tas ir mīksts, brūnā krāsā un elastīgs kā gumija. Tas nešķīst 
sēroglekl^, C S 2 . Pēc dažām stundām amorfais sērs istabas temperatūrā 
pārvēršas par rombisko sēru. 

Sēra molekula sēroglekļa šķīdumā ir S 8 . Arī sēra tvaiks viršanas 
punkta tuvumā sastāv no S 8 molekulām ar mazu S 6 molekulu piemaisī
jumu. Pie 800° sēra molekulas ir S 2 , bet pie 2000° tās saskaldās par 
atsevišķiem atomiem. Ja sēra tvaiku laiž lielā telpā, kur nav skābekļa, 
U n tur atdzesē, tad rodas t. s. s ē r a z i e d i , t. i. sērs smalku putekļu 
veidā. Sēra ziedi ar dažām īpašībām atšķiras no sasmalcināta sēra. Tie 
ir labs dezinfekcijas -līdzeklis, laikam tādēļ, ka mazā daudzumā tie sa
tur so2. 

Zem liela spiediena sērs jau istabas temperatūrā savienojas ar me-
talliem Pb, Sn, Sb, Bi, Cu, Cd, Zn, Fe un veido sulfīdus. Karstumā 
sērs savienojas gandrīz ar visiem metalliem. Ar balto fosforu sērs sa
vienojas ar sprādzienu un veido P 2 S 3 vai P 2 S 5 . 

Sēru oksidē visi spēcīgi oksidētāji. Karsta konc. H N O s to pama
zām oksidē par H 2 S 0 4 , tāpat Cl 2 un karaļūdens. Gaisā sērs aizdegas 
pie 250 c un sadeg par S 0 2 . 

176. §. Serūdeņradis, H 2 S . Ar ūdeņradi sērs savienojas tieši 300° 
temperatūrā. Reakcija norit ļoti lēni, jo atdalītais siltuma daudzums ir 
mazs: H 2 - ļ - S —> H 2S-|-3 kcal. Parocīgāk ir iegūt H 2 S no dzelzs sulfida, 
FeS, un H 2 S Q 4 vai HC1 skābes: F e S + 2 H C l - * F e C f 2 f H 2 S . 
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ī p a š ī b a s . Istabas temperatūrā H 2 S ir gāze bez krāsas, ar riebīgu 
sapuvušu olu smaku; ļoti indīga. Normālos apstākļos 1 1 sver 1,539 g. 
K. p. —83°, v. p. —60°. Gaisā deg ar zilganu liesmu un sadeg par 
H 2 Q un S 0 2 . Ūdenī šķīst pie 15° 3 tilpumi 1 tilpumā ūdens. Šķīdumam 
ir vāji skāba reakcija. Skābos šķīdumos sērūdeņradis darbojas kā ļoti 
spēcīgs reducētājs; reducē pat konc. H 2 S 0 4 skābi par brīvu sēru un 
H 2 0 , bet nereducē atšķaidītu H 2 S 0 4 skābi. Ar sausu svina dioksidu, P b 0 2 , 
H 2 S gāze tūliņ aizdegas. Ūdens šķīdumā, kurā var iekļūt gaiss, H 2 S 
oksidējas par brīvu S. Skābā vidē H 2 S reducē visus kationus un anionus, 
kas var reducēties: F e ( C N ) 6 ' " par Fe (CN) 6 " " , H N 0 2 par NO, H 2 O s par 
H 2 0 , H C 1 0 3 par HC1, H B r 0 3 par HBr, H J 0 3 par H J ; F e ' " par F e " . 
Pats H 2 S pie tam oksidējas par S un H 2 0 . Bāziskā vidē S" ions viegli 
oksidējas par S 0 4 " ionu. 

Sulfidi ir H 2 S skābes šālis. Tos viegli var iegūt no sālīm, nogulsnē-
jot kationu ar H 2 S (S" ionu) skābā vai bāziskā vidē. Ūdenī šķīst tikai 
sārmu metallu un ammonija sulfidi un sārmzemju metallu hidrosulfidi. 
C r 2 S 3 un A1 2 S 3 nav iegūstami ūdens šķīdumā, jo tie viegli hidrolizējas; 
tos iegūst tiešā sintezē, sakausējot sēru ar metallu. 

Sulfidiona, S", reakcijas. 

1*. Sausu vai šķidru analizi aplej ar puskoncentrētu (1:1) HC1 skābi 
un maisījumu pasilda: atdalās H 2 S gāze, ko pazīst pēc s m a k a s ; to var 
vēl sajust, ja 700.000 daļās gaisa atrodas 1 daļa H 2 S . Ja papīrīti, kas 
samērcēts svina acetātā, tur stobriņa galā, kur atdalās H 2 S , papīrītis kļūst 
melns vai brūns. 

2*. Nitroprusidnatrijs, Na 2 ļFe (CN) 5 NO]. 2 H 2 0 , bāziskā vidē dod ar 
S" ionu sarkanviolētu nokrāsu. 

3 . Skābēs nešķīstošus sulfidus (HgS, A s 2 S 5 , Ag 2 S) sajauc ar Zn pu
tekļiem un aplej ar atšķ. HC1 skābi: attīstās H 2 S , ko atrod pēc smakas 
vai ar svina acetāta papīrīti. 

H g S + Zn + 2 HC1 -> ZnCl 2 + H 2 S + Hg. 

Visi citi savienojumi, kas satur sēru (rodanidi, sulfīti, tiosulfāti u. c i ) , 
kā arī brīvs sērs, bet ne sulfāti, arī dod šādu reakciju. 

4*. Mikroreakcija. Katalize. Brīvs jods neiedarbojas uz azidiem; bet 
ja ir klāt S" ions, tad notiek reakcija 

J 2 - ļ- 2 NaN 3 - > 2 Na J + 3 N 2. 

Te S" ions darbojas kā katalizators. Reakciju izdara uz pulksteņa stik
liņa. Reaģenta (3 g NaN 3 izšķīdina 100 cm 3 0,1 n J 2 šķīduma kālija 
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jodidā) pilienam pievieno analizēs pilienu: atdalās N 2 burbuļi. Reakcija 
labi izdodas ari ar cietu sulfidu, ja reaģenta pilienu ievieto smailstobriņā, 

to apgriež ar smaili uz augšu (18. zlm.) un no apak
šas ievada cietu analizēs graudiņu reaģentā: sīkie 
gāzes pūslīši sakrājas smailes augšgalā. Tveramais 
daudzums 0,3 y Na 2 S, robežkoncentrācija 1 :166000. 

Šādu reakciju dod arī: r o d a n i d i , tiosulfāti, 
sulfosālis un vispār visi savienojumi ar n e g a t ī v i div
vērtīgu sēra atomu. 

Sēra savienojumi ar skābekli. 
Ar skābekli sērs veido divus oksidus: sēra diok-

sidu jeb sērpaskābes anhidridu, S 0 2 , un sēra trioksidu 
ļ 8 z ī m jeb sērskābes anhidridu, S 0 3 . Šiem oksidiem atbilst 

sērpaskābe un sērskābe. 

177. §. Sēra dioksids, S 0 2 , rodas, ja sadedzina sēru vai sulfidus. 
Tā ir gāze bez krāsas, ar asu, elpu aizraujošu smaku; k. p. —73°, v. p. 
—10°. Normālos apstākļos 1 1 sver 2,93 g. Brīva gāze darbojas antisep
tiski; tā ir kaitīga ari lieliem organismiem. Ja gaisā ir 0.05o/o S O a , 
tad to vairs nevar ieelpot, 0,003 o/o gaisā ilgākā laikā nokauj kokus, zāli, 
labību. 

Rūpniecībā S 0 2 iegūst, sadedzinot sēru vai piritu, F e S 2 . Labora
torijā mazā daudzumā to iegūst, reducējot karstu koncentrētu sērskābi 
ar Cu skaidiņām. 

4 F e S 2 + 1 1 0 2 - > 2 F e 2 0 3 + 8 S 0 2 . 
Cu + 2 f ī 2 S 0 4 - > C u S 0 4 + S 0 2 4- 2 H 2 0 . 

Izlieto S 0 2 galvenā kārtā sērskābes ražošanai, audumu balināšanai: 
mitra S 0 2 gāze ir labs balinātājs zīdam, vilnai, spalvām, salmiem. Cellu-
lozas rūpniecībā S 0 2 gāzi, izšķīdinātu kaļķu pienā, lieto koksnes sadalī
šanai: tanī izšķīst lignīns un citas inkrustācijas vielas, bet nešķīst cellm-
loza. Laboratorijā lieto S 0 2 , izšķīdinātu ūdenī, par reducētāju. Istabas 
temperatūrā 1 tilpumā ūdens šķīst 35 tilpumi S 0 2 gāzes. 

178. §. Sērpaskābe, H 2 S 0 3 , un sulfītions, S0 3 "« S 0 2 gāzes šķīdu
mu ūdenī sauc par sērpaskābi. Tā ir pazīstama tikai ūdens šķīdumā kā 
vidēja stipruma skābe. Ja šķīdumu vāra, viss izšķīdušais S 0 2 atkal iz
gaist. 

S 0 2 4 - H 2 0 ^ H 2 S 0 3 4- siltums. 

Ūdens šķīdumā, ja tam var piekļūt gaiss, sērpaskābe pamazām oksi-
dējas par sērskābi. Dažu metallu ioni (Cu" , Co") šo procesu katalitiski 
paātrina. Ūdens šķīdums ir spējīgs reducēt gandrīz visus oksidētājus. 
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Savukārt citi spēcīgāki reducetāji, piem., Zn-ļ-HCl, reducē serpaskabi 
par H 2 S : 

H 2 S 0 3 + 3 Zn + 6 HC1 - > H 2 S + 3 ZnCl 2 + 3 H 2 0 . 

Tāpat darbojas konc. SnCl 2 šķīdums; tad nogulsnējas SnS. 

Sērpaskābe veido divas sāļu rindas: pirmējās un otrējās šālis. Pir
mējās šālis sauc par b i s u l f j t i e m jeb h i d r o s u l f ī t i e m , otrējās par 
s u l f ī t i e m . N a H S 0 3 ir nātrija bisulfīts, N a 2 S 0 3 nātrija sulfīts. Sār<-
mu metallu un ammonija šālis šķīst ūdenī; citas nešķīst ūdenī, bet 
šķīst stiprās atšķaidītās minerālskābēs. Parasti sērpaskābe un tās šālis 
satur ne tikai sulfītionu, S 0 3 " , bet arī sulfātionu, S 0 4 " , kas rodas no sul
fītiona oksidēšanās ar gaisa skābekli. 

Ja sausus sulfītus karsē tā, ka tiem nevar piekļūt gaiss, tad tie sa
skaldās par sulfidu un sulfātu: 

4 Na 2 S0 3 -> 3 N a 2 S 0 4 + Na 2S. 

Sulfītiona, S 0 3 " , reakcijas. 
1*. Stipras minerālskābēs no visiem sulfītiem izspiež SO ž , ko sajūt 

pēc smakas. Jodāta stērķeļu papīrītis no S 0 2 kļūst zils, bet pēc ilgā
kas iedarbības zilā nokrāsa atkal pazūd, jo atbrīvotais J 2 reducējas par 
) ' ionu. 

K J 0 3 + 3 S 0 2 + 3 H 2 0 - > K J f 3 H 2 S 0 4 ; 
5 K J + K J 0 3 + 3 H 2 S 0 4 - > 3 K 2 S 0 4 + 3 H 2 0 + 3 J 2 

(stērķeles krāsojas zilas). 

J 2 + S 0 2 + 2 H 2 0 - ^ H 2 S 0 4 - f 2 H J (zila nokrāsa pazūd). 

2*. Nitroprusidnatrijs, Na 2 [Fe(CN) 5 NO]. 2H s O, (daži pilieni!) neitrā
lā šķīdumā dod iesarkanu nokrāsu, kas ar konc. ZnCl 2 vai Z n S 0 4 kļūst 
intensīvāka. Ja pieliek vēl dažus pilienus K 4 Fe (CN) 6 šķīduma, tad izkrīt 
sarkanas nogulsnes. Tiosulfāts šo reakciju nedod. 

3. Sudraba nitrāts nogulsnē baltu sudraba sulfītu A g 2 S 0 3 , kas ne
šķīst atšķ. etiķskābē. Karstumā nogulsnes pa daļai reducējas par brīvu 
Ag metallu un kļūst pelēkas, bet daļa sulfīta oksidējas par sulfātu. No 
šķīduma atdalās S 0 2 , ko sajūt pēc smakas. 

2 A g 2 S 0 3 - * A g 2 S 0 4 + 2 Ag + S 0 2 . 

4* . Stroncija chlorids neitrālā šķīdumā nogulsnē baltu kristallisku 
stroncija sulfītu (atšķirība no tiosulfāta). 

S r C l 2 + Na 2 S0 3 -> S r S 0 3 - f 2NaCl. 
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5. Bārija chlorids neitrāla šķīdumā nogulsnē baltu bārija sulfītu, kas 
grūti šķīst etiķskābē. 

6. Joda šķīdums zaudē savu nokrāsu: sulfīts oksidējas par sul
fātu. Ja analizēs šķīdums pirms tam ir bijis neitrāls, tad pēc oksidēšanas 
tas ir skābs. 

N a 2 S 0 3 + J A 4 - H 2 0 N a 2 S 0 4 + 2 H J . 

179. §. Sēra trioksids jeb sērskābes anhidrids, S 0 3 , rodas no dioksi-
da, ja to oksidē ar skābekli, katalizatoram (Pt putekļi, F e 2 0 3 ) klātesot. 
Reakcija ir eksotermiska un apgriezeniska. 

2 S 0 2 + 0 2 ^ 2 S 0 3 + 45 kcal. 

Zemās temperatūrās līdzsvars pārbīdās uz labo pusi, bet reakcijas 
ātrums arī katalizatoram klātesot ir tik mazs, ka to nevar praktiski iz
mantot. Tādēļ strādā augstākās temperatūrās. Ja par katalizatoru lieto 
platīna putekļus, tad reakcija norit ap 380° ar gandrīz 100o/0-īgu iznākumu; 
ja par katalizatoru ir F e 2 O S , tad ir jāstrādā pie 700°, un tad izdodas ok
sidēt tikai 70o/o no teorētiskā daudzuma. Vēl augstākās temperatūrās 
iznākums ir vēl mazāks. S 0 3 lieto galvenā kārtā kūpošās, t. s. N o r d -
h a u s e n a s sērskābes un ķīmiski tīras sērskābes ražošanai. Šādu sēr
skābes ražošanas veidu sauc par k o n t a k t p a ņ ē m i e n u . 

Sēra trioksids istabas temperatūrā ir šķidra viela bez krāsas, kas sa
cietē pie 4-17° un verd pie 4^46° . Ja klāt ir mitruma zīmes, tad S 0 3 

polimerizējas par ( S 0 3 ) x . Šī viela ir baltu pavedienu veidā ar zīda spī
dumu un augstāku kušanas punktu. Ap 50° šī polimerizētā viela subli-
mējas, un gāzveidīgā stāvoklī tās molekulu sastāvs atkal ir S 0 3 . S O s šķīst 
konc. sērskābē; tad rodas kūpošā Nordhausenas sērskābe, ko tirdznie
cībā sauc arī par „oleunfu" tās eļļainā izskata dēļ. Oleums ar 45<Vo 
lieka S 0 3 ir cieta viela, kas kūst pie 4^35°. Tā sastāvs atbilst formulai 
H 2 S 2 O y , un to sauc arī par pirosērskābi. 

180. §. Sērskābe, H 2 S 0 4 , ir dzidrs, eļļains šķidrums ar īp. sv. 1,84; tā 
sasalst pie 4^10° un verd pie + 3 3 8 ° , pa daļai termiski disociējoties: 

H 2 S 0 4 + siltums i : H 2 0 + S 0 3 . 

Ar ūdeni tā jaucas visās attiecībās un ar lielu siltuma atdalīšanos. Ja 
ūdeni lej konc. sērskābē, tad no liela karstuma ūdens pa daļai izgaro un 
izšļakstās kopā ar skābi un var radīt nelaimes gadījumus. Tādēļ vien
mēr s k ā b i l e j ū d e n ī , bet ne otrādi. Ar ūdeni sērskābe rada vai
rākus hidrātus: dihidrātu, H 2 S 0 4 . 2 H 2 0 , ar k. p. + 8 ° un tetrahidrātu, 
F i 2 S 0 4 . 4 H 2 0 , ar k. p. —40°^ 

Ķīmiskā ziņā konc. H 2 S 0 4 izturas citādi nekā atšķaidīta. Konc. skā
be karstumā ir diezgan spēcīgs oksidētājs. Tā oksidē metallus, kas cē-
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lāki par ūdeņradi, brīvu sēru, oglekli un citus reducētājus, un pati redu
cējas par S 0 2 - ļ - H 2 0 . Ar aromātiskiem ogļūdeņražiem tā reaģē tā, it kā 
tās sastāvā būtu OH grupa. 

2 H 2 S 0 4 + Cu - > C u S 0 4 + S 0 2 -+ H 2 0 . 

C 6 H 5 . H + HO S 0 3 H - > C 6 H 5 S 0 3 H + H 2 0 . 

benzols sērskābe benzolsulfoskābe 

Turpretī atšķaidīta sērskābe ir ļoti pastāvīga. Odens šķīdumā to 
nespēj reducēt visspēcīgākie reducētāji. Tas izskaidrojams ar to, ka sēr
skābes molekula var būt divās dažādās tautomerās formās ar dažādu 
ķīmiskās enerģijas saturu. Ja koncentrētu skābi atšķaida ar ūdeni, tad 
atdalās daudz siltuma, t. i. 'izklīst ķīmiskā enerģija un reizē ar to mai
nās daudzas raksturīgas īpašības. Pieņem, ka koncentrētai skābei ir p s e i -
d o f o r m a , bet atšķaidītai ī s t ā s skābes forma (170). 

koncentrēta skābe atšķaidīta skābe 
(pseidoskābe) (īstā skābe) 

Šo uzskatu vēl pastiprina tas apstāklis, ka konc. H 2 S 0 4 vāji vada elek
trību (nav disociēta), bet atšķaidīta vada ļoti labi. 

Sērskābe rada divas sāļu rindas. Pirmējās šālis jeb bisulfāti, piem., 
K H S O h ūdens šķīdumā rāda stipri skābu reakciju; otrējās šālis jeb nor'-
mālie sulfāti ar kationiem no stiprām bāzēm, piem., K 2 S 0 4 , rāda neitrālu 
reakciju, bet ar kationiem no vājām un vidējām bāzēm, skābu reakciju, 
piem., Z n S 0 4 . 

181. §. Sulfationa, S 0 4 " , reakcijas. 

1*. Bārija chlorids skābos šķīdumos dod baltas kristalliskas nogul
snes, kas nešķīst atšķaidītās skābēs. 

N a 2 S 0 4 + B a C l 2 -> B a S 0 4 + 2 NaCl. 

2*. Svina acetāts vai nitrāts skābos šķīdumos dod baltas kristallis
kas nogulsnes, kas nešķīst attšķaidītās skābēs. 

H 2 S 0 4 + P b ( N 0 3 ) 2 - + P b S 0 4 + 2 HN 0 3 . 

3* . Heparreakcija pozitīva (atšķirība no S i F 6 " iona). 

4. Mikroķīmiski S 0 4 " ionu noteic C a S 0 4 . 2 H 2 0 veidā. Vāji skābā 
analizēs pilienā uz priekšmeta stikliņa ievada CaCl 2 pilienu un maisījumu 
koncentrē uz mikrodegļa, līdz kamēr gar piliena malām sāk parādīties 
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kristalli; tos aplūko mikroskopā: tievas garas adatas, visvairāk gar pi
liena malām, no stipri skābiem šķīdumiem un platāki kristalli ar no
šķeltu vai iešķeltu galu no mazāk skābiem šķīdumiem. Daudz Na un 
K padara reakciju nejūtīgu; trīsvērtīgiem kationiem un H 3 B 0 3 klātesot 
rodas kroplas kristallu formas. Tveramais daudzums 0,6 y S 0 4 " ; robež-
koncentrācija 1 :1660. 

182. §. Tiosutfātions, S 2 0 3 " . Tiosulfāti rodas, ja sulfītus vāra ar 
sasmalcinātu sēru. Tā ir oksidēšanas reakcija, līdzīga tai, ja sulfītus ok
sidē ar skābekli. 

Tādēļ tiosulfāta molekulas struktūra ir līdzīga sulfāta struktūrai. Tio-
sulfātu var iedomāties atvasinātu no sulfāta, apmainot vienu O atomu 
pret S atomu. 

No struktūras formulas ir redzams, ka tiosulfāta molekulā abi S 
atomi nav vienādi: viens no tiem ir centrālatoms un pozitīvi sešvērtīgs; 
otrs aizņem viena skābekļa atoma vietu un ir negatīvi divvērtīgs. Brīva 
tiosērskābe, kā visas sulfoskābes, nav pastāvīga arī ūdens šķīdumā; tā 
sadalās par S 0 2 , H 2 0 un S; bet dažas tās šālis ir pastāvīgas. Paras
tākā sāls ir nātrija tiosulfāts, N a 2 S 2 0 3 . 5 H 2 0 . Tiosulfāts ir spēcīgs re-
ducētājs. Atkarībā no oksidētāja īpašībām tas oksidējas par sulfātu vai 
tetrationātu. 

Tiosulfāts viegli saista brīvu chloru, tādēļ balināšanas technikā to 
lieto par a n t i c h l o r u , kas pēc balināšanas izņem no audekla šķiedrām 
pēdējās chlora atliekas. Otra raksturīga tiosulfāta īpašība ir, ka tas vieg
li šķīdina visas sudraba šālis, izņemot tikai Ag 2 S, un veido ar tām kom
pleksus, kas viegli šķīst ūdenī. 

Tādēļ to lieto fotogrāfijā pēc negatīva attīstīšanas par nostiprinātāju (fik-
sāžu), kas izšķīdina vēl nesadalīto AgBr un padara filmu nejūtīgu pret 
gaismu. 

Tiosulfāti diezgan viegli šķīst ūdenī. Mazāk šķīst Pb-, Ba- un Ag-
tiosulfāti. 

N a 2 S 0 3 4 - 0 - * N a 2 S 0 4 (sulfīts - > sulfāts) . 
N a . 2 S 0 3 + S - > N a 2 S 0 3 S j e b N a 2 S 2 0 3 (sulfīts - > t iosulfāts) . 

N a 2 S 2 0 3 + 5 H 2 0 4 - 4 Cl 2 - > 2 N a H S 0 4 -ļ- 8 HC1. 

2 N a 2 S 2 0 3 + J 2 . - > 2 N a J 4 - N a 2 S 4 0 G (Na-tetrationāts). 

A g B r + N a 2 S 2 0 3 - > N a [ A g S 2 0 3 ] + NaBr. 



1 9 0 Halogēni. Fluors. 

Reakcijas. 

1*. Stipras minerālskābes tiosulfātus sadala: atdalās S 0 2 smaka, un 
šķīdums s a d u ļ k o j a s (atšķirība no S 0 3 " iona). 

N a 2 S 2 0 3 -ļ- 2 HC1 - > 2 NaCl + S 0 2 -ļ- S 4 H 2 0 . 

2. Bārija chlorids istabas temperatūrā dod baltas nogulsnes B a S 2 0 3 , 
kas viegli šķist atšķ. HC1 skābē, bet grūti šķīst etiķskābē. Ba-tiosulfāts 
viegli rada pārsātinātus šķīdumus, tādēļ dažreiz nogulsnes nerodas. 

3*. Sudraba nitrāts neitrālos šķīdumos dod baltas nogulsnes, kas 
drīz vien kļūst d z e l t e n a s , b r ū n a s un beidzot melnas no sudraba 
tiosulfāta sadalīšanās. Neitrālais šķīdums kļūst s k ā b s . 

A g 2 S 2 0 3 + H 2 0 - > A g 2 S + H 2 S O r 

balts melns 

4*. Joda šķīdums, ja to pieliek pa pilienam neitrālai analizei, zau
dē savu nokrāsu: tiosulfāts oksidējas par tetrationātu; šķīdums nekļūst 
skābs (atšķirība no S 0 3 " iona). 

2 N a 2 S 2 0 3 - f J 2 - * 2 N a J + N a 2 S 4 0 6 . 

Halogēni. 

183. §. Par halogēniem (sāļražiem) sauc tos nemetallus, kas ele
mentu periodiskajā sistēmā stāv vienu vietu pirms kādas cēlgāzes. Ir 
pazīstami tikai 4 halogēni: F, Cl, Br un J . Piektais, kas stāv 85. vie
tā, pirms P̂ n, nav vēl atrasts. Arī ūdeņradi, kas stāv pirms He, pēc 
dažām pazīmēm (rada šālis h i d r i d u s ar sārmu un sārmzemju metal-
liem), pieskaita halogēnu apakšgrupai; bet tas atšķiras no halogēniem ar 
citām īpašībām. 

Halogēnu elektronu čaulā ir 7 valences elektroni. Uzņemot vēl vie
nu elektronu, tie kļūst negatīvi vienvērtīgi; noārdot savu valences elek
tronu čaulu, tie kļūst pozitīvi septiņvērtīgi. Tikai Cl un J spēj atskaldīt 
visus 7 valences elektronus, Br tikai 5, bet F neviena. Nosaukums „sāl-
raži" ir cēlies no šo elementu īpašības radīt šālis, tieši savienojoties ar 
metalliem, bez skābekļa starpniecības. 

Fluors. F = 19. 

Kārtības skaitlis 9. Vērtība —I . K. p. —94°, v. p. -1-20°. 
184. §. Dabā fluors sastopams minerālos fluoritā, C a F 2 , un krio-

litā, Na 3 AlF 6 . Bez tam fluors atrodams kā piemaisījums daudzos citos 
minerālos; mazos daudzumos tas ir ļoti izplatīts. Tas atrodas dzīvnieku 
kaulos (zobos) un dažos augos. Bērzu lapu pelnos fluora ir ap 0,1 o/0. 
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Iegūšana. Brīvu F var iegūt tikai elektrolītiski, elektrolizējot bez
ūdens H 2 F 2 skābi vai sakausētu K H F 2 sāli platīna, vara vai sudraba trau
kos ar grafita anodu. 

Īpašības. Brīvā veidā fluors ir dzeltenzaļa gāze. Šķidrs un ciets 
fluors ir dzeltenā krāsā. Fluors ir visnegatīvākais elements, jo tas iz
spiež visus citus negatīvos elementus no to savienojumiem. Ūdenim tas 
atņem ūdeņradi un atbrīvo skābekli. 

2 H 2 0 + 2 F 2 ^ 2 H 2 F 2 4 - 0 2 . 

Ar ūdeņradi fluors savienojas viszemākās temperatūrās. Istabas tempera
tūrā tas savienojas gandrīz ar visiem metalliem un nemetalliem, izņemot 
tikai Pb, Cu un cēlmetallus un Cl, N un O. Arī dimantu un stipri 
izkarsētu mākslīgo grafitu fluors saēd tik lēni, ka tos var uzskatīt par 
pastāvīgiem. No citiem halogēniem fluors atšķiras ar to, ka fluors ne
rada šālis ar skābekļa starpniecību un vispār nerada savienojumus, kur 
tas būtu ar pozitīvām vērtībām. Arī fluora sāļu — fluoridu šķīdība ūdenī 
ir otrāda nekā pārējo halogenidu šķīdība. Sudraba fluorids, AgF, viegli 
šķīst, turpretī AgCl, AgBr un AgJ nešķīst. Tālāk Ca, Sr, Ba, Cu, Cd, 
AI, Fe, Ni, Co, Mn, Mg, Li un Na fluoridi nešķīst ūdenī vai šķīst 
ļoti maz, turpretī to pašu metallu šālis ar citiem halogēniem ūdenī šķīst 
ļoti viegli. 

li 85. §. Fluorūdeņradis, H 2 F 2 . To iegūst no kalcija fluorida, to 
karsējot ar konc. sērskābi. Istabas temperatūrā H 2 F 2 ir gāze vai Šķid
rums bez krāsas; k. p. —94°, v. p. -1-20°. Ja temperatūra ir 32°, tad 
molekulas sastāvs ir H 2 F 2 , bet jau pie 80° tas ir HF. Ūdenī H 2 F 2 šķīst 
katrā daudzumā; ūdens šķīdumu sauc par fluorūdeņraža skābi. Atšķi
rībā no citām halogenūdeņraža skābēm tā ir vidēji disociēta skābe (39) . 
H 2 F 2 skābei piemīt izcilas īpašības, kādas nav nevienam citam savieno
jumam: tā šķīdina stiklu, porcelānu un visus savienojumus, kas satur 
S i 0 2 . Tādēļ to iegūst vara traukos un uzglabā speciālos kaučuka ba
lonos. Izlieto H 2 F 2 un fluoridus ķīmiskā analizē S i 0 2 aizdzīšanai no 
analizējamās vielas S i F 4 gāzes veidā (221), tālāk, gravēšanai uz stikla un 
dezinficēšanai. Brīvas skābes vietā var lietot arī tās šālis, vislabāk bi-
fluoridus N H 4 H F 2 un K H F 2 kopā ar sērskābi. 

Fluorionam, F', piemīt īpašība daudzās skābēs un sālīs apmainīties 
ar skābekli: viena negatīvi divvērtīga O vietā stājas 2 F ' ioni. Tad ro
das kompleksi savienojumi. 

H 2 S i 0 3 silicijskābe, H 2 S i F 6 heksafluorsilicijskābe, 
H B 0 2 metaborskābe, H B F 4 tetrafluorborskābe, 
H 2 T i 0 3 titanskābe, H 2 TiF, 5 heksafluortitanskābe, 
H 2 S n 0 3 alvskābe, H 2 SnF, ; heksafluoralvskābe, 

i N a 3 A 1 0 3 Na-alumināts, Na 3 AlF 6 Na-heksafluoralumināts (kriolits). 
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Vispār F ' ionam piemīt lielas kompleksēšanās spējas; tas redzams 
jau tai apstāklī, ka H 2 F 2 molekula ir divkāršota un no H 2 F 2 skābes at
vasinās divas sāļu rindas: fluoridi un bifluoridi. 

186. §. Reakcijas. 

I* . Sausu vai šķidru analizi samaisa ar konc. sērskābi un karsē: 
stobriņa sienas virs šķīduma kļūst blāvas. Vēl labāk reakcija izdodas, ja 
to izdara svina tiģelī, kas pārklāts ar stikla gabaliņu: stikls kļūst blāvs. 

2. Bārija chlorids dod baltas nogulsnes B a F 2 , kas grūti šķīst etiķ
skābē, bet samērā viegli šķīst H N 0 3 skābē. Ja nogulsnes ilgāku laiku 
ir stāvējušas, tad tās grūti šķīst arī H N 0 3 skābē. 

3. A g N 0 3 nedod nogulsnes. 
4* . CaCl 2 dod baltas gļotainas nogulsnes, kas nešķīst etiķskābē, 

bet šķīst atšķaidītā H N 0 3 skābē. 
5* . S i 0 2 -f- konc. H 2 S 0 4 . Svina tiģelī sausu pirmanalizi samaisa 

ar S i 0 2 (sasmalcinātām smiltīm), saslapina ar konc. H 2 S 0 4 un karsē: 
atdalās gāze S iF 4 , kas saduļķo ūdens pilienu, ja to tur virs reaģējošā 
maisījuma, tam nepieskaroties. 

2 C a F 2 + S i 0 2 -f 2 H 2 S 0 4 - > S i F 4 + 2 C a S 0 4 + 2 H 2 0 ; 
3 S i F 4 + 4 H 2 0 - > S i ( 0 H) 4 + 2 H 2 S i F 6 . 

Pēdējā reakcija norit ūdens pilienā stikla irbuļa galā: heksafluorsilicijskābe, 
H 2 SiF t ; , izšķīst ūdens pilienā, bet kramskābe, S i ( O H ) 4 (patiesībā S i 0 2 . 
. x H 2 C M ) , pārklāj pilienu ar baltu plēvi. 

6. Mikroreakcija N a 2 S i F 6 vai BaSiF,- veidā. Neitralizētu analizēs 
pilienu iztvaicē sausu mazā Pt vai Pb tiģelī, sauso atlikumu apber ar 
smalku S i 0 2 un saslapina ar 2 pilieniem konc. sērskābes. Tiģeli sasilda, 
līdz sāk parādīties garaiņi, un apklāj ar priekšmeta stikliņu, kam apakšā 
piliens atšķ. HC1 ar mazu NaCl kristalliņu, un atstāj 15 sekundes. S i F 4 

gāze kondensējas FIC1 pilienā un veido mazas sešstūrainas plāksnītes 
vai rozetes N a 2 S i F 6 , ko aplūko mikroskopā. NaCl vietā var ņemt arī 
B a C l 2 : tad rodas kristalli taisnu stabiņu vai vītola lapu veidā (ja daudz 
F ' ) , bet tad jāsilda vājāk, lai pilienā neiekļūtu H 2 S O j garaiņi. Reakcija 
ne katrreiz izdodas, tādēļ jāatkārto vairāk reizes. 

Fluoridi traucē slapjās analizēs gaitu (110). Tādēļ tos sadala jau 
pirmanalizē, karsējot to ar konc. sērskābi. 

Chlors. Cl = 35,46. 

Kārtības skaitlis 17. Vērtība — I , -ļ-I, - f III, -ļ-V, - f V I I . K. p. —102°, 
v. p. —38°. 
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'187. §. Dabā chlors atrodas tikai saistītā veidā galvenā kārtā jū
ras ūdenī kā NaCl, MgCl 2 , un minerālos, kas izkristallizējušies jūrām 
izžūstot; tādi ir akmenssāls, NaCl, silvins, KC1, karnalits, KC1. M g C l 2 . 
- 6 H 2 0 u. c. 

Chloru iegūst galvenā kārtā kā blakus produktu, elektrolizējot KC1 un 
NaCl, kur galvenais produkts ir NaOH un KOH. Laboratorijā mazā dau
dzumā chloru iegūst no konc. HC1 skābes un M n 0 2 vai no chlorkaļķiem 
un HC1 skābes. Abos gadījumos atbrīvojas tikai puse no reaģējošā chlora. 

M n 0 2 + 4 HC1 - + MnCl 2 + Cl 2 4 - 2 H 2 0 . 
C a O C l 2 4 - 2HC1 - > CaCl 2 4 - Cl 2 4- H 2 0 . 

Laboratorijās tagad plaši lieto arī rūpniecībā ražoto chloru, ko laiž tirgū 
šķidrā veidā zem spiediena tērauda balonos. Sauss gāzveidīgs un šķidrs 
chlors tēraudu nesaēd. Chloru izlieto kā ļoti spēcīgu oksidētāju galvenā 
kārtā balināšanas procesos. 

īpašības. Chlors ir dzeltenzaļa gāze ar raksturīgu, elpu aizraujošu 
smaku. Istabas temperatūrā tas sašķidrinās zem 6 atm. spiediena par 
dzeltenzaļu šķidrumu. Šķīst ūdenī pie 20° 3 tilp. vienā tilp. ūdens. Tā
du šķīdumu laboratorijā lieto par oksidētāju. Zemā temperatūrā no chlor-
ūdens kristallizējas hidrāts C l 2 . 8 H 2 0 , kas ir gandrīz bez krāsas. 

Ķīmiskā ziņā chlors pieder pie viseneŗģiskākiem elementiem, tikai 
fluors un skābeklis to dažā ziņā pārspēj. Mitrs chlors savienojas ar visiem 
metalliem un nemetalliem, izņemot tantalu, fluoru, skābekli un slāpekli. 
Ar ūdeņradi tiešā saules gaismā tas savienojas ar sprādzienu, ja abu gāzu 
tilpumu attiecības ir kā 1 : 1 . Visos šos savienojumos, ko rada brīvs 
chlors, iedarbojoties uz kādu citu elementu, chlors ir negatīvi vienvērtīgs. 

188. §. Chlorūdeņradis, HC1. To iegūst, karsējot NaCl ar konc. 
sērskābi. Viens H atoms sērskābē apmainās jau istabas temperatūrā, bet 
otrs tikai karstumā. Reakcija norit pēc dinamiskā līdzsvara principa: ma
zāk gaistošā viela (sērskābe) izspiež no savienojuma vairāk gaistošo (HC1), 
kas aiziet no līdzsvara sfēras. 

NaCl 4 - H 2 S 0 4 N a H S 0 4 4 - HC1 (istabas temp.). 

N a H S 0 4 + NaCl N a 2 S 0 4 + HC1 (karstumā). 

Reakcija norit no kreisās uz labo pusi, ja HC1 ļauj aizplūst. 

J iCl ir gāze bez krāsas ar asu smaku. K. p. —111°, v. p. —85°. 
Normālos apstākļos 1 1 sver 1,639 g. Šķīst ūdenī pie 0° vienā tilpumā 
ūdens ap 500 tilp. HC1 gāzes. Šķīdumu sauc par chlorūdeņraža jeb sāl-
skābi. Tā ir ļoti stipra skābe. Pilnīgi sausa HC1 gāze nav skābe un 
lakmusa krāsu nemaina. Piesātināts ar HC1 gāzi, ūdens pie 15° satur 
apm. 40o/0; šķīduma īp. sv. tad ir 1,20. Parastā konc. HC1 skābe ir ar 
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īp. sv. 1,18 un satur 36o/0 HC1. Ja HC1 skābi pārtvaicē, tad atlikumā 
paliek skābe, kas pārtvaicējas pie 110° un satur 20<y0 HC1. Ja pārtvaicē 
stiprāku skābi, tad sākumā aiziet vairāk HC1, bet ja pārtvaicē vājāku skābi, 
tad sākumā aiziet vairāk ūdens: atlikumā katrreiz paliek skābe ar 20«/o 
HC1, kas pārtvaicējas ar nemainīgu sastāvu. HC1 skābe ir labākais šķī
dinātājs visiem metallu oksidiem (izņemot A g 2 0 un H g 2 0 ) un arī visiem 
tiem metalliem, kas skābēs šķīst ar H 2 atdalīšanos. 

Chlorūdeņraža skābes šālis chloridi pa lielākai daļai viegli šķīst ūdenī. 
Nešķīst AgCl, H g 2 C l 2 ; grūti šķīst TICI, PbCl 2 un Cu 2 Cl 2 . 

189. §. Chloriona Cl' reakcijas. Chlorions parasti pāriet analizēs 
novārījumā ar sodu. Tikai tad, ja analizē ir klāt arī Ag' ions, Cl' ions 
var arī nebūt analizēs novārījumā ar sodu. 

1*. Sudraba nitrāts, dod baltas biezpienveidīgas nogulsnes, kas ne
šķīst HNO s skābē, bet viegli izšķīst ammonjakā. Sal. Ag reakcijas (279) . 

2*. K 2 C r 2 0 7 - ļ- koftc. H 2 S 0 4 ar sausiem chloridiem rada chromil-
chloridu, C r 0 2 C l 2 , ko ar destillēšanu var atdalīt (v. p. 120°) no pārējām 
vielām. Garaiņus uztver NaOH šķīdumā, kurā pēc tam meklē C r 0 4 " ionu 
(ne Cl' ionu, jo pārdestillējas arī HBr un HJ u. c. gaistošas vielas). Gais
tošs chroma savienojums rodas tikai tad, ja ir klāt Cl' ions. Bromidi un 
jodidi šādu reakciju nedod. 

K 3 C r 2 0 7 - f 4 KC1 + 3 H 2 S 0 4 - > 3 K 2 S 0 4 + 2 C r 0 2 C l 2 + 3 H 2 0 ; 
C r 0 2 C l 2 + 4 NaOH - > N a 2 C r 0 4 + 2 NaCl + 2 H 2 0 . 

Ja chlorions ir saistīts pie Ag' vai Hg", tad reakcija neizdodas. 

3. Svina acetāts dod baltas nogulsnes PbCl 2 , kas izšķīst karstā ūdenī. 
4 . Merkuronitrāts dod baltas nogulsnes, kas nešķīst atšķaid. H N O s 

skābē. 
Visas šīs reakcijas, izņemot (2*) , dod arī Br', ] ' SCN' u. c. IV anionu 

grupas anioni vai traucē tās. 
5*. Mikroreakcija ar P t ( S 0 4 ) 2 un K 2 S 0 4 . Sk. 205. 

1901. §. Chlora oksidi un skābes, kas satur arī skābekli. Ir pazīstami 
C1 2 0 , C 1 0 2 un C 1 2 0 7 ; jaunākā laikā ir vēl atrasts C 1 2 0 6 , bet tas vēl maz 
izpētīts. Visi chlora oksidi ir endotermiski savienojumi un bagāti ar ķī
misko enerģiju. Tie ir nepastāvīgi: mazliet paaugstinātā temperatūrā tie 
sadalās ar sprādzienu. Tādēļ tos nevar iegūt tiešā sintezē, oksidējot chloru 
ar .skābekli; tos iegūst aplinkus ceļā, sadalot tādus savienojumus, kas jau 
ir bagāti ar ķīmisko enerģiju, vai arī ar t. s. s a j ū g t ā m r e a k c i j ā m . 
Tā sauc reakciju pāri, kur divas reakcijas norit kopā; viena no tām ir ekso-
termiska, otra endotermiska un endotermiskā dabū tai nepieciešamo ķīmisko 
enerģiju no eksotermiskās reakcijas. 
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No četrām chlora skābēm, kuru sastāvā ieiet skābeklis, tikai divām ir 
pazīstami arī šo skābju anhidridi; tie ir monoksids C 1 2 0 un heptoksids 
C 1 2 O t . Visas šīs skābes iegūst aplinkus ceļā. 

Skābes nosaukums; anhidrids; sāls un iona nosaukums. 
HCIO chlorapskabe, C1 2 0 , NaCIO Na-hipochlorīts, 
[ H C i 0 2 ] chlorpaskābe — NaC10 2 Na-chlorīts, 

(ļoti nepastāvīga) 
HCIO3 chlorskābe — NaC10 3 Na-chlorāts, 
H C 1 0 4 chlorpārskābe C 1 2 0 7 , NaC10 4 Na-perchlorāts. 

191. §. Chlora (I)-oksids, monoksids C1 2 0 un chlorapskabe, HOC1. 
To iegūst sajūgtā reakcijā, iedarbojoties uz sausu dzīvsudraba oksidu HgO 
ar gāzveidīgu chloru. Tad rodas HgCl 2 (eksotermiska reakcija) un C 1 2 0 
(endotermiska reakcija). 

2 Cl 2 4- HgO - > HgCl a + C1 2 0 . 

C 1 2 0 ir dzeltenbrūna gāze, kas pie 4-4° sašķidrinās par brūnu šķid
rumu. Viegli eksplodē un sadalās par Cl 2 un 0 2 . 

2 C 1 2 0 - * 2 Cl 2 + 0 2 + 12,4 kca l . 

Ūdenī C 1 2 0 šķīst un rada chlorapskābi. Reakcija ir apgriezeniska, tādēļ 
šķīdums ož pēc C 1 2 0 . 

C 1 2 0 + H 2 0 ^ 2 H 0 C 1 . 

Chlorapskābi iegūst tāpat kā tās anhidridu, tikai tad HgO suspendē 
ūdenī, kurā ievada Cl 2 gāzi. Tad nogulsnēs paliek bāzisks dzīvsudraba 
chlorids, bet šķīdumā chlorapskabe. 

2 CĻ + 2 HgO - > H g 2 O C l 2 4 - 2 HOC1. 

Chlorapskabe ir pazīstama tikai aukstā atšķaidītā ūdens šķīdumā. Pa
augstinātā temperatūrā tā viegli sadalās. Tā ir spēcīgs oksidētājs un ba
linātājs. Tās šālis, h i p o c h l o r ī t u s , kam arī piemīt lielas oksidēšanas 
un balināšanas spējas, lieto papīra un tekstilrūpniecībā. Mazā daudzumā 
chlorapskabe atrodas arī Cl 2-ūdenī. 

CI 2 4-H 2 O^:HOCI + HCI. 
Reakcija ir apgriezeniska, jo HOC1 kā spēcīgs oksidētājs oksidē HC1 par 
Cl 2 . Šī pati reakcija kļūst vienpusīga, ja labajā pusē rakstītās vielas aiziet 
no līdzsvara sfēras. To panāk ar abu skābju neitralizēšanu: tad ro
das reizē chlorids un hipochlorīts. 

c i 2 - f - H 2 o ^ : H c i f HOCI 
2 NaOH - > NaOH + NaOH 

Cl 2 4- 2 NaOH - * NaCl 4- NaOCl 4 H 2 0 . 
13* 
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Tīra hipochlorīta vietā parasti lieto šādu chlorida un hipochlorīta mai
sījumu, jo tā iegūšana ir ļoti vienkārša: piesātina bazi ar Cl 2 gāzi zemā tem
peratūrā. Rūpniecībā visvairāk lietotā sāls ir chlorkaļķi, kas satur chloridu 
un hipochlorītu vienā molekulā. Tos iegūst, piesātinot veldzētus (dzēstus) 
kaļķus ar Cl 2 gāzi zem 25°. 

192. §. Hipochlorltiona, CIO' reakcijas. Hipochlorīti, sakara ar to 
iegūšanas veidu, parasti satur arī chloridus. Tādēļ skābā vidē tāds mai
sījums atdala C l 2 : CIO' -ļ- Cl' -|- 2 H " - > Cl 2 + H 2 0 . Visi hipochlorīti 
šķīst ūdenī. Ja analizē ir cieta, tad taisa ūdens izvilkumu. Ja tomēr 
lieto sodu kationu nogulsnēšanai, tad jāizvairās no sildīšanas: labi saskalo 
un filtrē un filtrātā meklē anionus. Neitrālā un vāji skābā vidē hipochlorīti 
viegli disproporcionējas par chloridiem un chlorātiem, ja temperatūra ceļas 
virs 25°. 

' I * . Pjaskābinot pirmanalizi, sajūt raksturīgu Cl 2 vai C 1 2 0 smaku. 
Lakmusa papīrītis īsā laikā tiek izbalināts. 

2. Sudraba nitrāts dod baltas nogulsnes AgCl, kas rodas no hipo-
chlorītam piemaisītā Cl' iona. Svaigi pagatavots tīrs hipochlorīta šķīdums 
sākumā ar A g N 0 3 nogulsnes nerada, bet nogulsnes rodas vēlāk no AgOCl 
disproporcionēšanās. 

3*. Svina acetāts neitrālā šķīdumā dod baltas PbCl 2 nogulsnes, kas 
karstumā oksidējas par svina dioksidu un kļūst brūnas; reizē ar to šķīdums 
kļūst skābs. 

4* . Ja ar pilienu hipochlorīta saslapina cietu KJ graudiņu, tad pi
liens kļūst brūns no atbrīvotā J 2 ; ja pieliek vēl stērķeļu šķīdumu, tad rodas 
zila nokrāsa. 

Bāziskā vidē šī reakcija ir ļoti raksturīga CIO' ionam, jo citi oksidētāji, 
izņemot vienīgi ozonu, 0 3 , (136), to nedod. Skābā vidē šī reakcija ir daudz 
jūtīgāka, bet tad to dod arī citi oksidētāji: 

5. Indigo šķīdums vaji sārmaina (ar N a 2 C 0 3 vai N H 4 O H ) vidē kļūst 
dzeltens. 

/ Cl 

3 A g O C l - > 2 A g C I + A g C 1 0 3 . 

P b C l 2 + NaOCl + H 2 0 -> P b 0 2 + NaCl + 2HC1. 

2 K J -f- NaOCl + H 2 0 - > J 2 + NaCl + 2 KOH. 

C r 2 0 7 " , NO, ' , C 1 0 3 ' , B r 0 3 ' , J 0 3 ' , H 2 0 2 u. c. 
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193, §. Chlordioksids, C I 0 2 , rodas, ja ar konc. sērskābi sadala kālija 
chlorātu jeb B e r t h o l e t (Bertolē) sāli. Te 4-V-vērtīgais chlors dispropor-
cionējas par -ļ-IV-vērtlgu un 4-VII-vērtīgu. 

+ V + 1 V +VII 
3 K C 1 0 3 + H 2 S 0 4 2 C 1 0 2 4 - K C 1 0 4 4 - K 2 S 0 4 4 - H 2 0 . 

Tīrs chlordioksids viegli eksplodē, dažreiz bez kāda redzama cēloņa. Ista
bas temperatūrā C 1 0 2 ir sarkandzeltena gāzē; pie -1-10° tā sabiezē par 
smagu eļļainu šķidrumu iesarkanā krāsā un pie —78° kristallizējas. Šķīst 
ūdenī, bet ū d e n s š ķ ī d u m s n a v s k ā b s . Bet ja to izšķīdina sārmos, 
tad -ļ-IV-vērtīgais chlors disproporcionējas par 4-III-vērtīgu un -ļ-V-vēr-
tīgu: rodas c h l o r ī t i un c h l o r a t i . 

2 C 1 0 2 + 2 KOH - > K C 1 0 2 4 - K C 1 0 3 4 - H 2 0 . 

Chlorati un chlorskabe, H C I 0 3 . 

194. §. Chlorati rodas no hipochlorītiem, ja tie disproporcionējas. 
Divi atomi 4-I-vērtīga chlora reducējas par —I-vērtīgiem un oksidē trešo 
atomu par 4-V-vērtīgu. Citādi to sauc arī par autoredukciju un autook-
sidāciju. 

3 NaOCl - f 2 NaCl 4 - N a C 1 0 3 . 

Reakciju sekmē paaugstināta temperatūra un H' ionu koncentrācija (pH)i. 
Jo bāziskāks ir šķīdums un jo zemāka ir temperatūra, jo lēnāk norit 
pārvēršanās reakcija. Neitrālā un vāji skābā šķīdumā hipochlorīti ļoti 
ātri pārvēršas par chloridiem un chlorātiem. Tādēļ pieņem, ka autooksi-
dācija notiek HOC1 skābes ietekmē, kas hidrolitiski atbrīvojas no hipo-
chlorīta. Ja vide ir neitrāla vai vāji skāba, tad pārvēršanās ir pilnīga pie 60°. 

2 NaOCl + 2 H' - > 2 Na* + 2 HOC1; 
NaOCl + 2 H O C l ^ N a C 1 0 3 4 r 2HC1 u.t . t . 

Visi chlorati viegli šķīst ūdenī. Vismazāk šķīst K C 1 0 3 : 6,6 g,100 cm 3 

pie 18°. Ja sausus chlorātus karsē, tie disproporcionējas par chloridiem 
un perchlorātiem, pie kam pa daļai atdalās 0 2 . Katalizatori M n 0 2 , C o 2 0 3 

u. c. sekmē skābekļa atdalīšanos jau pie 200°. Chlorati ir spēcīgi oksi
dētāji un bagāti ar ķīmisko enerģiju; ja klāt ir kāds reducētājs (ogleklis, 
putekļi, organiskas vielas, sērs), tad tie sadalās ar sprādzienu. 

2 K C 1 0 3 - > 3 0 2 + 2 KC1 + 23,8 kcal . 

Atbrīvotās enerģijas daudzums vēl daudzkārt palielinās, ja atbrīvotais skā
beklis oksidē kādu citu vielu. Tādēļ KC10 3 mēdz piemaisīt spridzināmām 
vielām, lai palielinātu to spēku. 
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Chlorskabi, HC10 3 , iegūst no bārija chlorata, B a ( C 1 0 3 ) 2 , to sadalot 
ar ekvivalentu daudzumu H 2 S 0 4 skābes. 

B a ( C 1 0 3 ) 2 + H 2 S 0 4 - > B a S 0 4 - f 2 H C 1 0 3 . 

Nogulsnes nofiltrē un filtrātu koncentrē zem pamazināta spiediena zemā 
temperatūrā. Var iegūt šķīdumu, kas satur 40o/o H C 1 0 3 . Bezūdens skābi 
nav izdevies iegūt. Arī 40o/o-īgs šķīdums pamazām sadalās par HCIOļ, 
C10 2 , CL un HC1. Mazāk koncentrēti šķīdumi istabas temperatūrā ne
sadalās, tie ir bez krāsas un bez smakas. Šālis — c h l o r ā t i istabas tem
peratūrā ir ļoti pastāvīgas un sāk atdalīt skābekli tikai virs 200°. 

H C 1 0 3 ir stipri disociēta skābe. Tā ir spēcīgs oksidētājs, bet ne tik 
spēcīgs kā HOC1. Reducētāji to reducē par HC1. Kopā ar H N 0 3 , H C 1 0 3 

spēj oksidēt M n S 0 4 par M n 0 2 (ar to tā atšķiras no H B r 0 3 un H J 0 3 ) . 
Indigo šķīdumu H C 1 0 3 atkrāso tikai skābā vidē, bet HOC1 to atkrāso 
arī vāji bāziskā vidē. 

195. §. Chlorationa, CK) 3 ' , reakcijas. 

1. A g N 0 3 un BaCl, nogulsnes nerada. 
2*. A g N 0 3 -ļ- H 2 S 0 3 . Ar H N 0 3 paskābinātam analizēs šķīdumam 

pieliek AgNO s . Ja rodas nogulsnes, tad ir klāt IV grupas anioni. No
gulsnes nofiltrē un filtrātam pielej vēl AgNO s , lai pārliecinātos, ka visi 
IV grupas anioni ir nogulsnēti. Tādā gadījumā pielej analizei 1—2 ccm 
H 2 S O s šķīduma. Ja klāt ir C10 3 ' , tad tūliņ rodas baltas nogulsnes AgCl, 
kas nešķīst atšķ. H N 0 3 skābē, bet šķīst ammonjakā. H 2 S 0 3 reducē C 1 0 3 ' 
par Cl'. 

K C 1 0 3 + A g N 0 3 + 3 H 2 S 0 3 -> AgCl + K N 0 3 + 3 H 2 S 0 4 . 

Šo reakciju izdarot, jāņem vērā, ka arī H 2 S 0 3 dod baltas nogulsnes ar 
A g N 0 3 , kas nešķīst etiķskābē un var neizšķīst arī ļoti atšķaidītā H N 0 3 

skābē. Lai pārliecinātos, ļauj nogulsnēm nostāties dibenā, šķīdumu de-
kantē un nogulsnēm uzlej atšķ. H N 0 3 skābi: AgCl nešķīst, bet A g 2 S 0 3 

izšķīst. 
H 2 S 0 3 vietā par reducētāju var ņemt Z n - ļ - H 2 S 0 4 ; taa ieteicams 

pēc C 1 0 3 ' reducēšanas vēl pieliet A g N 0 3 . 
3. Konc. H 2 S 0 4 skābe sadala sausus chlorātus, pie kam rodas sarkan-

dzeltena gāze C 1 0 2 ar raksturīgu smaku, kas dažreiz atdalās ar sprādzie
niem. 

3 K C 1 0 3 + H 2 S 0 4 K 2 S 0 4 4 - K C 1 0 4 f 2 C 1 0 2 - f H 2 0 . 

4. Mikroreakcija. Lēzenā porcelāna bļodiņā vai tiģeļa vāciņā ana
lizēs pilienu samaisa ar pilienu konc. sīrupveidīgas fosforskābes un pi
lienu piesātināta mangāna sulfāta šķīduma un viegli (ne līdz viršanai!) 
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uzsilda uz mikrodegļa. Tūliņ, vai atdziestot, no C 1 0 3 ' parādās violeta 
nokrāsa. Ja nokrāsa ir vāja, to var pastiprināt ar pilienu 1 °/o difenilkarba-
sida, CO . (NH . H N C 6 H 5 ) 2 , šķīduma alkoholā. Tveramais daudzums 0,05 y 
€ 1 0 3 ' , robežkoncentrācija 1 : 1 000 000. 

Violetā nokrāsa rodas no M n " oksidēšanas par Mn*", kas ir ar lielu 
krāsainību un k o n c e n t r ē t ā H 3 P 0 4 šķīdumā veido samērā pastāvīgu 
kompleksu anionu [ M n ( P 0 4 ) 2 ] ' " . 

K C 1 0 3 4 - 6 M n S 0 4 + 12 H 3 P 0 4 - > 
- > 6 H 3 [ M n ( P 0 4 ) 2 ] + 6 H 2 S 0 4 4 - KC14- 3 H 2 0 . 

Atšķaidītā šķīdumā kompleksais anions sašķeļas un Mn"* disproporcionējas 
par M n " un MnO ž . 

Līdzīgos apstākļos tāpat reaģē arī p e r š u l f ā t i un p e r j o d a t i . 

196. §. Perchlorati un chlorparskabe, HC10 4 . Perchlorati rodas, ja 
chlorātus karsē bez katalizatora līdz temperatūrai, kurā tie kūst. Parasti 
lieto KC10 3 , kas kūst virs 350°. Šķidrā stāvoklī chlorāts atdala skābekli, 
kas pa daļai pievienojas vēl nesadalītam chlorātam un to oksidē par per-
chlorātu, pa daļai atdalās brīvā veidā. 

2 K C 1 0 3 - > K C 1 0 4 4- 0 2 + KC1. 

Otrs perchlorātu iegūšanas veids ir chlorātu elektrolitiska oksidēšana kon
centrētā, mazliet paskābinātā šķīdumā zem 25°. Skābeklis in statu nas-
cendi, kas atdalās pie anoda, oksidē chlorātionu par perchlorātionu; pie 
katoda atdalās ūdeņradis. 

K C 1 0 3 4 - H 2 0 4 2 X 96500 kulonu - > K C 1 0 4 4 - H 2 . 

Perchlorati ir vēl daudz stabilāki nekā chlorāti. Chlorāti ir endoter-
miski savienojumi;, tie var eksplodēt no sitiena. Perchlorati turpretī ir 
eksotermiski savienojumi; ūdens šķīdumā tos nereducē H in statu nascendi 
un citi spēcīgi reducētāji, ko lieto kvalitatīvā analizē. Tikai hiposulfīti, piem., 
N a 2 S 2 0 4 un trīsvērtīgā titāna šālis, piem., T i 2 ( S 0 4 ) 3 , spēj reducēt perchlorāt
ionu par chlorionu. Ja karsē sausu KC10 4 , tad tas atskalda 0 2 , bet šī 
sadalīšanās reakcija ir e n d o t e r m i s k a . 

K C 1 0 4 4 - 7,8 k c a l KC1 + 2 0 2 . 

Visi perchlorati šķīst ūdenī. No parastajām sālīm. vismazāk šķīst 
K C 1 0 4 : istabas temperatūrā l,67o/ 0. Šās sāls veidā dažreiz noteic K* 
un CIO/ ionus. 

Chlorpārskābi, HC10 4 , iegūst no perchlorātiem, iedarbojoties ar konc. 
H 2 S 0 4 skābi un maisījumu destillējot zem pamazināta spiediena, vai arī 
oksidējot ammonija perchlorātu ar karaļūdeni un maisījumu destillējot. 
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K C 1 0 4 + H 2 S 0 4 - > K H S 0 4 + H C 1 0 4 . 
3HC1 + H N 0 3 - ^ N 0 + 2 H 2 0 + 3C1 in statu nascendi, 
karaļudens 

NH 4C1U 4 + 3 Cl - > 3 HCl - J - H C 1 0 4 + V 2N 2. 

Tīra bezūdens skābe ir eļļains šķidrums bez krāsas, kas sasalst pie 
—112°. Jau istabas temperatūrā konc. H C 1 0 4 lēni sadalās, bet paaugsti
nātā temperatūrā tā sadalās ar sprādzienu. Bezūdens skābe ir ļoti spēcīgs 
oksidētājs. Ja to atšķaida ar ūdeni, tad atdalās daudz siltuma un reizē 
ar to H C 1 0 4 zaudē savas oksidētāja īpašības un kļūst ārkārtīgi stabila. 

H C 1 0 4 + aqua - > H C 1 0 4 . aqua - f 20,3 kcal. 

Tā kā ķīmiskā enerģija, kas atrodas konc. chlorpārskābē, izklīst, ja to at
šķaida ar ūdeni, tad atšķaidīta skābe kļūst tikpat stabila kā perchlorāti, un 
parastie reducētāji to vairs nespēj reducēt. Šajā ziņā chlorpārskābē ir lī
dzīga sērskābei (180). Tāda raksturīgo īpašību maiņa, protams, stāv 
sakarā ar molekulas uzbūves pārveidošanos: pseidoskābe pārvēršas par 
īsto skābi (170). Pseidoskābe ir oksidētājs, īstā skābe ne. 

Kāda cita raksturīga chlortpārskābes īpašība parādās, ja vienu gram-
molekulu bezūdens skābes samaisa ar vienu grammolekulu ūdens: tad 
rodas mcnohidrāts, cieta viela, kas izskatās sālij līdzīga un kūst pie —}—50°-
Tīra bezūdens chlorpārskābē kūst pie —112°. Arī šinī reakcijā, kad no 
bezūdens skābes rodas monohidrāts, atdalās stipri daudz siltuma. 

H C 1 0 4 - f H 2 0 - > [ H 3 0 ] [ C 1 0 4 + 12,6 kcal. 

Šo mcnohidrātu uzskata par sāli, kuras kations ir ūdeņraža komplekss ar 
ūdens molekulu: H " -f- H 2 0 — > [ H 3 0 ] ' ; to sauc par h i d r o k s o n i j a ionu. 
Arī citām skābēm ūdens šķīdumā H " io'ns ir h i d r ā t i z ē t s ar vienu mo
lekulu ūdens. Ar perchlorātionu tāds hidrātizēts H ' ions spēj radīt sta
bilu sāli. 

Ja atšķaidītu chlorpārskābi destillē, tad sākumā pārtvaicējas tīrs ūdens, 
un skābes koncentrācija atlikumā pieaug. Pie 203° sāk destillēties ūdens 
un skābes maisījums ar pastāvīgu sastāvu; tas satur 72,5o/o chlorpārskā-
bes ūn atbilst dihidrātam H C 1 0 4 . 2 H 2 0 . Tas kūst pie —18°. 

197. § . Chlorheptoksids, chlora (VII)-oksids, C I 2 0 7 . Ja bezūdens chlorpār-
skāoi sajauc ar P 2 0 5 , maisījumam istabas temperatūrā liek ilgāku laiku stāvēt un 
tad destillē zem pamazināta spiediena, tad pārtvaicējas eļļains šķidrums bez k r ā 
sas. Tas vārās pie -1 -83° , un tā sastāvs ir C 1 2 0 7 . Tas ir ļoti eksplozīvs. CLO,-
ir chlorpārskābes anhidrids, jo ar ūdeni tas veido chlorpārskābi. 

198. §. Perchlorationa, СЮ/, reakcijas. 
1. KCl vai K N 0 3 koncentrētos perchlorāta šķīdumos aukstumā no

gulsnē baltu kristallisku КСЮ 4 , kas izšķīst, ja pasilda. Reakcija nav j ū 
tīga, jo K C 1 0 4 istabas temperatūrā šķīst l,67<y 0. 
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2*. Jūtīgāku reakciju dabū, ja perchlorātu pārvērš par chloridu. Tādā 
gadījumā iepriekš jānogulsnē visi anioni, kas reaģē ar sudraba nitrātu. 
Ar atšķ. H N 0 3 neitralizētu sodas novārījumu reducē ar H 2 S gāzi, izdzen 
H 2 S pārākumu un ar AgNO s nogulsnē visus IV grupas anionus un nogulsnes 
nofiltrē Pēc tam ar H 2 S nogulsnē arī Ag* pārākumu un nofiltrē. Perchio-
rātions visās minētās operācijās nemainās. Filtrātu iztvaicē sausu un at
likumu izkarsē. Karstumā perchlorāts atskalda skābekli un pārvēršas par 
chloridu. Karsējuma atlikumu izvelk ar ūdeni un paskābina ar atšķ. HNO3. 
skābi un šķīdumā meklē СГ ionu. 

3. Daži alkaloidi, piem., strichnīns, rada ar С Ю 4 ' ionu grūti šķīstošas 
'šālis. 

4. Mikroreakcija. Metilenzilās šķīdums ūdenī (0,2o/0) nogulsnē 0 0 / 
ionu zilu, kristallisku adatu veidā. Analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa 
sasilda uz mikrodegļa, sajauc ar reaģenta pilienu, ļauj atdzist un novēro 
zem mikroskopa: zilas vai violetas adatiņas blakus plankumiem. S 0 4 " un 
CFī 3 COO' netraucē. Tveramais daudzums 3 у СЮ/, robežkoncentrācija 
1 : 17 000. Var lietot arī kā makroreakciju. 

Broms. B r = 79,92. 

Kārtības skaitlis 35. Vērtība —I, -ļ-I un -ļ-V. Ip. sv. 3,2; k. p. — l°y 

v. p. 4-59°. 

199. §. Dabā broms sastopams tikai saistītā veidā un vienmēr kopā 
ar chloru. Jūras ūdenī tas atrodas kā Br' ions 0 ,19%. Arī akmeņsāls 
raktuvēs atrodas broma minerāli, kur tas ir savienojumā ar kāliju un mag
nēziju. Visur, kur iegūst kālija šālis, iegūst arī bromidus. 

Iegūst brīvu bromu, izspiežot to no savienojumiem ar brīvu chloru, 
vai arī oksidējot bromidus ar M n 0 2 , K 2 C r 2 0 7 vai K M n 0 4 un konc. H 2 S 0 4 

skābi; to iegūst arī elektrolitiski. 

2 K B r 4 - C l 2 - > B r 2 + 2KCl. 
2 KBr 4- MnOa 4- 2 H 2 S 0 4 -> K 2 S 0 4 4- MnS0 4 4- Br 2 4- 2 H 2 0 . 
2 NaBr + 2 H 2 0 4 - 2 X 96500 kulonu -> Br 2 4- 2 NaOH 4- H 2 . 

Gadā iegūst ap 6000 tonnu broma. To izlieto organiskās krāsvielās 
chlora vietā, jo broms padziļina krāsas toni. Fotogrāfijā lieto bromsudra-
bu filmu un plašu izgatavošanai. Medicīnā broma preparātus lieto nervu 
nomierināšanai. 

īpašības. Broms ir brūnsarkans šķidrums; tas izgaro jau istabas tem
peratūrā un smird daudz stiprāk nekā chlors; tvaiki stipri iedarbojas uz 
gļotādu. Šķidrs broms saēd ādu un rada dziļas brūces. Ja gaisā ir 
0,0010/0 broma, tad tas jau ir kaitīgs. Gāzes veidā broma molekula sa-
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stāv no 2 atomiem. Virs 1000° broma molekulas sāk sašķelties par brīviem 
atomiem. Istabas temperatūrā 1 litrā ūdens šķīst 35 g broma; tādu brom-
ūdeni laboratorijā lieto par oksidētāju. Ja broma šķīdumu ūdenī stipri 
atdzesē, tad kristallizējas hidrāts B r 2 . 1 0 H 2 O . Vairāk nekā ūdenī broms 
šķīst chloroforma, CHC1 3 , oglekļa tetrachloridā, CC1 4 , un sērogleklī, C S 2 . 

Ķīmiskā ziņā broms ir stipri līdzīgs chloram. Arī broma savienojumi 
ne tikai pēc formulas; bet arī pēc īpašībām stipri atgādina atbilstošos 
chlora savienojumus. Broms ļoti enerģiski savienojas ar nemetallu fosforu 
un pusmetalliem boru, siliciju, arsemt un antimonu un visiem parastajiem 
metalliem. 

200. §. Bromudeņradis, HBr. Saules gaismas ietekmē broms savie
nojas ar ūdeņradi, bet bez sprādziena. Savienošanās notiek arī paaugstinā
tā temperatūrā pie 200°—300°; platīns šo reakciju katalizē. Ērtāk brom-
ūdeņradi var iegūt, ja bromam liek iedarboties uz fosforu un tad ar ūdeni 
sadala radušos P B r 3 vai PBr 5 . 

P B r 3 + 3 H 2 0 - > H 3 P 0 3 + 3 HBr. 
P B r 5 - f 4 H 2 0 - * H 3 P 0 4 + 5 HBr. 

HBr rodas arī, ja bromidus sadala ar konc. sērskābi. 

K B r + H 2 S 0 4 - > K H S 0 4 + HBr. 

Bet konc. sērskābe pa daļai oksidē atbrīvoto HBr, sevišķi tad, ja maisījumu 
karsē, tādēļ iegūtais HBr ir dzeltenā krāsā. To tīra, laižot pār sarkano 
fosforu. 

īpašības. HBr ir gāze bez krāsas, ar asu smaku. Mitrā gaisā rada 
miglu. K. p. —87°, v. p. —68°. Odenī šķīst lielā daudzumā. Istabas 
temperatūrā piesātināts šķīdums satur ap 50o/0 HBr. Šķīdums, kas sa
tur 48o/o HBr, pārtvaicējas ar nemainīgu sastāvu pie 126°. Ja ūdens šķī
dumu stipri atdzesē, var iegūt kristallisku dihidrātu H B r . 2 H 2 0 ar k. p. 
—11° un tetrahidrātu H B r . 4 H 2 0 ar k. p. —56°. Ūdens šķīdums ir 
stipra skābe; tās ķīmiskā darbība ir līdzīga HC1 skābei. 

Bromiona, Br', reakcijas. 

1*. Sudraba nitrāts neitrālos un skābos šķīdumos nogulsnē gaiš
dzeltenu AgBr, kas nešķīst atšķaidītās skābēs, bet šķīst ammonjakā. 

2*. Chlorūdens neitrālā vai skābā vidē oksidē Br' ionu par Br 2 . Ja 
šķīdumam pieliek dažus pilienus C S 2 (vai CC1 4) un labi saskalo, tad atbrī
votais broms sakrājas C S 2 pilienā un nokrāso to brūnā krāsā. 

3*. Fluoresceina papīrītis, ja to tur broma garaiņos, nokrāsojas sārtā 
krāsā: rodas tetrabromfluoresceins jeb eozins. B r 2 garaiņus dabū, ja sausu 
analizi sajauc ar P b 0 2 un etiķskābi un maisījumu pasilda. 

4. Mikroreakcija ar P t ( S 0 4 ) 2 un K 2 S 0 4 . Sk. 205. 
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201. §. Broma savienojumi ar skābekli. Broma oksidi nav pastā
vīgi, bet ir skābes un šālis, kurās broms atrodas savienojumā ar skābekli. 
Pēc formulas, iegūšanas veida un īpašībām, šie savienojumi ir līdzīgi at
bilstošiem chlora savienojumiem. 

Bromapskabe, HOBr, un hipobromīti. Brīvu bromapskābi iegūst tā
pat kā chlorapskābi reakcijā starp brīvu bromu un dzīvsudraba oksidu, 
kas atrodas ūdens suspensijā. 

2 Br 2 + HgO + H 2 0 - > H g B r 2 + 2 HOBr. 

Ļoti atšķaidītu HOBr, dzesējot to ar ledu, zem pamazināta spiediena var 
destillēt un sakoncentrēt līdz 6%. Ja koncentrācija ir augstāka, vai arī, 
ja temperatūra ceļas pāri 30°, tā disproporcionējas. Šī skābe ir vēl nepa
stāvīgāka nekā HOC1. Tā ir spēcīgs oksidētājs un balinātājs, un tādas 
ir arī tās šālis — hipobromīti. 

Hipobromītus iegūst, ja brīvam bromam liek iedarboties uz stiprām 
bāzēm; kopā ar hipobromītiem rodas arī bromidi. 

Br 2 4 - 2 NaOH NaBr 4 NaOBr + H 2 0 . 

Hipobromiti ir nepastāvīgi un karstumā disproporcionējas. 
Bromāti un bromskabe, HBrO s . Bromāti rodas, ja hipobromīti kar

stumā disproporcionējas, vai arī, ja hipobromītus vāji paskābina*. 

3 ŅaOBr -> N a B r 0 3 + 2 ŅaBr. 

Reakcija norit tāpat kā pie chlorātu rašanās no hipochlorītiem. Bromātus 
var iegūt arī tieši, iedarbojoties ar brīvu bromu uz karstu sārmu. 

3 Br 2 4 6 NaOH NaBr 0 3 + 5 NaBr + 3 H 2 0 . 

No bārija bromata, to sadalot ar ekvivalentu daudzumu sērskābes, var 
iegūt bromskābi. 

B a ( B r 0 3 ) 2 4- H 2 S 0 4 -> B a S 0 4 + 2 HBr0 3 . 

Brīva skābe ir pazīstama tikai ūdens šķīdumā. Karstumā tā sadalās par 
skābekli, bromu un ūdeni. Bet to var destillēt zemā temperatūrā zem 
pamazināta spiediena un sakoncentrēt līdz 50 o/o. Tāds šķīdums istabas tem
peratūrā ir bez krāsas un bez smakas. Bromskabe un tās šālis — bromāti 
ir spēcīgi oksidētāji. Bromāti viegli šķīst ūdenī. Istabas temperatūrā maz 
šķīst: sudraba bromāts, A g B r 0 3 , 0,2 o/o, tallobromāts, T l B r 0 3 , 0,35o/0, 
bārija bromāts, B a ( B r O s ) 2 , 0,7o/o un svina bromāts, P b ( B r O s ) 2 , l,35o/ 0. 

Brompārskābe un tās šālis nav pazīstamas. 

Bromātiona, Br ( ) 3 ' , reakcijas. 

202. §. 1. BaCl 2 un P b ( C H 3 C O O ) 2 atšķaidītos bromāta šķīdumos 
nedod nogulsnes, bet dažreiz rada nelielas duļķes. 
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2*. A g N 0 3 dod baltas nogulsnes, A g B r 0 3 , kas nešķīst atšķ. H N 0 3 

skābē, bet viegli izšķīst ammonjakā. Ja šķīdumam pieliek dažus pilienus 
H 2 S 0 3 , tad izkrīt iedzeltenas nogulsnes AgBr, bet tikai tad, ja šķīdināšanai 
na/ lietots ammonjaks pārākumā. Reakcijas pamatā ir apstāklis, ka AgBr 
grūtāk šķīst ammonjakā nekā A g B r 0 3 , un ja ammonjakā koncentrācija nav 
par lielu, tad AgBr nogulsnējas. 

[ A g ( N H 3 ) 2 ] B r 0 3 + 6NH 4 OH + 3 H 2 S 0 3 - > 
- > A g B r + 3 ( N H 4 ) 2 S 0 4 + 2 N H 4 OH + 4 H 2 0 . 

3*. M n S 0 4 ar bromātionu, ja paskābina ar H 2 S 0 4 , dod sārtu nokrāsu; 
ja šķīdumu vāra, rodas brūnas nogulsnes. Sarkanā nokrāsa pieder trīs-
vērtīgam manganiionam Mn'" , brūnās nogulsnes ir M n 0 2 . Chlorāti un 
jodāti šādu reakciju nedod. 

4. NaOH karstumā sadala sudraba bromātu par A g 2 0 un N a B r 0 3 . 
Ar šo reakciju atdala bromātu (un arī jodātu) no AgCl, AgBr un AgJ, 
ja tie visi ir kopā. 

Jods. J — 126,93. 

Kārtības skaitlis 53. Vērtība — I , ( - f l ) , + V un + V I I . 
Ipatn. svars, 4,9; k. p. + 1 1 4 ° , v. p. + 1 8 3 ° . 

203. §. Dabā jods sastopams kā chlora un broma pavadonis jūras 
ūdenī, 2—3 mg litrā; Čīles salpetrī jods sastopams kā jodāts līdz 0,1 o/o. 
Mazos daudzumos jods atrodas arī augos un dzīvniekos, kur tam, šķiet, 
ir liela funkcionāla nozīme. 

Iegūst jodu no Čīles salpetra jodāta, pēdējo reducējot ar nātrija bi-
sulfītu. Laboratorijā jodu iegūst, oksidējot jodidu ar chloru vai citu 
kādu oksidētāju. 

2 K J + C 1 2 ^ J 2 + 2 K C I ; 

2 K J + M n 0 2 + 2 H 2 S 0 4 - + J 2 + K 2 S 0 4 + M n S 0 4 + 2 H 2 0 . 

Izlieto jodu galvenā kārtā medicīnā kā joda tinktūru un dažādu sa
vienojumu veidā. Laboratorijā brīvu jodu un jodkaliju lieto par reaģen
tiem kvalitatīvā un kvantitatīvā analizē. 

īpašības. Jods ir cieta kristalliska violetmelna viela ar metallisku spī
dumu. Jau istabas temperatūrā tas atdala garaiņus, kas stipri kairina gļot
ādu. Paaugstinātā temperatūrā joda tvaika spiediens jau ir tik liels, ka 
jods viegli sublimējas, un pie 183° tas sasniedz 1 atm.: tas ir joda vir-
šanas punkts. Šķidru jodu var dabūt tikai zem paaugstināta spiediena. Zem 
parastā spiediena jods nekūst, bet sublimējas; šo īpašību izmanto joda 
attīrīšanai no piemaisījumiem, kas nesublimējas. Līdz 600° joda molekula 
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sastāv no 2 atomiem, bet augstākās temperatūrās molekulas sāk 
saskaldīties par atsevišķiem atomiem, un pie 1500° saskaldīšanās ir 
pilnīga Odenī jods šķīst maz, tikai 0,03o/0, bet ja ūdenī izšķīdina kādu 
jodidu, tad arī jods šķīst lielākā daudzumā. Pieņem, ka ar jodionu, J ' , 
joda molekula J 2 veido nepastāvīgu kompleksu J 3 ' , piem., K J 3 , kas viegli 
atkal sairst. Sērogleklī, CS 2 , oglekļa tetrachloridā, CC1 4 , un chloroformā, 
CHC1 3 , jods šķīst lielā daudzumā, un šiem šķīdumiem ir raksturīga sar-
kanvioleta nokrāsa, ko izmanto kvalitatīvā analizē joda pierādīšanai. 

Brīvā veidā jods ir vājš oksidētājs: bāziskā un neitrālā vidē tas oksidē 
sulfītus un arsenītus par sulfātiem un arsenātiem un pats reducējas par 
jodionu, J ' . Skābā vidē, turpretī, jodions, t. i. HJ skābe, ir spēcīgs redu-
cētājs, kas tiecas oksidēties par brīvu jodu. Ar ļoti spēcīgiem reducētajiem 
brīvs jods darbojas kā oksidētājs arī skābā vidē: H 2 S tas oksidē par brīvu 
sēru, ūdeņradi in statu nascendi par HJ un nātrija tiosulfātu, N a 2 S 2 0 3 , par 
nātrija tetrationātu, N a 2 S 4 0 6 . Šī pēdējā reakcija ir ļoti svarīga kvantitatīvā 
analizē. Spēcīgi oksidētāji, kā Cl 2-ūdens un karsta konc. HNO s skābe, 
oksidē jodu par jodskābi, H J O s . 

Analitiski brīvu jodu atrod ar s t ē r ķ e ļ u r e a k c i j u : stērķeļu šķī
dums istabas temperatūrā dod adsorpcijas savienojumu raksturīgā zilā 
krāsā; karstumā nokrāsa pazūd, bet aukstumā atkal parādās. Otra, ļoti 
raksturīga reakcija ir brīva joda šķīdums C S 2 pilienā: ja analizi, kurā meklē 
brīvu jodu, saskalo ar pilienu C S 2 , tad jods sakrājas šai pilienā, un jau 
niecīgs joda daudzums to nokrāso sarkanvioletā krāsā. 

204. §. Jodūdeņradis, HJ , un jodidi. Jods savienojas tieši ar ūdeņ
radi platīna putekļu klātbūtē, bet šāds iegūšanas veids nav parocīgs. Vis
tīrāko HJ dabū, ja ar brīvu jodu iedarbojas uz ūdenī suspendētu sarkano 
fosforu. Tad rodas starpprodukts — fosfora pentajodids, P J 5 , kas ar ūdeni 
sašķeļas par fosforskābi un HJ . 

P 2 + 5 J 2 - > 2 P J 5 ; 2 P J 5 4 - 8 H 2 0 - > 2 H 3 P 0 4 + 10 H J . 

Iegūt HJ no jodidiem, izspiežot to ar konc. sērskābi (kā HC1 un HBr) , 
nav iespējams, jo konc. sērskābe pa daļai oksidē HJ par brīvu jodu. 

2 K J + 2 H 2 S 0 4 ^ K 2 S 0 4 + H 2 S 0 3 + J 2 + H 2 0 . 

Ūdens šķīdumā HJ var iegūt, ja uz ūdenī suspendētu jodu iedarbojas 
ar H 2 S un atbrīvoto sēru atdala ar filtrēšanu. 

J 2 + H 2 S - > 2 H J + S . 

īpašības. HJ ir gāze bez krāsas, ar asu smaku; gaisā rada miglu. 
K. p. —51°, v. p. —35°. Gāzveidīgs HJ karstumā virs 200° sāk saskal
dīties par H 2 un J 2 un dabū violetu nokrāsu. Ūdenī HJ šķīst lielā dau-
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dzurnā; istabas temperatūrā 1 tilp. ūdens 400 tilp. HJ . Šķīdums ūdenī 
ir stipra skābe. Skābe, kas satur 57o/o HJ , vārās pastāvīgā temperatūrā 
pie 127° un pārtvaicējas ar nemainīgu sastāvu. HJ ūdens šķīdumā ir 
spēcīgs reducētājs. Spēcīgus oksidētājus: 

C r 2 0 7 " , M n 0 4 ' , C 1 0 3 ' , B r 0 3 ' , J 0 3 ' , N 0 2 ' , H 2 0 2 

u. c. tas reducē kvantitatīvi. 

Jodūdeņraža skābes šālis — jodidi viegli šķīst ūdenī. Nešķist: AgJ, 
Cu 2 Jo, PdJ 2 , Tl'J, P b J 2 un Hgjo. Daži no tiem šķīst KJ šķīdumā un 
veido kompleksus, piem. K , [PbJ 4 ] , K 2 [ H g J 4 ] . Ķalija merkuritetrajodidu 
K 2 [ H g J 4 ļ , kopā ar KOH sauc par N e s l e r a reaģentu, ko lieto ammonjaka 
atrašanai (159). 

Jodiona, J ' , reakcijas. 

1*. Sudraba nitrāts dod dzeltenas nogulsnes AgJ, kas nešķīst am
monjaka. grūti šķīst nātrija tiosulfāta šķīdumā, bet viegli KCN šķīdumā. 
Te rodas kompleksi, kur Ag ir aniona sastāvā. 

A g J -f- 2 N a 2 S 2 0 3 - > N a 3 [ A g ( S 2 0 3 ) 2 ] . 
A g J + 2 KCN - > K[Ag(CN) 2 ] + K J . 

2. C u S 0 4 dod brūnas nogulsnes, kas sastāv no tumša J 2 un balta 
C u 2 J 2 . )' ions reducē C u " par Cu' un pats oksidējas par J 2 . 

4 N a J + 2 C u S 0 4 - > C u 2 J 2 + J 2 + 2 N a 2 S 0 4 . 

3*. Chlorūdens oksidē jodionu par J 2 . Ja analizē ielaiž pilienu C S 2 

(vai CC1 4) un labi saskalo, tad jods izšķīst sērogleklī ar sarkanvioletu no
krāsu. Ļoti jūtīga reakcija. 

2 N a J - f Cl 2 ->2xNaCl -f- J 2 . 

Ja chlorūdens pieliek daudz un stipri skalo, tad J 2 oksidējas par jodskābi, 
H J 0 3 , un nokrāsa pazūd. 

J 2 + 5 C l 2 - f 6 H 2 0 - > 2 H J 0 3 f 10HC1. 

Šī oksidēšanas reakcija neizdodas, ja analizē ir klāt daudz jodida un 
kad chlorūdens ir atšķaidīts. 

4. Konc. H 2 S 0 4 skābe no sausiem jodidiem atdala J 2 un HJ. 

5. Mikroreakciia. Ar H 2 S 0 4 paskābinātu analizēs pilienu novieto uz 
priekšmeta stikliņa; tanī ielaiž dažus stērķeļu graudiņus, cik to pieķeras 
s a u s a i Pt stiepulei, un piliena malā mazu K N 0 2 graudiņu. Mikroskopā 
var redzēt, ka stērķeļu graudiņi kļūst zili un beidzot gandrīz melni. Tve
ramais daudzums 0,2 y J ' . 
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205. §. Mikroķīmiska Cl' Br' un J ' pierādīšana. Visi trīs halogen-
ioni veido ar četrvērtīgo platīnu kompleksu anionu [P tX 6 ] " . Pēdējais ar 
kationiem NH 4 " , K', Rb', Cs" un (Tl* rada šālis, kas grūti šķīst un 
kristallizējas labi veidotos oktaedros. Par reaģentiem lieto platinisulfāta, 
P t ( S 0 4 ) 2 , šķīdumu (25 mg uz 5 cm 3 H a O ) un K 2 S 0 4 graudiņu. 

J a nav klāt J ' iona, tad reakcija ir ļoti vienkārša. Neitrālu vai vāji 
skābu analizēs pilienu ved sakarā no vienas puses ar P t ( S 0 4 ) 2 pilienu, no 
otras ar sausu K 2 S 0 4 graudiņu un novēro mikroskopā. Ja klāt ir Cl' ions, 
tad drīz vien rodas dzidri c i t r o n d z e l t e n i oktaedri. 

6 NaCl + P t ( S 0 4 ) 2 + K 2 S 0 4 - > K 2 [ P t C J G ] f- 3 N a 2 S 0 4 . 

Br' ions dod līdzīgu reakciju, bet K 2 [PtBr 6 J oktaedri ir d z e l t e n 
b r ū n i un pēc mazas ievingrināšanās mikroskopā labi atšķirami. Reak
cija vēl labi izdodas ar abiem ioniem, ja attiecība Cl' : Br ' ir kā 2 : 1 0 0 vai 
otrādi. Tveramie daudzumi 0,7 y Cl' un 0,3 y Br'. 

J ' ions rada mazus K 2 [ P t J 6 ] oktaedrus g r a f i t a krāsā, bet daļa oksi-
dējas par J 2 , kas traucē novērošanu. Oksidēšanos var aizkavēt, ja ana
lizēs pilienu iepriekš apgaro ar NH 3 , novietojot priekšmeta stikliņu ar pi
lienu apakšā dažas sekundes uz konc. NH 4 OH pudeles kakla un pēc tam 
ievadot pilienā reaģentus. Šādos apstākļos K 2 [ P t J 6 ] vairs nekristallizējas 
oktaedros, bet raksturīgās plāksnēs; turpretī chlora un broma savienojumi 
oktaedra formu nezaudē. Tādā kārtā ar vienu reakciju var pierādīt visus 
halogenionus reizē. Tveramais daudzums 0,2 y }'• 

Joda savienojumi ar skābekli. 

206. §. Zemākie oksidi un tiem atbilstošās skābes nav pastāvīgi. H i -
p o j o d ī t i, kas rodas, ja jodu izšķīdina sārmos, karstumā disproporcio-
nējas par jodidiem un jodātiem. Vēl nepastāvīgāka ir j o d a p s k ā b e 1 , 
H O J ; tā jau istabas temperatūrā disproporcionējas par HJ un H J 0 3 . 

Joda (V)-oksids, pentoksids, J 2 O ō , un jodskābe, H J 0 3 . Labi pazīstams 
ir tikai viens joda oksids — pentoksids, J 2 O s . To var iegūt, ja brīvu 
jodu oksidē ar karstu konc. (īp. sv. 1,5) H N 0 3 skābi. Te vispirms rodas 
jodskābe, kas karstumā zaudē ūdeni. 

J 2 4 - 1 0 H N 0 3 - > 2 H J 0 3 + 10 N 0 2 4- 4 H 2 0 ; 
2 H J 0 3 ^ J 2 0 5 + H 2 0 . 

Ar šo reakciju jods atšķiras no citiem halogēniem. Tā rāda, ka jo
dam jau lielā mērā piemīt pozitīva elementa īpašības. Pats oksids J 2 O ō 

ir eksotermisks savienojums un tādēļ ļoti stabils. Tā sadalīšanās reakcija ir 
endotermiska; pie 300° tas sadalās par brīvu jodu un skābekli. 

J 2 0 5 4- si l tums J 2 4 - 2 7 2 0 2 . 
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Joda pentoksids ir balta kristalliska viela; šķist ūdenī un rada jod-
skābi. Jodskābe ir stipra skābe, bet vājāka nekā НСЮ 3 un Н В Ю 3 , lai

kam tādēļ, ka koncentrētos šķīdumos tai ir divkārša molekula H 2 J 2 O e . No 
divkāršās molekulas ir atvasināmas divas sāļu rindas: jodāti, M e J 0 3 , un 
bijodati, M e H J 2 0 6 jeb M e J 0 3 . H J 0 3 . Jodāti mazāk šķīst ūdenī nekā 
atbilstošie chlorāti un bromāti: istabas temperatūrā 100 cm 3 ūdens šķīst 
P b ( J 0 3 ) 2 3 mg, A g J 0 3 6 mg, B a ( J 0 3 ) 2 22 mg, T l J O s 58 mg. 

207. §. Jodationa, J 0 3 ' , reakcijas. 
1. Bārija chlorids dod baltas nogulsnes B a ( J 0 3 ) 2 , kas grūti šķīst 

atšķaidītā, bet viegli konc. H N 0 3 skābē. 
2. Svjina acetāts dod baltas nogulsnes P b ( J 0 3 ) 2 , kas diezgan viegli 

šķīst H N 0 3 skābē. 
3*> Sudraba nitrāts dod lielas baltas nogulsnes, kas grūti šķīst at

šķaidītā H N 0 3 skābē, bet viegli šķīst ammonjakā. Ja tādam šķīdumam 
ammonjakā piepilina H 2 S 0 3 skābi, kas jodātu reducē par jodidu, tad iz
krīt dzeltenas AgJ nogulsnes, kas ammonjakā nešķīst. 

A g N 0 3 + N a J 0 3 - > A g J 0 3 + N a N 0 3 . 
[ A g ( N H 3 ) 2 ] J 0 3 + 3 S Q 3 " - > A g J + 3 S 0 4 " + 2 N H 3 . 

Sudraba jodātu sadala karsti sārmi: izšķīst alkaliju jodāts, pāri pa
liek sudraba oksids. 

4*. KJ neitrālā šķīdumā nekādas pārmaiņas nerada. Bet ja šķīdumu 
viegli paskābina ar etiķskābi, tūliņ rodas J 2 , ko var pierādīt, ar C S 2 pi
lienu vai stērķeļu šķīdumu. Šādu reakciju dod arī citi spēcīgi oksidētāji: 
C r 2 0 7 " , N 0 2 ' , H 2 0 2 u. c. 

5 J ' + J 0 3 ' + 6 H ' - > 3 J 2 + 3 H 2 0 . 

208. §. Jodpārskābe un perjodāti. Jodpārskābe atšķiras no atbilstošās chlorpār-
skābes ar to, ka tās molekula ir H 5 J O G , kurā vairākus H atomus var apmainīt 
pret metallu. Brīvu skābi var iegūt, ja jodu oksidē ar konc. 'chlorpārskābi. 

J 2 + 2 HCIO, + 4 H 2 0 - > 2 H 5 J O e -f CL. 

T ā ir cieta kristalliska viela, kas nezaudē ūdeni līdz 100°. Ūdens šķīdumā tā ir 
vidēji disociēta; darbojas kā spēcīgs oksidētājs. Šālis, piem., N a 2 H 3 J O f l , var iegūt, 
ja J 2 NaOFI šķīdumā karstumā oksidē ar spēcīgu CU strāvu. Šālis nav pastāvīgas. 

Fosfors. P = 31,02. 

Kārtības skaitlis 15. Vērtība —III, -ļ-III un -4--V. 
209. §. Dabā fosfors sastopams minerālos fosforītā, Ca^PO^g, un 

apatītā. 3 C a 3 ( P 0 5 ) 2 . Ca(Cl, F ) 2 , dzīvajā dabā šūniņu kodolos, augu sēklās 
un dzīvnieku kaulos. Nelielā daudzumā fosfora savienojumi ir augsnā; 
fosfors ir augu barības nepieciešama sastāvdaļa. 
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Iegūst fosforu no trikalcijfosfata, C a 3 ( P 0 4 ) 2 , to sadalot ar smiltīm, 
SiOL>, un reducējot ar oglekli elektriskā ceplī. 

C a 3 ( P 0 4 ) 2 + 3 S i 0 2 -> 3 CaSi0 3 + P 2 0 5 ' 
2 P 2 O 5 + 1 0 C - > P 4 - f 10CO. 

Abas reakcijas norit kopā vienā laikā. Fosfora garaiņus, kas pārtvaicējas 
no elektriskā cepļa, atdzesē telpā, kur nav skābekļa, un fosforu uzglabā 
zem ūdens. 

īpašības. 

P bezkr. P viol. P meln. 

īp. sv. 1,83 2,20 2,69 
K. p. 44° 593° 
V. p. 281° 

A l l o t r o p i s k i e v e i d i . Fos 
foram ir 3 allotropiski veidi, ku
rus apzīmē pēc to nokrāsas par 
b e z k r ā s a i n o jeb b a l t o (arī 
dzelteno), v i o l e t o (arī sarkano) 
un m e l n o fosforu. 

B e z k r ā s a i n a i s jeb baltais rodas, ja sabiezē fosfora garaiņi. No 
elektriskā cepļa iegūtais ir bezkrāsainais fosfors. Svaigi pārkausēts tas ir 
gandrīz caurspīdīgs, bet drīz vien top blāvs, necaurspīdīgs, oin no izskata 
balts, un tādēļ to sauc arī par balto fosforu. Ar laiku tas no ārpuses pāP-
klājas ar dzeltenu kārtiņu, tādēļ agrāk to sauca par dzelteno fosforu. Gāz-
veidīgā stāvoklī fosfora molekulas sastāv no 4 atomiem (P 4 ) , virs 800 J tās 
sāk saskaldīties par P 2 . Bezkrāsainais fosfors nešķīst ūdenī, bet viegli 
šķist sērogleklī un dažos organiskos šķīdinātājos; arī šķīdumā molekula 
ir P 4 . Gaisā bezkrāsainais fosfors aizdegas, ja temperatūra ceļas virs 60°, 
bet smalkā sadalījumā tas aizdegas jau istabas temperatūrā; tas ir ļoti 
aktīvs; mitrā gaisā, lēni oksidējoties, tumsā spīd. No šās spīdēšanas tas 
ir dabūjis savu nosaukumu (grieķiski phosphoros = gaismas nesējs). 
Lai izsargātu no oksidēšanās, bezkrāsaino fosforu uzglabā zem ūdensi. 
Šī fosfora modifikācija ir ļoti indīga. 

V i o 1 e t a i s fosfors lēni rodas no bezkrāsainā gaismas ietekmē, bet 
pārvēršanās norit ātri, ja bezkrāsaino karsē slēgtā traukā līdz 250°; pār
vēršanos katalitiski paātrina niecīgs J 2 daudzums, ko piemaisa fosforam. 
Daži piemaisījumi piešķir violetajam fosforam iesarkanu vai brūnu no
krāsu, tādēļ to sauc arī par sarkano. Violetais fosfors nešķīst ne sērogleklī, 
ne arī kādā citā šķīdinātājā un nav indīgs. Gaisā tas ir pastāvīgs, un 
to var uzglabāt parastajās stikla bundžās. Tas aizdegas tikai pie 440°, un 
arī ķīmiskā aktivitāte tam ir daudz mazāka nekā bezkrāsainajam. M e l n o 
fosforu dabū no bezkrāsainā, ja to zem 4000 atm. spiediena karsē līdz 200°. 
Tā ķīmiskā aktivitāte ir vēl mazāka. No violetā tas atšķiras galvenā kārtā 
3.v nekrāšu un lielāku īpatnējo svaru. 

14 



210 Fosfora savienojumi ar ūdeņradi un skābekl i . 

210. § . Fosfora savienojumi ar ūdeņradi. Ir pazīstami 2 savienojumi ar ūdeņ
radi: gāzveidīgais fosfīns P H 3 (kas atbilst ammonjakam, NH 3 ) nn šķidrais P 2 H t 

(atbilst hidrazīnam, N 2 H 4 ) . Svarīgākais no tiem ir fosfīns. 
Fosfīns rodas, ja kāds fosfids hidrolitiski saskaldās: 

Ca 3 P 2 + 6 HOH 3 Ca(OH) 2 + 2 P H 3 . 

T o var arī iegūt, ja uz bezkrāsaino fosforu karstumā iedarbojas ar konc. K O H 
sārmu. 

P 4 -f 3 KOH -f 3 H 2 0 - > 3 K H 2 P 0 2 + РНз . 

Reizē ar fosflnu rodas arī kālija hipofosfīts (fosforapskābs kāli js) . Fosfina P atoms 
ir negatīvi trīsvērtīgs, hipofosfīta molekulā tas ir  j  I  vērtīgs. Šinī reakcijā P 4 

molekula izturas tā, it kā viens P atoms būtu —III  vērtīgs, bet pārējie trīs 
-ļ—I - vērtīgi. Bet ja pieņem, ka molekulā visi 4 atomi ir vienādi, tad te notiek 
autoredukcija un autooksidācija (disproporcionēšanās). 

Fosfīns ir gāze ar nepatīkamu smaku. К р. —133°, v. р. —87°. Tas nešķīst 
ūdenī un nereaģē ar sārmiem. Fosfīnam piemīt ļoti vājas bāzes īpašības: ze
mās temperatūrās ar stiprām skābēm tas veido (tāpat kā N H 3 ) fosfonija šālis. Bet 
visas šīs šālis termiski disociējas jau istabas temperatūrā, izņemot vienīgi fosfonija 
jodidu, P H 4 J . 

Šķidrais P 2 H 4 rodas kā piemaisījums pie fosfina. Tas gaisā aizdegas. Analitiskā 
praksē fosfora ūdeņraža savienojumiem nav nozīmes. 

211. §. Fosfora oksidi. Pazīstamākie fosfora oksidi ir P 2 0 3 , P 2 O r > 

i M P 2 0 4 . 
Fosfora (IH)-oksids, trioksids, P 2 O s . Tas rodas kā balta sniegvei-

dīga masa, ja fosfors lēni oksidējas gaisā. K. p. -1-22°, v. p. 176°. Oāz-
veidīgā stāvoklī tā molekula ir P 4 0 6 . Tas viegli oksidējas, izstarojot 
gaismu, par pentoksidu, P 2 0 5 . Reaģējot ar ūdeni, P 2 0 3 neveido vis fos-
forpaskābi, bet veselu rindu dažādu sadalīšanās produktu. Tas notiek tā
dēļ, ka reakcijas siltums, kas te rodas, sadala nepastāvīgo fosforpaskābi. 

Fosfora (V)-oksids, pentoksids, P 2 O ō . To iegūst, ja sadedzina fos
foru pietiekamā skābekļa daudzumā. Rodas balta, sniegam līdzīga masa. 
Pie 250° pentoksids sublimējas. Oāzveidīgā stāvoklī molekula ir P 4 O ļ 0 . 
Tas kāri uzsūc ūdeni; tā ūdens atņemšanas spējas ir tik lielas, ka pat ikonc. 
sērskābe, ja to sajauc ar fosfora pentoksidu, atdod tam savu ūdeni un 
pārvēršas par anhidridu. Tādēļ to lieto gāzu žāvēšanai. Ar ūdeni P 2 0 5 , 
veido fosforskābes. 

Fosfora (IV)-oksids, tetroksids, P 2 0 4 , rodas, ja P 2 O s un P 2 O ō mai
sījumu zem pamazināta spiediena sublimē pie 290°. Tas ir kristallisks 
un stabils paaugstinātā temperatūrā. Ar ūdeni savienojoties tas veido fos
forskābi un fosforpaskābi. 

P 2 0 4 + 3 H 2 0 - > H 3 P 0 3 + H 3 P 0 4 . 

Ir pazīstama arī skābe, kas atbilst šim tetroksidam, tā ir fosforieskābe,. 
H 4 P 2 0 6 ; bet to iegūst citādā ceļā, ne no tetroksida. 
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212. §. Fosfora skābes. No daudzajām fosfora skābēm analitiska 
nozīme ir tikai tām, kas ir atvasinātas no -f-III-vērtīgā un -ļ-V-vērtīgā 
fosfora. 

Fosforpaskabe un fosfīti. Fosforpaskābi, H 3 P 0 3 , iegūst no fosfor-
trichlorida, to sadalot ar ūdeni. 

Ta ir cieta kristalliska viela bez krasas; k. p. 73°. Karstuma ta sadaļas 
par fosforskābi un fosfīnu. 

Fosforpaskabe ūdens šķīdumā ir vāji disociēta. No 3 ūdeņraža atomiem 
tikai 2 var apmainīt pret metallu, bet trešo ne. Šo parādību izskaidro ar 
fosfītiona koordinatīvo uzbūvi, proti, ka P atoms te ir ar koordinācijas 
skaitli 4 , un trešais H atoms ir saistīts iekšējā sfērā un tādēļ nevar at-
šķelties. 

Tādēļ ir pazīstamas tikai pirmējas un otrējas salis, piem., N a H 2 P 0 3 un 
N a 2 H P 0 4 . 

Ūdens šķīdumā fosforpaskabe un tās šālis, f o s f ī t i , ir spēcīgi redu-
cētāji. Sudraba un dzīvsudraba šālis tie reducē par brīvu metallu. Visi 
spēcīgi oksidētāji, izņemot tikai H N 0 3 skābi, tos oksidē par fosforskābi 
un fosfātiem. 

Spēcīgi reducetaji, piem. Zn -ļ- HC1, tos reducē par fosfīnu, P H 3 . 

Fosforskābes. No anhidrida P 2 O ō var atvasināt 3 dažādas skābes, kas 
atšķiras ar dažādu pievienotā ūdens daudzumu. Tās ir o r t o f o s f o r s k ā -
b e, H 3 P 0 4 , p i r o f o s f o r s k ā b e , H 4 P 2 0 7 , un m e t a f o s f o r s k ā b e , 
H P 0 3 . Analītiskā praksē svarīgākā no tām ir ortofosforskābe. 

Ortofosforskābi, H 3 P 0 4 , iegūst, ja fosforu oksidē ar kādu spēcīgu ok
sidētāju ūdens šķīdumā, ar konc. H N 0 3 skābi vai Cl 2 , un šķīdumu iz
tvaicē. Tā rodas arī tad, ja pentoksidu, P 2 0 5 , izšķīdina ūdenī; tikai tad 
jāņem vērā, ka sākumā pievienojas tikai viena molekula ūdens un rodas 
metaskābe, bet otra ūdens molekula pievienojas tikai pēc ilgāka laika. 

Brīva bezūdens ortofosforskābe ir cieta viela; k. p. 4-38°. Ūdens 
šķīdumā tā ir vidēji disociēta. Tā veido 3 sāļu rindas: p i r m ē j o s fos
fātus, kad apmainās viens H atoms, o t r ē j o s , kad apmainās divi, un 
tresē jos , kad apmainās visi trīs H atomi, piem., N a H 2 P 0 4 ir pirmējais 

PC1 3 + 3 H 2 0 - * H 3 P 0 3 4- 3HC1. 

4 H S P 0 3 - » 3 H 3 P 0 4 + P H 3 . 

N a 2 H P 0 3 f 2 A g N 0 3 + H 2 0 - > H 3 P 0 4 + 2 N a N 0 3 + 2 Ag. 
N a 2 H P 0 3 + HgCl 2 - f H 2 0 - > H 3 P 0 4 + 2 NaCl + Hg. 

14* 
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nātrija fosfāts, N a 2 H P 0 4 otrējais un N a 3 P 0 4 trešējais. Apzīmējums „skā-
ba sāls" te neder, jo ūdens šķīdumā pirmējā sāls, N a H 2 P 0 4 , rāda neitrālu 
reakciju (ar metiloranžu! sk. 82), bet otrējā, N a 2 H P 0 4 , rāda vāji bāzisku 
(no hidrolizes); trešējā sāls, N a 3 P 0 4 , rāda stipri bāzisku reakciju. No ci
tām fosforskābēm ortoskābe atšķiras ar to, ka neitrālos šķīdumos ar 
sudraba sālīm tā dod d z e l t e n u trešējo sudraba ortofosfātu, A g 3 P O r 

P i r o f o s f o r s k ā b e , H 4 P 2 0 7 , rodas no ortofosforskābes, ja to karsē 
pāri 160°, bet reizē ar to pa daļai rodas arī metafosforskābe. Tīru piro-
skābi var iegūt no tās sālīm — pirofosfātiem, bet šālis var iegūt no otrē
jiem ortofosfātiem, tos stipri karsējot. 

2 N a 2 H P 0 4 + si l tums - > N a 4 P 2 0 7 4- H 2 0 . 

Izkarsēto nātrija pirofosfātu izšķīdina ūdenī un ar svina acetātu no tā 
iegūst svina pirofosfātu, P b 2 P 2 0 7 . Pēdējo var sadalīt ar H 2 S un no-
gulsnēto PbS nofiltrēt. Šķīdumā paliek H 4 P 2 0 7 , kura istabas temperatūrā 
ir stabila. Šķīdumu koncentrējot zem pamazināta spiediena, iegūst cietu 
kristallisku pirofosforskābi, kas kūst pie 61°. 

Kaut gan pirofosforskābe ir 4 H atomi, tomēr pazīstamas ir tikai 
2 sāļu rindas: ar diviem apmainītiem H atomiem un ar 4 apmainītiem H 
atomiem, piem., N a 2 H 2 P 2 0 7 un N a 4 P 2 0 7 . Atšķiras pirofosforskābe no 
ortofosforskābes ar to, ka sudraba sāls, kas ar A g N 0 3 izkrīt no neitrāliem 
šķīdumiem, ir b a l t ā krāsā un ka smago metallu pirofosfāti vieglāk 
šķīst ūdenī nekā atbilstošie ortofosfāti. 

M e t a f o s f o r s k ā b i , H P 0 3 , iegūst no ortoskābes, ja to karsē pāri 
300°. 

H 3 P 0 4 + si l tums - > H P O s - f H 2 0 . 

Tā ir stiklaina masa, kas viegli šķīst ūdenī. No citām fosforskābēm tā 
atšķiram ar savu spēju sarecināt olbaltumu. Tās molekula ir polimēra 
( H P 0 3 ) x . No metafosforskābes ar karsēšanu ūdeni vairs nevar atdalīt; 
sarkanā kvēlē tā sublimējas bez sadalīšanās. 

Pirofosforskābe un metafosforskābe ūdens šķīdumā pamazām pār
vēršas par ortofosforskābi. Pārvēršanās notiek ātri, ja šīs skābes vai to 
šālis vāra ar kādu stipru skābi, piem., H N 0 3 skābi. Kvalitatīvā un kvan
titatīvā analizē parasti meklē un noteic ortofosforskābi, ko vienkārši sauc 
par fosforskābi. 

213. §. Fosfātiona, P O x ' , reakcijas. 

1. BaCl 2 neitrālos šķīdumos dod baltu amorfu otrējo fosfātu, kas 
šķīst etiķskābē. 

N a 2 H P 0 4 - ļ - B a C l 2 - > B a H P 0 4 f 2NaCl . 

S ā r m a i n ā šķīdumā rodas trešējā sāls B a 3 ( P 0 4 ) 2 . 
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2. Sudraba nitrāts neitrālos šķīdumos dod dzeltenu trešejo sali; P 0 4 ' " 
ions nogulsnējas tikai pa daļai, jo šķīdums kļūst skābs. 

2 N a 2 H P 0 4 + 3 A g N 0 3 - > A g 3 P 0 4 + N a H 2 P 0 4 4 - 3 N a N 0 3 . 
N a 2 H P 0 4 4 - 3 A g N 0 3 ļ t A g 3 P 0 4 4 - 2 N a N 0 3 4- H N 0 3 . 

Nogulsnes šķīst etiķskābē un ammonjakā. 

3* . Ammonija molibdāts ar konc. H N 0 3 skābi paskābinātā šķīdumā 
dod lielas dzeltenas ammonija fosformolibdāta nogulsnes, kas izkrīt pa
mazām. Karsēt līdz viršanai nedrīkst, jo tad molibdāts viens pats dod 
bālganas nagulsnes, bet uzsildīšana līdz 60° reakciju paātrina. 

H 3 P 0 4 - f 1 2 ( N H 4 ) 2 M o 0 4 4- 2 1 H N 0 3 - * ( N H 4 ) 3 P 0 4 . 1 2 M o 0 3 f 
4- 2 1 N H 4 N 0 3 + 1 2 H 2 0 . 

Nogulsnes viegli šķīst ammonjakā un sārmos. 

Šo reakciju traucē ferri- un ferrocianidi; tie rada nogulsnes ar molibdātu; 
jodidi un bromidi un visi reducētāji, jo tie reducē molibdātu. 

Līdzīgu reakciju ar molibdātu dod arī arsenātions, A s 0 4 " ' . 
4* . Magnēzija chlorids 4 - NH d Cl stipri ammonjakālos šķīdumos no

gulsnē baltu kristallisku magnēzija ammonija fosfātu, kas viegli šķīst etiķ
skābē. 

N a 2 H P 0 4 4 - NH 4 Ofī 4 - MgCl 2 - > M g N H 4 P 0 4 4 - 2 NaCl 4 - H 2 0 . 

NHjCl te liek klāt tādēļ, lai magnēzija ions, M g " , nenogulsnētos ar N H 4 O H , 
kā to dara arī kationu analizē pirms III un IV grupas nogulsnēšanas. 

Tādu pašu reakciju dod arī arsenātions, A s 0 4 " ' . Ja klāt ir arsens, 
tad P 0 4 ' " ionu meklē II kationu grupas filtrātā, kur arsenam nevajaga 
būt; vai arī iepriekš ar sērūdeņradi nogulsnē As no paskābināta analizēs 
anionu novārījuma. 

5*. Mikrore,akcija, Brīvu molibdātu ir daudz grūtāk reducēt nekā 
fosformolibdenskābes kompleksā saistīto. Var izvēlēties tādu reducētāju, 
kas reducē kompleksā saistīto, bet nereducē brīvo; tāds ir organiskā ami-
nobaze — benzidīns, N H 2 . C 6 H 4 . C 6 H 4 . NH 2 . No molibdāta reducēšanas 
rodas molibdenzilums, no benzidīna oksidēšanas — benzidīna zilums: tā 
šai oksidēšanas un reducēšanas reakcijā rodas divas zilas vielas, abas ar 
lielu krāsainību, un to vismazākie daudzumi labi saskatāmi. 

Uz b e z p e ļ ņ u (lai nebūtu klāt S i 0 2 ! ) filtrpapīra uzliek analizēs pi
lienu, tam virsū skābu molibdāta pilienu un beidzot benzidīna pilienu; 
tad papīrīti tur virs trauka, kurā ieliets NH 4 OH. Reakcija sākas, kad lielākā 
daļa minerālskābes ir neitralizējusies: PO/" iona klātbūtē uz papīra pa
rādās zils plankums. Tveramais daudzums 1 y PO/", robežkoncentrācija 
1 : 33000. 
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Šo reakciju dod arī a r s e n ā t a un s i l i k ā t a kompleksā saistītais 
molibdāts; bet abus tos var padarīt nekaitīgus, ievedot molibdāta šķīdumā 
v ī n s k ā b i , kas aizkavē arsenāta un silikāta kompleksu rašanos. 

Reaģenti: 1) 5 g ( N H 4 ) 2 M o 0 4 + 15 g H 2 C 4 H 4 0 6 izšķīdina 100 cm 3 

auksta ūdens un ielej 35 cm 3 H N 0 3 (Ip. sv. 1,2); 
2) 0,05 g benzidīnchlorhidrāta izšķīdina 10 cm 3 konc. etiķskābes un 

atšķaida ar ūdeni līdz 100 cm 3 ; 
3) ammonjaks. 

Bors. B = 10,82. 

Kārtības skaitlis 5. Vērtība īp. sv. 2,3; k. p. ap 2500°. 
214. §. Dabā B ir sastopams jūras ūdenī 0,2 g/m3 un dažos minerā

los, kas radušies jūrām izžūstot; tādi ir: boraks, N a 2 B 4 0 7 . 1 0 H 2 0 , boracits, 
M g ( B 0 2 ) 2 . MgCl 2 . B 2 0 3 , boronatrokalcits, C a N a B 5 0 9 . 6 H 2 0 , kolemanits, 
Ca2BGOn . 5 H 2 0 . Dažu karstu avotu ūdeņi (Itālijā) satur borskābi, H 3 B 0 3 . 
Izlieto bora savienojumus trauku emaļām un glazūrām, kā piekausējumu 
stiklam; boraku lieto cieta ūdens mīkstināšanai un borskābi medicīnā kā 
vieglu antiseptisku līdzekli. Brīvam B līdz šim vēl izlietojuma nav. 

Iegūšana. Trioksidu reducē ar metallisku magnēziju. 

B 2 0 3 -f 3 M g ^ 2 B + 3MgO. 

īpašības. Brīvs elements ir pazīstams tumšā kristalliskā un zaļgani 
brūnā veidā. Kristalliskais ir gandrīz dimanta cietumā, trausls un vāji 
vada elektrību. Karstumā B viegli savienojas ar gaisa slāpekli par bor-
nitridu, BN, baltu vielu, kas ir ļoti pastāvīga; tīrā skābekli sadeg par 
trioksidu, B 2 0 3 . Brīvs B ir izturīgs pret atšķaidītām skābēm un bāzēm; 
konc. H N 0 3 skābe to oksidē par borskābi, H 3 B O s ; sakausētos sārmos tas 
izšķīst, atdalot H 2 , pie kam rodas borāti. 

2 B + 6 NaOH - > 2 N a 3 B 0 3 - f 3 H 2 . 

Boru pieskaita pie pusmetalliem, jo tas vada elektrību un ieņem trešo 
vietu aiz cēlgāzes He; tomēr tā metalla pazīmes mazā atomsvara dēļ ir 
ļoti vājas. Daudz tuvāk tas stāv nemetalliem, uz ko norāda bora īpašība 
veidot gāzveidīgus savienojumus ar ūdeņradi un nespēja veidot elemen
tāru kationu. 

215. §. Bora (Ill)-oksids, trioksids, B 2 0 3 . To iegūst, atņemot bor-
skābei ūdeni ar izkarsēšanu. Sakausētā veidā tas ir stiklam līdzīga viela; 
lēni pievieno ūdeni un pārvēršas par borskābi. Analitiskā praksē izmanto tā 
īpašību, sakausētā veidā šķīdināt metallu oksidus, pie kam caurspīdīgā, 
stiklainā masa jau no niecīgiem dažu metallu piemaisījumiem dabū rakstu
rīgu nokrāsu. 
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Borskābe, H 3 B 0 3 , ir sastopama dabā dažu karstu avotu ūdenī Itālijā, 
Toskanā. Laboratorijā to iegūst no boraka, N a 2 B 4 0 7 . 1 0 H 2 O , to sadalot ar 
kādu stipru skābi. 

N a 2 B 4 0 7 + 2 HC1 + 5 H 2 0 - > 4 H 3 B 0 3 4- 2 NaCl. 

Borskābe kristallizējas baltās taukainās plāksnītēs ar perlamutra spīdumu; 
aukstā ūdenī tā šķīst maz, ap 3o/o. Ūdens šķīdumam ir vāji skāba reak
cija, un šķīdumā tā ir vienbaziska skābe. 

H 3 B 0 3 i : f r + B 0 2 ' + H2O. 

Karstumā virs 100° tā zaudē 1 molekulu ūdens un pārvēršas par meta-
borskābi, H B 0 2 . Vēl augstākā temperatūrā rodas piro- jeb tetrabor-
skābe. 

4 H B 0 2 ^ H 2 B 4 0 7 + H 2 0 . 

Šās tetraborskābes sāls ir boraks jeb nātrija tetra borāts, N a 2 B 4 0 7 . 1 0 H 2 0 . 
Pazīstamas ir arī šālis ar anionu B 2 0 4 " , kuras sauc par biborātiem. Sarkanā 
kvēlē borskābe zaudē visu ūdeni, paliek pāri anhidrids B 2 0 3 , kas sakūst 
par stiklainu masu. 

H 3 B 0 3 viegli e s t e r i f i c ē j a s . Tā sauc reakciju, kad brīva skābe 
un alkohols, atskaldot ūdeni, veido e s t e r i , savienojumu, kas pēc for
mulas atgādina sāli, kam kationa vietā ir kāds organisks radikāls. Esteri 
nav elektroliti. Ūdenī tie pamazām pievieno ūdeni un hidrolitiski saskal
dās par brīvu skābi un alkoholu, kā saka, „pārziepojas u . Esterus rada 
ortoborskābe kā trīsbaziska skābe ar trim alkohola molekulām. 

/ 0 — 

B ( o -

i H r i  0 \ - C H 3 

f i — 0 i - C H 3 

H H — o 1 - C H 3 

O — C H 3 

g £ _ o - C H 3 + H 2 0 , 
\ O — CH 3 

borskābe metilalkohols borskabes trimetilesteris 

Viegli gaistošiem borskabes trimetil- un trietilesteŗiem ir analitiska no
zīmē šo esteru visniecīgākie daudzumi spēj nokrāsot tumšo degļa liesmu 
zaļā krāsā. 

Otra borskabes raksturīga īpašība ir, ka tā viegli savienojas ar daudz
vērtīgiem alkoholiem un rada vienvērtīgu esterskābi, kas ir daudz stiprāka 
par borskābi. Ja vāji skābam borskabes šķīdumam pielej neitrālu vielu 
glicerīnu, šķīdums kļūst stipri skābs, un tad borskābi var noteikt (kvantita
tīvi) ar titrēšanu. 

Borskābe un borāti ūdens šķīdumā savienojas arī ar fluorūdeņraža 
skābi, H 2 F 2 , un rada kompleksus fluorborātus. 

2 H 3 B 0 3 h 3 H 2 F 2 ^ 2 B F 3 + 6 H 2 0 ; 

2 B F 3 + H 2 F 2 ^ 2 H [ B F 4 ] . 
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Kompleksā tetrafluorborskābe ir pazīstama tikai ūdens šķīdumā; tā ir 
stipri disociēta skābe. Ja ūdeni iztvaicē, izgaist arī abas gāzveidīgās sa
stāvdaļas B F 3 un H 2 F 2 . Šās skābes šālis — tetrafluorborāti — ir pastā
vīgas, piem., K [ B F J . 

216. §. Borskabes un borātu reakcijas. 

1*. Liesmas reakcija. Ja sausu borātu aplej ar maisījumu, kas sa
tur 5 tilp. daļas metilalkohola un 1 tilp. daļu konc. sērskābes, samaisa un 
pēc dažām minūtēm tumšā vietā aizdedzina, tad viegli gaistošais borskabes 
trimetilesteris sadeg ar liesmu, kurai ir apkārt zaļš vaiņags. Šo reakciju 
var traucēt Cu un Ba šālis un i'luoridi, ja tie 
ir analizē. Tie netraucē, ja lieto aparātiņu, kāds 
attēlots 19. zīmējumā. Stobriņā ievieto sausu ana-
lizi, aplej ar alkohola un sērskābes maisījumu, 
saskalo un uzsilda līdz apm. 60°. Ja pa ga
rāko caurulīti pūš gaisu, tad pa otru īsāko cau
rulīti izplūst borskabes esteris; to ievada tum
šā degļa liesmā: tā nokrāsojas zaļā, ja ana
lizē ir klāt kaut niecīgas borskabes zīmes. Lai 
netiktu rautas līdz sīkas šķīduma pilītes, īsākās 
caurules galā viegli iebāž mazu vates kušķīti. 

Borskābi ar liesmas reakciju parasti meklē 
no pirmanalizes. Liesmas reakcijai var ņemt arī 
daļu no neitralizēta anionu novārījuma, to iz- 19. zīm. 
tvaicēt un reakciju izdarīt ar sauso atlikumu. 

2*.. Kurkumpiapīrs, ja to saslapina ar anionu novārījumu, kas paskā
bināts ar HC1, un izžāvē, kļūst brūns. Ja tagad to saslapina ar atšķ. NaOH, 
tas kļūst zaļš. 

Šo reakciju traucē titanskābe un molibdenskābe, kas rada brūnu 
nokrāsu jau skābā šķīdumā; to traucē ari visi spēcīgi oksidētāji. 

3. Bārija chlorids n e i t r ā l o s šķīdumos, kur gandrīz visa borskābe 
ir brīvā veidā un nav disociēta, nogulsnes nedod; bet ja analizei pieliek 
dažus pilienus ammonjaka, tad šķīdumā rodas B 0 2 ' ioni un izkrīt diezgan 
lielas baltas nogulsnes. 

2 N a B 0 2 + B a C l 2 - > B a ( B 0 2 ) 2 + 2 NaCl. 

Nogulsnes viegli izšķīst atšķ. skābēs un arī konc. NH 4C1 šķīdumā. Lī
dzīgas reakcijas ar B O ž ' ionu dod arī S r " , C a " tin M g " ioni. 

4. Sudraba nitrāts n e i t r ā l o s šķīdumos dod niecīgas baltas no
gulsnes, kas paliek lielākas, ja pieliek dažus pilienus (ne par daudz!) am
monjaka. 

N a B 0 2 -ļ- A g N 0 3 - > A g B 0 2 -+ N a N Q 3 . 
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Karstuma nogulsnes kļūst bruņas; tas hidrolitiski saskaldās par sudraba 
oksidu un brīvu borskābi. 

2 A g B 0 2 4 - 3 H 2 0 Z A g 2 0 - f 2 H 8 B O s . 

Silicijs. S i = 28,06. 

Kārtības skaitlis 14. Vērtība 4-IV. īp. sv. 2,3; k. p. 1450°. 
217. §. Dabā silicijs atrodams silikātu minerālos un iežos, sevišķi 

gneisā un granītā. Iežiem un minerāliem sairstot, ir radušās smiltis, 
S i 0 2 . Kristallisks S i 0 2 ir kvarcs un kalnu kristalls. Zemes garozā Si 
ir ap 25o/o pēc svara. 

Iegūšana. Elementāru Si iegūst, reducējot S i 0 2 ar Mg metallu; šī 
reakcija ir tik lielā mērā eksotermiska, ka reducētais Si izgaro un ārpus 
tiģeļa atkal sadeg. Lai tas nenotiktu, piemaisa lieku MgO, kas uzņem 
daļu no reakcijas siltuma. 

S i 0 2 4- 2 Mg - > Si + 2 MgO 4 - si ltums. 

Pēc tam MgO izšķīdina HC1 skābē, pāri paliek brīvs Si amorfā veidā kā 
brūns pulveris. To var pārkristallizēt, izšķīdinot izkausētā cinkā; tad iegūst 
melnus, ļoti cietus kristallus ar metallisku spīdumu, kas vada arī elektrību, 
kaut gan ļoti vāji. Rūpniecībā siliciju iegūst sakausējumā ar dzelzi, ko 
sauc par f e r r o s i l i c i j u . To lieto dažu tērauda šķirņu ražošanai. 

īpašības. Istabas temperatūrā Si ir ļoti pastāvīgs. Pie 400—500° 
tas savienojas ar halogēniem, virs 600° sadeg skābekļa atmosfērā par S i 0 2 , 
virs 1000° savienojas arī ar slāpekli un rada nitridu, bet virs 2000° savienojas 
ar oglekli un rada karbīdu SiC, ko sauc par k a r b o r u n d u . Karborunds 
ir gandrīz dimanta cietumā; to lieto par slīpējamo materiālu. Si savieno
jas arī ar metalliem, tad rodas silicidi, piem., magnēzija un kalcija silicidi, 
Mg 2 Si un Ca 2 Si . Ja šos silicidus sadala ar atšķ. HC1 skābi, rodas silicij-
ūdeņraži — s i l ā n i , kas gaisā aizdegas. Si nešķīst skābēs, izņemot H 2 F 2 ; 
ļoti viegli tas izšķīst H N 0 3 un H 2 F 2 skābju maisījumā; šķīdinātāja te ir 
H 2 F 2 skābe, jo silicijam piemīt liela tieksme veidot kompleksu savienoju
mu ar F ' Toņiem. Samērā viegli šķīst Si atkauju sārmos, izspiežot ūdeņ
radi. 

Si 4- 2 NaOH + H 2 0 - > N a 2 S i 0 3 + 2 H 2 . 

218. §. Silicija dioksids, SiO,, ir plaši sastopams dabā dažādos veidos. 
Kristalliskā veidā tas ir k a l n u k r i s t a l l ā un kvarcā, nekristalliskā veidā 
k r a m ā , o p ā l ā , c h a l c e d o n ā , a g a t ā u. c. 

S i 0 2 ir skābs oksids. Tas redzams no tam, ka ar bāziskiem oksidiem 
tas spēj veidot šālis silikātus. Dabā šādi silikāti kristalliskā veidā ir sasto
pami lielā daudzumā un ar dažādu uzbūvi, bet laboratorijā tos iegūt neiz
dodas. 
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Udensstikls. Ja sakausē S i 0 2 ar N a 2 C O s vai K 2 C 0 3 , tad negaistošais 
S i 0 2 izspiež gaistošo C 0 2 un veido silikātu. 

N a 2 C 0 3 - f S i O a - > N a 2 S i 0 3 + C 0 2 . 
N a 2 C 0 3 + 2 S i O a -> N a 2 S i 2 0 5 + C O a . 

Sakausējums ir caurspīdīgs un izskatās līdzīgs stiklam. To var izšķīdināt 
ūdenī un tādēļ sauc par ūdensstiklu, t. i. ūdenī šķīstošu stiklu. Patiesībā 
tas nav stikls un tā sastāvs neatbilst kādai noteiktai formulai. 

Ūdenī alkaliju silikāti ir stipri hidrolizēti; to bāziskās īpašības ir gan
drīz tikpat stipras kā brīviem sārmiem. Tie sadala ammonija šālis, pie 
kam nogulsnējas silicijskabe (kramskābe). 

N a 2 S i 0 3 + 3 H a O f- 2 NaOH -f S i (OH) 4 . 
N a 2 S i 0 3 + 2 NH 4C1 + 3 H a O 2 NaCl + 2 NH 4 OH + S i (OH) 4 . 

Tādēļ alkaliju silikātus ūdenī sadala visvājākās skābes, ari C 0 2 gāze. 

N a a S i 0 3 -f- 2 H a O + C O a - > N a 2 C 0 3 + S i ( O H ) 4 . 

Ūdens šķīdumā stiprākā H 2 C 0 3 skābe izspiež silicijskābi H 4 S i 0 4 , turpretī 
sakausējumā (kur ūdens nav) negaistošais S i 0 2 izspiež gaistošo C 0 2 . 

219. §. Silicijskabe. Gels, kas rodas, kad ūdenī izšķīdinātu silikātu 
sadala ar kādu skābi, satur daudz ūdens, kā jau visi geli. Gaisā un pa
augstinātā temperatūrā gels pamazām zaudē ūdeni; karsējot, tam var 
atņemt visu ūdeni un to pārvērst par S i 0 2 . Tomēr nekad neizdodas iegūt 
vielu ar pastāvīgu sastāvu, kas atbilstu formulām H 2 S i 0 3 , H 4 S i 0 4 vai 
citai kādai silicijskabe!. Ķīmiskos nolīdzinājumos šīs formulas tomēr raksta 
aiz tā iemesla, ka dabā pastāv šālis, kas no tām ir atvasinātas. Pareizāk 
gan būtu rakstīt visur tur, kur silicijskābes gels rodas no šķīduma, formulu 
( S i O ž ) x . ( H 2 0 ) y , bet tāda rakstība ir neparocīga. 

Silicijskābes gels šķīst sārmos un šķīst arī skābēs; tomēr tas nav 
amfoters. Šķīdums sārmos ir stipri hidrolizēts silikāts, kas mazā daudzumā 
satur arī S i 0 3 " vai S i 2 0 5 " ionus. Bet ja to izšķīdina skābē, piem., konc. 
HC1 skābē, tad tas pāriet k o l l o i d ā stāvoklī. Ja no nogulsnēta gela 
atdala elektrolītus ar dializi (88), tad gels izšķīst arī ūdenī; rodas kolloids 
silicijskābes šķīdums ūdeni. Ja šķīdumam pieliek kādu elektrolitu, gels 
atkal izkrīt. 

Ja nogulsnētu gelu vairāk reiz iztvaicē sausu ar konc. HC1 skābi, tad 
tas skābēs vairs nešķīst; bet sārmos tas vēl šķīst. 

Heksafluorsilicijskabe, H 2 [S iF 6 ļ . S i 0 2 šķīst H 2 F 2 skābē. Vispirms ro
das silicija tetrafluorids, kas tad ar H 2 F 2 skābes pārākumu rada komplekso 
H 2 [S iF 6 ļ skābi. 

S i 0 2 + 2 H 2 F 2 - > S i F 4 + 2 H 2 0 ; 
S i F 4 + H 2 F 2 ^ H 2 [ S i F 6 J . 
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Heksafluorsilicijskābe (arī silicijfluorūdeņraža skābe) ir pazīstama tikai 
ūdens šķīdumā^ T ā ir stipri disociētā skābe. Ja ūdeni iztvaicē, tad 
kompleksā skābe sadalās par gāzveidīgo S i F 4 un gāzveidīgo H 2 F 2 . Bet šās 
skābes šālis, fluorsilikāti, labi kristallizējas un ir pastāvīgas. Bāziskā vidē 
S i F 6 " ions sašķeļas par silicijskābi un fluorionu. 

N a 2 [ S i F 6 ] 4 - 4 NaOH - 4 6 N a F 4 Si(OH) 4 ; 
[ S i F G ] " -H 4 0 H ' - * 6 F ' 4- Si(OH) 4 . 

Silīcija tetrafluorids, S i F 4 . Ja uz S i C 2 iedarbojas ar H 2 F 2 vai arī 
ar kādu fluoridu konc. sērskābei klātesot (kas atņem ūdeni), tad nerodas 
vis H 2 [ S i F 6 ] , bet silicija tetrafluorids, kas kā gāze atdalās no maisījuma. 

S i 0 2 + 2 H 2 F 2 + H 2 S 0 4 - > S i F 4 4 - H 2 S 0 4 . 2 H 2 0 . 

Silicija tetrafluorids ar ūdeni viegli hidrolizējas; rodas silicijskābes gels un 
heksafluorsilicijskābe. Šo reakciju lieto S i 0 2 un arī F ' iona pierādīšanai 
<186). 

220. §. Fluorsilikātiona, S i F 6 " , reakcijas. Fluorsilikātionu meklē tieši 
no analizēs, jo sodas novārījumā tas saskaldās. Ja analizē ir klāt S i F 6 " 
ions, tad anionu novārījumā atrod fluorionu un silicijskābi. Ja pirmanalize 
nav šķidra, tad to izšķīdina atšķ. HC1 skābē vai taisa ar to izvilkumu, no
filtrējot neizšķīdušo daļu. 

1. Bārija chlorids dod baltas kristalliskas nogulsnes, kas nešķīst atšķ. 
HC1 un H N 0 3 skābē. 

B a C l 2 + N a 2 [ S i F 6 ] - + B a [ S i F 6 ] 4 - 2 N a C l . 

2*. Kālija šālis dod caurspīdīgas nogulsnes bez krāsas, kas grūti 
saskatāmas (atšķirībā no S 0 4 " iona). 

2 K C 1 4 - N a 2 [ S i F G ] - » K 2 [SiF 6 ] 4- 2 NaCl. 

Ammonija šālis šo reakciju netraucē. 

3*. Konc. sērskābe no sausiem fluorsilikātiem karstumā atdala gāz-
veidīgu S iF 4 . Reakciju izdara svina vai platīna tiģelī, jo porcelāna vai 
stikla traukā arī F ' ions dotu tādu pašu reakciju. Ja tiģeli pārklāj ar cel-
luloida (filma) gabalu, kam apakšpuse karājas ūdens piliens, tad piliens 
saduļķojas. 

K 2 [ S i F 6 ] + H 2 S 0 4 - > K 2 S 0 4 + H 2 F 2 + S i F 4 . 
3 S i F 4 + 4 H 2 0 - > 2 H 2 [ S i F G ] + Si(OH) 4 . 

Heksafluorsilicijskābe, kas arī rodas no S i F 4 hidrolizes, izšķīst ūdens 
pilienā, bet silicijskābes gels to saduļķo. 
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4, Mikroreakcija ar NaCl vai BaCL. Ar HC1 paskābinātu analizēs 
pilienu uz priekšmeta stikliņa ved sakarā ar mazu NaCl vai BaCl 2 (ja nav 
klāt SO./') kristalliņu un novēro mikroskopā. Na 2 [S iF 6 ] kristallizējas grūti 
saskatāmu (jālieto maza diafragma!) sešstūrainu plākšņu vai rozetu veidā. 
Ba[SiF 6 | kristallizējas vītola lapu vai taisnu stabiņu veidā. 

221. §. Silikātu uzslegšana. Par uzslēgšanu sauc nešķīstoša savie
nojuma sadalīšanu tādās sastāvdaļās, kuras ir iespējams izšķīdināt. Ir divi 
silikātu uzslēgšanas paņēmieni: 1) silikātus sakausē ar N a 2 C 0 3 (laboratorijā 
lieto maisījumu N a K C 0 3 , sk. 75 ) ; 2) silikātus karsē ar H 2 F 2 -ļ- konc. 
H 2 S O , skābe. 

Ja silikātus sakausē ar N a 2 C 0 3 , tad rodas N a 2 S i 0 3 , bet silikāta kations 
pārvēršas par karbonātu vai oksīdu; amfoterais Al-oksids rada aluminātu. 

C a S i 0 3 + N a 2 C 0 3 - > C a C 0 3 + N a 2 S i 0 3 . 
A l 2 S i 2 0 7 + 3 N a 2 C 0 3 2 N a 2 S i 0 3 + 2 NaAIO, + 3 C 0 2 . 

Sakausējumu vispirms šķīdina karstā ūdenī, kam pielikts NaOH. Tas ie
teicams tādēļ, lai pārliecinātos, vai sakausējums ir labi izdevies. To daļu, 
kas nešķīst ūdenī, izšķīdina atšķ. HC1 skābē: ja viss izšķīst, tad sakau
sējums ir izdevies. Parasti gan sakausējumu tūliņ šķīdina HC1 skābē, 
iztvaicē sausu, aplej ar konc. HC1 un atkal iztvaicē sausu. Šo operāciju 
atkārto 3 reiz, lai S i 0 2 pārvērstu nešķīstošā veidā. Pēc tam atlikumu 
apstrādā ar atšķ. HC1 skābi un atdala S i 0 2 ar filtrēšanu. 

Otrs uzslēgšanas veids ar H 2 F 2 un konc. H 2 S 0 4 skābi ir parocīgāks, 
bet tc ir nepieciešams platīna tiģelis vai bļodiņa. Kvalitatīvā analizē gan 
var iztikt arī ar svina bļodiņu. 

K A l S i 3 O s + 6 H 2 F 2 + 2 H 2 S 0 4 - > K A 1 ( S 0 4 ) 2 - f 3 S i F 4 + 8 H 2 0 . 

Te silicijs aiziet S i F 4 veidā. Lai uzslegšana būtu pilnīga, to izdara div
reiz, katrreiz iztvaicējot analizi ar H 2 F 2 un H 2 S O j sausu. Beigās atli
kumu izšķīdina atšķ. HC1 skābē. Ja nešķīstošā silikātā jāmeklē Na vai 
K, tad var lietot tikai šo pēdējo uzslēgšanas veidu. 

222. §. Silikātu un silicijskābes reakcijas. 

1*. C a F 2 -|- konc. H 2 SOļ skābe. To pirmanalizes daļu, kas neiz
šķīst arī konc. HCi skābē, izžāvē un sajauc ar C a F 2 , ievieto svina vai pla
tīna tiģelī, saslapina ar konc. H 2 S O t skābi un viegli silda. Atdalās S i F 4 

gāze. Ja tiģeli pārklāj ar celluloida (filma) gabaliņu, kam apakšā karājas 
ūdens piliens, tad S i F 4 šo pilienu saduļķo (186). 

2. Pērles reakcija. Rupji sasmalcināta analizē fosfāta pērlē neizšķīst; 
graudiņu kontūras paliek redzamas. Daži silikāti tomēr izšķīst. 
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3. Silikāti maza daudzuma izšķīst ari sodas novārījuma. Kad novā
rījumu neitralizē, izkrīt silicijskābes gels. 

4. NH 4 Cl neneitralizētā novārījumā nogulsnē silicijskābes gelu (202). 
5. Cinka heksamminsāls ar neneitralizētu novārījumu dod baltu cinka 

silikātu. Heksamminsāli dabū, ja Z n ( N 0 3 ) 2 vai ZnCl 2 šķīdumam pielej 
NHjOH, līdz kamēr sākumā izkritušās nogulsnes atkal izšķīst. 

N a 2 S i 0 3 + [ Z n ( N H 3 ) 6 ] ( N 0 3 ) 2 - > Z n S i 0 3 + 2 N a N 0 3 4- 6 NH 3 . 

6*. Ammoniļa molibdāts -ļ- Na-stannīts. Neneitralizētam anionu no
vārījumam pielej dažus cm 3 10%-īga molibdāta un tad pa pilienam atšķ. 
HC1 skābi līdz vāji skābai reakcijai; tad maisījumam pielej dažus cm 3 

tikko pagatavota Na-stannīta (265). Ja klāt ir silikāts, tad dzidrais šķī
dums kļūst zils, bet zilā nokrāsa drīz pazūd un parādās nenoteicama no
krāsa. Zilā nokrāsa rodas no kompleksās silicijmolibdenskābes reducē
šanās, kas dod zilu piecvērtīgu molibdenu. Ārkārtīgi jūtīga reakcija. 

7. Mikroreakcija. Ja nav klāt PO/" un AsO/", tad šķīdumā esošai 
silicijskābei derīga tā pati reakcija, kas PO/" ionam (212) ; bet tad molib
dāta šķīdumu gatavo b e z v ī n s k ā b e s. 

Uz b e z p e ļ ņ u filtrpapīra uzliek analizēs pilienu, tam virsū skābu 
molibdāta pilienu, papīrīti uz sietiņa mazliet pasilda, lai rastos silicijmolib
denskābes komplekss; tad uzliek vēl benzidīna pilienu un papīrīti tur virs 
trauka ar ammonjaku. Skābei neitralizējoties rodas zils plankums, kas 
norāda uz S i 0 2 . Tveramais daudzums 1 y S i 0 2 , robežkoncentrācija 1:50000. 

Cietus, skābēs nešķīstošus silikātus sakausē ar sodu Pt stiepules cil
piņā, saberž un izvelk ar ūdeni. 

II. Metalli. 
223. §. Vispārīgas īpašības. Metalliem ir dažas kopīgas raksturī

gas īpašības. Metalli ir necaurspīdīgi, vairāk vai mazāk sīksti, kaļami, 
stiepjam i un velmējami. Metalli vada elektrību un labi vada siltumu. 
Svaigā griezumā metalliem ir īpatnējs metallisks spīdums. Daudziem me
talliem istabas temperatūrā ir metalliska skaņa; citiem, kam ir zems kušanas 
punkts, metalliska skaņa ir zemās temperatūrās. Visi metalli istabas tem
peratūrā ir cietas vielas, vienīgi dzīvsudrabs, Hg, ir šķidrs. Starp me
talliem ir atrodami arī vissmagākie elementi Os, Ir un Pt. Tomēr ir 
arī metalli, kuru īpatnējais svars ir mazāks par 1, un tie peld ūdenim pa 
virsu. Metalli kā tādi nešķīst nevienā šķīdinātājā, ja tas ir salikta viela, 
bet tie var šķīst otrā metallā, ja tas ir šķidrā stāvoklī. Oāzveidīgā stā
voklī metallu molekulas sastāv no v i e n a a t o m a . Savienojumos metāli' 
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ieiet tika' ar pozitīvām vērtībām. Tieksme atskaldīt valences elektronus 
un uzlādēties pozitīvi ir jo lielāka, jo tuvāk metalls stāv aiz cēlgāzes un jo 
lielāks ir tā atomsvars. Pozitīvais raksturs vislielākā mērā piemīt sārmu 
metfclliem un starp tiem vispozitīvākais ir cēzijs, Cs. Šo metallu hidroksidi 
ir ari visstiprākās bāzes. Metallu oksidu un hidroksidu bāziskais raksturs 
pavājinās un skābais pieaug, ja pamazinās atomsvars un paaugstinās ok-
sidācijas pakāpe. Vienvērtīgo metallu oksidi un hidroksidi ir bāzes, div
vērtīgo pa lielākai daļai arī ir bāzes, trīsvērtīgo metallu hidroksidi ir am-
foteri, četrvērtīgiem pārsvarā ir skābais raksturs, bet piecvērtīgie jau ir 
noteikti skābi. Viena un tā paša metalla zemākie oksidi var būt bāziski, 
bet augstākie skābi. 

Sārmu jeb alkaliju metalli. 

224. §. Elementu periodiskajā sistēmā sārmu metalli atrodas vienu vietu 
aiz cēlgāzēm; tie ir Li, Na, K, Rb, un Cs. Tiem ir tikai 1 valences elektrons, 
kas viegli atskaldās. Sārmu metalli ir ļoti nepastāvīgi: visi tie ļoti ener
ģiski sadala ūdeni, izspiežot no tā ūdeņradi, un veido hidroksidus. 

2 M e + 2 H a O - ^ 2 M e O H + H 2 . 

Tiem visiem ir arī zems kušanas punkts. To hidroksidi ir visstiprākās bā
zes, un hidroksīdiem nav iespējams atņemt ūdeni ar karsēšanu. Arī kar
bonāti karstumā nesadalās. Brīvā veidā sārmu metallus var iegūt, elektro-
lizējot to sakausētas šālis vai hidroksidus. Istabas temperatūrā sārmu me
talli ir mīksti un tos viegli var sagriezt ar nazi. Tie viegli oksidējas, tādēļ 
tos uzglabā petrolejā. Gaisā sadegot, sārmu metalli neveido vis oksidu, 
bet p e r o k s i d u ; tikai litijs sadeg par oksidu. Visas sārmu metallu 
šālis ar maz izņēmumiem viegli šķīst ūdenī, tādēļ to ionu analitiskai atraša
nai ir tikai neliels skaits noderīgu nogulsnēšanas reakciju. Visu sārmu 
metallu šālis karstumā izgaist un krāso tumšu degļa liesmu raksturīgā 
krāsā; šo īpašību izmanto analitiskās reakcijās. 

Litijs. Li = 6 , 9 4 . 

Kārtības skaitlis 3. Vērtība -ļ-I. īp. sv. 0,534; k. p. 186°. 
225. §. Dabā litijs ir sastopams dažos diezgan retos silikātos: l e p i -

d o l i t ā (Li, K ) 2 F 2 . A l 2 S i 3 0 9 , s p o ļ d u m e n ā L i A l ( S i 0 3 ) 2 un a m b i g l o -
n i t ā A 1 P 0 4 . LiF. Mazā daudzumā litijs ir atrodams arī augsnā, no ku
ras to uzņem daži augi, piem., tabaka. Brīvu metallu iegūst, elektrolizējot 
sakausētu litija chloridu, LiCl. 

īpašības. Litijs ir visvieglākais metalls: tā īp. sv. ir 0,534 un tas peld 
pa virsu pat petrolejas ēterim. Metallisks Li ir diezgan sīksts; to var iz-
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vilkt par stiepuli un izvelmēt par skārdu. Mazi Li daudzumi, piekausēti ci
tiem metalliem, piem., svinam un kalcijam, uzlabo to mechaniskās īpašības. 
Odeni Li sadala daudz lēnāk nekā Na un gaisā sadegot veido oksidu. Li 
viegli savienojas ar H 2 par hidridu, Lii i , un ar N 2 par nitridu, Li 3 N. No 
citiem sārmu metalliem Li atšķiras ar to, ka litija karbonāts un fosfāts grūti 
šķīst ūdenī. 

Reakcijas. 

1. N a 2 C 0 3 neitrālā vai bāziskā šķīdumā dod baltas nogulsnes, L i 2 C 0 3 , 
kas paliek lielākas, ja šķīdumu uzvāra, jo karstā ūdenī litija karbonāts 
šķīst mazāk nekā aukstā. Ja klāt ir lielā daudzumā citi anioni (nitrāts, 
sulfāts, chlorids), tad litija karbonāta šķīdība palielinās, un reakcija kļūst 
nejūtīga. Pie 0° L i 2 C 0 3 šķīst 1,5 g/100cm 3 ūdens. 

2*. N a 2 H P 0 4 dod ar litija sālīm baltas nogulsnes, tresē jo litija fos
fātu. Karstumā reakcija ir jūtīgāka. 

3 LiCl - f 2 N a 2 H P 0 4 - > L i 3 P 0 4 + N a H 2 P 0 4 4 - 3 NaCl. 

Pēc reaģenta pielikšanas ieteicams analizei piepilināt ammonjaku līdz vāji 
bāziskai reakcijai. Pie 0° L i 3 P 0 4 šķīst 0,04 g/100cm 3 ūdens. 

3* . Liesmas reakcija. Sarkana liesma. 
Litiju var atdalīt no citiem sārmu metalliem, ja to šālis pārvērš par 

chloridiem un sausus chloridus apstrādā ar absolūtā alkohola un ētera 
maisījumu. LiCl izšķīst, citu sārmu metallu chloridi nešķīst. 

Nātrijs. Na = 23,0. 

Kārtības skaitlis 11. Vērtība 4-1. īp. sv. 0,97; k. p. 98°. 
226. §. Dabā nātrijs ir ļoti izplatīts laukšpata a 1 b i t a, NaAlSi 3 O s , 

veidā. Laukšpatiem sairstot, Na ir pārgājis šķīstošā veidā un kā NaCl 
ar lietus ūdeņiem ieskalots jūrā, kur NaCl saturs ir ap 3<y0. Otrs ļoti iz
platīts Na minerāls ir akmeņsāls, kas radusies NaCl izkristallizējoties no 
jūras ūdens. Zemes garozā Na ir ap 2,75 o/o no kopsvara. 

Iegūst metallisku Na, elektrolizējot sakausētu NaOH. To lieto da
žādām reducēšanām, nātrija amida, NaNH 2 , un nātrija peroksida ražošanai. 

īpašības. Istabas temperatūrā Na ir mīksts metalls; to var viegli 
saspiest ar pirkstiem. Svaigā griezumā tam ir metallisks spīdums, bet 
gaisā tas drīz oksidējas. Labi vada siltumu un elektrību. Ļoti enerģiski 
sadala ūdeni, dažreiz aizdegdamies ar liesmu. Gaisā sadegot, Na rada per-
oksidu. Metallisku Na uzglabā petrolejā vai parafineļļā. 

Svarīgākie Na savienojumi ir dabas produkts vārāmā sāls, NaCl, nātrija 
hidroksids, NaOH, nātrija karbonāts jeb soda, N a 2 C 0 3 , un nātrija per-
oksids. N a 2 0 2 . 
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NaOH iegūst, elektrolītiski sadalot NaCl ūdens šķīdumā. Pie katoda 
tad atdalās Na, kas tūliņ reaģē ar ūdeni, izspiežot ūdeņradi. Pie anoda 
atdalās brīvs chlors. Ūdeņradis un chlors ir izmantojami blakus pro
dukti, kas samazina NaOH ražošanas izdevumus. 

2 NaCl + 2.96500 kuloni - * 2 Na + Cl 2 ; 
2 Na + 2 H 2 0 - * 2 NaOH + H 2 + siltums. 

Agrāk NaOH ieguva, reaģējot ar C a ( O H ) 2 uz N a 2 C 0 3 . 

Ca(OH) 2 + N a 2 C 0 3 C a C 0 3 -f 2 Na OH. 

Pēc C a C 0 3 nofiltrēšanas šķīdumā paliek NaOH. 

NaOH ir cieta balta viela. No gaisa NaOH pievelk ūdeni un ogļskā
bes gāzi. tādēļ tas uzglabājams labi noslēgtos traukos. Ķīmiskā rūpniecībā 
un laboratorijā to lieto kā stipru bazi. To lieto arī ziepju vārīšanai un 
tādēļ tautā sauc par ziepju zālēm. 

Sodu, N a 2 C 0 3 , lieto ķīmiskā rūpniecībā kā lētu bazi, bez tam rūp
niecībā un mājturībā to lieto kā mazgāšanas līdzekli. 

Nātrija peroksidu, N a 2 0 2 , iegūst no Na metalla, to sadedzinot ar 
gaisa skābekli. Tā kā Na metalls ir ļoti bagāts ar ķīmisko enerģiju, tad 
viena daļa no degšanas siltuma iziet endotermiskā peroksida veidošanai. 

2 Na + 0 2 -> N a 2 O ž -f siltums. 

Blakus peroksidam nelielā daudzumā rodas arī Na oksids. Oksidam nav 
nekādas praktiskas nozīmes. Peroksids ir dzeltenā krāsā. To lieto kā 
spēcīgu oksidētāju!. Vienu daļu nātrija peroksida pārstrādā par ūdeņ
raža peroksidu, to sadalot ar atšķ. sērskābi un destillējot zem pamazināta 
spiediena. 

N a 2 O ž + H 2 S 0 4 -> H 2 O a + N a 2 S 0 4 . 

227. §. Reakcijas. Na' ionam nav labu nogulsnēšanas reakciju. Ja 
analizē ir daudz Na, tad izdodas šādas reakcijas. 

1. Kālija heksahidroksoantimonāts (287) , KļSb(OH ) 6 ļ , bāziskos šķī
dumos nogulsnē baltu kristāllisku Nal L Sb(OH) 6 j . Ja analizēs šķīdums ir 
skābs, to neitralizē un pataisa bāzisku ar KOH. Ammonija sāļu klātbūte 
traucē, jo tad reaģents sadalās, un nogulsnējas antimona pentoksida hidrāts, 
S b 2 0 5 . x H 2 0 . Ammonija šālis aizdzen ar izkarsēšanu. Litija ions arī dod: 
šo reakciju. 

Reaģentu sagatavo šādi: 0,5 g K[Sb(OH) 6 ] vāra ar 10 cm 3 n KOH un 
dažiem cm 3 H 2 0 2 , ļauj atdzist un filtrē. Laba tiesa ņemtās sāls paliek 
neizšķīduši. Reaģentu var uzglabāt ilgāku laiku. 
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2. Magnēzija uranilacetats ar NV šķīdumiem dod iedzeltenas kris-
talliskas ,nogulsnes — trīskārtēju nātrija magnēzija uranilacetātu. 

2 NaCl + 6 U 0 2 ( C H 3 C O O ) 2 + 3 Mg(CH 3 COO) 2 - > 
^ 2 N a M g ( U 0 2 ) 3 ( C H 3 C O O ) 9 + MgCl 2 . 

Reaģentu pagatavo, izšķīdinot 3 g uranilacetāta un 6 g magnēzija ace-
tāta 100 cm 3 atšķ. etiķskābes. Neizšķīdušo atlikumu nofiltrē. Reaģentu 
var uzglabāt ilgu laiku. 

3* . Liesmas reakcija. Visas nātrija šālis, izņemot tikai dažus da
biskus silikātus, krāso tumšo degļa liesmu raksturīgā dzeltenā krāsā. Šī 
nokrāsa rodas arī no visai niecīgiem Na piemaisījumiem, kas atrodas; 
visās vielās un arī gaisa putekļos. Bet ja Na ir maz, tad liesmas dzeltenā 
nokrāsa drīz pazūd; turpretī, ja Na analizē ir klāt vērā ņemamā daudzumā, 
tad liesma paliek spilgta ilgāku laiku. 

Lai novērotu Na arī dabiskos silikātos, tos samaisa ar tīru C a S 0 4 , 
kas nesatur Na, un uz Pt stiepules liesmā sakausē. Ca izspiež Na no 
silikāta, un liesma kļūst dzeltena. 

4 * . Mikroķīmiska reakcija ar bismuta sulfātu. Analizēs pilienu uz 
priekšmeta stikliņa sajauc ar pilienu 2n sērskābes un iztvaicē sausu, lai 
nātrijs būtu sulfāta veidā. Sauso atlikumu saslapina ar pilienu 2 n sēr
skābes un pilienu vāji skāba Bi-nitrāta šķīduma (1 g BiONO s izšķīdina 
pēc iespējas mazā 2n H N 0 3 daudzumā un atšķaida ar ūdeni līdz 100 cm 3 ) 
un lēni koncentrē uz mikrodegļa: kristallizējas divkāršais natrija-bismuta 
sulfāts, 3 N a 2 S 0 4 . 2 B i 2 ( S 0 4 ) 3 . 2 H 2 0 , tievu taisnu stabiņu veidā, ko no
vēro mikroskopā. Kristallu forma, atkarībā no nātrija koncentrācijas, mai
nās: koncentrētos šķīdumos rodas tievi un gari, atšķaidītos īsāki un resnāki 
kristalli, bet vienmēr ar raksturīgu izskatu. Tveramais daudzums 0,04 y Na. 

Ja klāt ir arī kālijs, tad kristallizējas arī tas ka divkārša sāls ar līdzīgu 
sastāvu, bet kālija sāls kristalliem ir sešstūrainu lapiņu forma, kas viegli 
atšķirama no nātrija kristalliem. Tā ar vienu reakciju var atrast abus kat-
ionus visās to daudzumu attiecībās starp 1 : 1 0 0 un 1 0 0 : 1 . Tveramais 
daudzums 0,2 y K. 

Magnijs šo reakciju traucē tikai tad, ja ir klāt v i s i t r ī s k a t i o n i 
l i e l ā d a u d z u m ļ ā : tad rodas četrkārtēja sāls, natrija-kalija-magnija-bis-
muta sulfāts, kas kristallizējas lēcu veidā. Ja analizi atšķaida, dabū atkal 
raksturīgos nātrija un kālija kristallus atsevišķi. 

Kālijs. K = 39,10. 

Kārtības skaitlis 19. Vērtība 4-1; īp. sv. 0 ,86; k. p. 63°. 
228. §. Dabā K ir sastopams kopā ar Na. Pirmatnējie K ieži ir 

laukšpats o r t o k l a s s , K A l S i 3 0 8 , un b i o t i t s . Šie ieži pamazām sairst, 
15 
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un kālijs pāriet ūdenī šķīstošos savienojumos. Tikai daļa no izšķīdušā 
K kopā ar Na ir ieskalota jūrā ; lielākā daļa ir absorbēta zemes virskārtā 
augsnā, no kuras to ir uzņēmuši augi, jo K ir nepieciešama augu sastāv
daļa. No jūras ūdens K ir izkristalizējies pēc Na; tādēļ virs akmeņsāls 
slāņiem atrod K minerālus s i l v i n u , KC1, k a i n i t u , KC1. M g S 0 4 . 3 H 2 0 , 
karnallitu, K C L M g C l 2 . 6 H 2 0 , u. c. Lieli K minerālu slāņi atrodas Vācijā 
Stasfurtē, Francijā, Krievijā Urālu kalnos un Z. Am. Savienotajās valstīs. 
Gadā iegūst ap 2.000.000 tonnu, Iešot kā K 2 0 , kālija minerālu. Visvairāk 
to izlieto lauksaimniecības vajadzībām par mākslīgiem mēsliem. Zemes 
garozā K daudzums ir aplēsts ap 2,58o/o. 

Iegūst brīvu K metallu, tāpat kā Na, elektrizējot sakausētu KOH. 
Praktiskas nozīmes metalliskam kālijam nav. 

īpašības. Svaigā griezumā K ir balts kā sudrabs ar iezilganu nokrāsu. 
Istabas temperatūrā tas ir vasku mīkstumā, viegli stiepjams un kaļams. 
K daudz enerģiskāk sadala ūdeni nekā Na un, nākot sakarā ar ūdeni, 
tūliņ aizdegas. 

Oksids un peroksids. Kālija oksidu iegūst, oksidējot K metallu ar 
saistītu skābekli, piem., ar K N 0 3 : 2 K N O s + 10 K —• 6 K ž O + N 2 . Oksids 
ir baltā krāsā un ļoti higroskopisks. Ja K metallu sadedzina gaisā, tad rodas 
tetroksids, K 2 0 4 , kas sastāv no peroksida un skābekļa molekulas savieno
juma K^02.02. Praktiskas nozīmes ne oksidam, ne peroksidam nav, 
jo visas oksidēšanas var izdarīt ar tikpat spēcīgu, bet daudz lētāku nātrija 
peroksidu. 

Kālija hidroksīdu, KOH, iegūst tāpat kā NaOH: 1) elektrolītiski sa
dalot KC1, pie kam blakus produkti ir H 2 un Cl 2 , un 2) iedarbojoties ar 
C a ( O H ) 2 uz K 2 C 0 3 . Kālija hidroksidu laiž tirgū cietā veidā, izlietu stan
dziņās. To lieto laboratorijās kā C 0 2 un H 2 0 uzsūcēju un stipru bazi. 
Rūpniecībā to lieto tikai tur, kur to nevar aizstāt ar daudz lētāko NaOH, 
piem., mīksto ziepju vārīšanai. 

229. §. Reakcijas. Kālija šālis viegli šķīst ūdenī. Grūti šķīst tikai 
perchlorāts, KC10 4 , bitartrāts, K H C 4 H 4 O e , chlorplatināts, K 2 PtCl G un ko-
baltinitrīts, K 3 C o ( N 0 2 ) 6 . 

1*. Nātrija kobaltinitrīts, N a 3 C o ( N 0 2 ) 6 , ja to pieliek sausā veidā, 
neitrālos un etiķskābos šķīdumos nogulsnē dzeltenu kristallisku kālija nātrija 
kobaltinitrītu. 

2 KC1 + N a 3 C o ( N 0 2 ) 6 K 2 N a C o ( N 0 2 ) G + 2 KCL 

Stiprās minerālskābēs nogulsnes šķīst; bāziskā vidē sadalās reaģents. 
Tādu pašu reakciju dod arī ammonija šālis. 

2. Chlorpārskābe, HC10 4 , nogulsnē baltu kristallisku KC10 4 , kas maz 
šķīst ūdenī un nešķīst alkoholā. Ammonija ions netraucē. 
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3*. Heksafluorsilicijskabe, H 2 SiF 6 , nogulsne baltu šķietami amorlu 
K 2 SiF c . Ammonija ions netraucē. 

4. Nātrija bitartrāts, N a H C 4 H 4 O e , neitrālos šķīdumos nogulsnē baltu 
kristallisku bitartrātu, K H C 4 H 4 0 6 . Reaģentu pagatavo, samaisot ekviva
lentos daudzumos vīnskābi un nātrija tartrātu. Reakcija nav jūtīga, jo rodas 
pārsātināti šķīdumi. 

5*. Liesmas reakcija. Gaistošas K šālis nokrāso tumšu degļa liesmu 
violetsārtu. Ja klāt ir arī Na, tad Na dzeltenā nokrāsa to pārsedz. Tādā 
gadījumā liesmu aplūko caur 2 kobaltstikliem; tad K liesma izskatās sārta. 

Mikroreakcijas. 6*.Bismuta sulfāta reakcija. Sk. 227. 
7. Chlorplatināta reakcija. Siltu analizēs pilienu ved sakarā ar 10o/o-īgu 

H 2 [PtCl 6 ļ pilienu un novēro mikroskopā. K 2 [PtCl 6 ] kristalizējas dzidros 
c i t r o n d z e l t e n o s oktaedros. Līdzīgu reakciju dod arī NH 4 ", Rb*, Cs' 
un Tl*. Tveramais daudzums 0,01 y K*. 

8. Tripelnitrīta reakcija. Siltu, sakoncentrētu analizēs pilienu ved sa
karā ar N a 2 P b [ C u ( N 0 2 ) 6 ] pilienu (sk. 265) un novēro mikroskopā,. 
K 2 P b ļ C u ( N 0 2 ) 6 ] kristallizējas tumšbrūnu, gandrīz melnu kubu veidā. NH 4 " , 
Rb", Cs* un Tl ' dod tādu pašu reakciju. Tveramais daudzums 0,2 y K". 

Sārmzemju metalli. 

230. §. Tā sauc metallus, kas pēc savām ķīmiskajām īpašībām stāv 
vidū starp sārmlu metalliem no vienas un īstiem zemes metalliem, kuru 
tipiskākais pārstāvis ir aluminijs, no otras puses. Šo metallu hidroksidi, 
izņemot M g ( O H ) 2 , ir stipras bāzes, tomēr ūdenī šķīst maz; to karbonāti 
ir ļoti pastāvīgi zemās temperatūrās, bet augstās temperatūrās sadalās. 
Turpretī sārmu metallu karbonāti nesadalās arī augstās temperatūrās, bet 
AI karbonāts nemaz nav iegūstams arī zemā temperatūrā. Šādas īpašības 
gan piemīt tikai kalcijam, stroncijam un bārijam, pa daļai arī magnēzijam; 
tomēr šai grupai pieskaita arī berilliju, kas pēc savām īpašībām, tuvāk 
stāv aluminijam. Visi šie metalli — (Be, Mg, Ca, Sr un Ba) savienojumos 
ir pozitīvi divvērtīgi; visi tie brīvā veidā ir ļoti bagāti ar ķīmisko enerģjju. 

Magnēzijs jeb magnijs. Mg = 24,32. 

Kārtības skaitlis 12. Vērtība +11 . Ip. sv. 1,75; k. p. 651°. 

231. §. Dabā magnēzija savienojumi ir ļoti izplatīti. Pazīstamākie 
minerāli ir dolomits, C a C 0 3 . M g C 0 3 , magnezits, M g C O s , kainits, KC1. 
. M g S 0 4 . 3 H 2 0 , karnallits, M g C l 2 . KC1. 6 H 2 0 , un silikāti talks, asbests, 
serpentins u. c. Zemes garozā magnēzijs ieņem 2,24o/o pēc svara. 

Iegūst brīvu Mg metallu, elektrolitiski sadalot bezūdens MgCl 2 . 
15* 



228 M g " iona reakcijas. 

īpašības. Mg ir balts kā sudrabs metalls, cietāks par alvu. Paaugsti
nātā temperatūrā tas ir stiepjams un kaļams. Gaisā tas pārklājas ar plānu 
oksida kārtiņu, kas to pasargā no tālākas oksidēšanās. Odenī tas ne
šķīst, bet ar mazu daudzumu J 2 to var aktīvēt, un tad tas sadala ūdeni 
un darbojas kā spēcīgs reducētājs. Sausa pulvera veidā Mg lieto par 
reducētāju tad, kad jāreducē tādi oksidi, ko ogleklis nespēj reducēt, piem., 
S i ,0 2 . Sadegot ar gaisa skābekli vai ar citu elementu oksīdiem, Mg at
tīsta daudz siltuma un izstaro ļoti spožu gaismu, kas ir bagāta ar ķīmiski 
aktīviem stariem; tādēļ to lieto mākslīgas gaismas radīšanai fotografējot 
tumšā vietā. Mg viegli savienojas arī ar slāpekli un rada nitridu, M g 3 N 2 . 

Magnēzija oksids, MgO, rodas, ja Mg metallu sadedzina gaisā. Reak
cijā attīstās daudz siltuma. 

2 M g - f - 0 2 - > 2 M g O + 288 kcal . 

Parasti MgO iegūst, karsējot minerālu magnezitu, M g C 0 3 , kas samērā 
zemā temperatūrā zaudē C 0 2 un pārvēršas par MgO. Tas ir irdena balta 
viela ar ļoti augstu (ap 3000°) kušanas temperatūru. Sakausētā veidā tas 
nešķīst pat stiprās skābēs; no tā gatavo magnēzija irbuļus, ko lieto labo
ratorijā platīna stiepules vietā. Ar ūdeni MgO savienojas ļoti lēni. 

Magnēzija hidroksidu, Mg(OH) 2 , dabū, ja kādu ūdenī izšķīdinātu mag
nija sāli sadala ar sārmu. 

MgCl 2 + 2 NaOH - * M g ( O H ) 2 + 2 NaCl. 

Tas šķīst ūdenī ļoti maz, un šķīdums ir vāja bāze, vājāka nekā N H 4 O H , 
jo pēdējais pa daļai nogulsnē M g ( O H ) 2 no Mg sāļu šķīdumiem. No Mg 
sālīm ievērojamākās ir chlorids, M g C l 2 . 6 H 2 0 ; šo pašu sāli iegūst bez 
kristallizācijas ūdens, karsējot kopā ar NH 4C1, un izlieto Mg metalla ražo
šanai. Sulfātu, M g S 0 4 . 7 H 2 0 , ko sauc par rūgto sāli, un bāzisko kar
bonātu, 3 M g C 0 3 . MgO . 3 H 2 0 , ar nosaukumu magnesia alba lieto me*-
dicīnā. 

232. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi un B a ( O H ) 2 kvantitatīvi nogulsnē M g " ionu kā 
baltu želatinveidīgu hidroksidu, Mg(OH) 2 . Nogulsnes neizkrīt, vai izkrīt 
nepilnīgi, ja klāt ir ammonija šālis, kas samazina OH' ionu koncentrāciju (71). 

2. NHjOH tikai pa daļai nogulsnē M g " ionu kā hidroksidu, jo reak
cija ir apgriezeniska. Ja analizei pieliek kādu ammonija sāli, nogulsnes 
atkal izšķīst. 

MgCl 2 + 2 NH 4 OH ^ M g ( O H ) 2 + 2 NH 4C1. 

MgCl 2 šķīdumu, kas satur tikdaudz NH 4C1, ka NH 4 OH vairs nerada 
nogulsnes, sauc par m a g n ē z i j a m i k s t ū r u . To lieto fosforskābes un 
arsenskābes nogulsnēšanai un kvantitatīvai noteikšanai. 
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3. K 4 F e ( C N ) 6 neitrālā vai bāziskā šķīdumā rada baltas kristalliskas 
nogulsnes, MgK e Fe(CN) 6 . Ja šķīdumā ir klāt arī NH 4 " ions, tad rodas 
trīskārtēja sāls, MgKNH 4 Fe(CN) 6 . M g " iona nogulsnēšana nav pilnīga. 

4*. N a 2 H P 0 4 vai ( N H 4 ) 2 H P 0 4 šķīdums, kas satur NH 4 OH un daudz 
NH 4C1, nogulsnē baltu kristallisku magnēzija ammonija fosfātu. No ļoti 
koncentrētiem M g " iona šķīdumiem izkrīt amorfas nogulsnes. 

MgCl 2 4 - NH 4 OH + N a 2 H P 0 4 - > M g N H 4 P 0 4 4- 2 N a C 1 4 - H 2 0 . 

Nogulsnes viegli izšķīst etiķskābē. 

5*. Chinalizarins. Analizi, no kuras jau atdalīti iepriekšējo grupu 
kationi, iztvaicē sausu, un atlikumu, pēc ammonija sāļu izkūpināšanas, iz
šķīdina dažos pilienos atšķ. HC1 skābes, atšķaida ar ūdeni un, ja vajadzīgs, 
filtrē. Skābam filtrātam pieliek dažus pilienus reaģenta (15 mg chinaliza-
rina 100 cm 3-os alkohola) un pēc tam NaOH pārākumā. Pārslainas no
gulsnes rudzu puķu krāsā norāda uz M g " . Traucē P 0 4 " ' . 

6. N;a 2 C0 3 karstumā nogulsnē baltu bāzisku karbonātu. 

2 MgCl 2 + 2 N a 2 C 0 3 4- H 2 0 - > M g 2 ( O H ) 2 C 0 3 4 - 4 NaCl 4 - C 0 2 . 

7*. Mikroreakcija ar NaNH,HPO,. Siltu, neitrālu un sakoncentrētu 
analizēs pilienu (vai tā sauso atlikumu) ved sakarā ar 0,lo/o-īgu N a N H 4 H P 0 4 

pilienu, apgaro acumirkli ar NH 3 virs 2 n (!) NH 4 OH pudeles kakla un no
vēro mikroskopā. Mg N H 4 H P 0 4 . 6 H 2 0 sākumā parādās spārnainu kristallu 
veidā, kas vēlāk pieņem trapezu un X formas. Liels Li daudzums traucē; 
tādā gadījumā M g " iepriekš jānogulsnē ar B a ( O H ) 2 . Tveramais daudzums 
0,02 Y Mg%%. 

Kalcijs. C a = 40,08. 

Kārtības skaitlis 20. Vērtība - f l l . īp. sv. 1,55; k. p. 810°. 
233. §. Dabā Ca sastopams kā kalcija karbonāts, C a C 0 3 , (kaļķak

mens, krīts, marmors), ģipsis, C a S 0 4 . 2 H 2 0 , anhidrits, C a S 0 4 , dolomīts, 
C a C 0 3 . M g C 0 3 , fosforits, C a 3 ( P 0 4 ) 2 , fluorits, C a F 2 , u. c. Dzīvnieku kau
li satur kalcija karbonātu un fosfātu. 

Iegūst metallisku kalciju, elektrolizējot sakausētu bezūdens kalcija chlo-
ridu kopā ar fluoridu. Metalla veidā to maz lieto. Ļoti mazā daudzumā 
piekausēts svinam (0,04o/ 0), tas stipri palielina svina izturību. 

īpašības. Ca ir balts kā sudrabs metalls, mazliet cietāks par svinu, 
bet pēc izskata līdzīgs alumīnijam. Gaisā tas ir stabils, jo pārklājas 
ar plānu oksida kārtiņu, kas to sargā no tālākas oksidēšanās. Ūdenī tas 
šķīst, izspiežot ūdeņradi; oksida kārtiņa to te nesargā; jo CaO šķīst ūdenī. 
Metallisks Ca karstumā savienojas ar H 2 par hidridu, CaH 2 , un ar N 2 par 
nitridu, C a 3 N 2 . 
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Kalcija oksids, CaO, ir balta viela ar ļoti augstu kušanas temperatūru 
ap 2500°. To iegūst termiskā disociācijā no kalcija karbonāta, karsējot 
to pāri 800°. 

C a C 0 3 + 42 kcal. ^ CaO + C O a . 

Reakcija ir apgriezeniska, jo zemā temperatūrā C O ž atkal pievienojas CaO 
un veido CaCOg. Kalcija oksidu sauc par n e d z ē s t i e m jeb n e v e l 
d z ē t i e m kaļķiem. Gaisā CaO kāri uzsūc ūdeni un CO, . Ja CaO aplej 
ar ūdeni, tad rodas hidroksids, Ca(OH) 2 , pie kam atdalās siltums. 

CaO -f H 2 0 S Ca(OH) 2 + 1 5 . 2 kcal . 

Ja ūdens nav ņemts par daudz, tad apdedzinātie kaļķakmeņi sairst par 
sausu baltu pulveri, ko sauc par d z ē s t i e m jeb v e l d z ē t i e m kaļķiem. 

C a ( O H ) 2 šķīst ūdenī nelielā daudzumā: pie 0° 0,13 g 100 cm 3 ūdens ; 

bet pie 100° tikai 0,06 g; karstā ūdenī tā šķīdība ir mazāka. Ūdens šķī
dums ir stipra baze. 

Ģipsis ir kristallisks kalcija sulfāta hidrāts, C a S 0 4 . 2 H 2 0 . Laborato
rijā piesātinātu ģipša šķīdumu t. s. ģipšūdeni lieto kā reaģentu, kas satur 
noteiktu daudzumu S 0 4 " ionu. "Laboratorijā vēl lieto kalcija chloridu, 
CaC( 2 . Tas kristalizējas ar 6 molekulām ūdens. Sauss, bezūdens CaCl 2 , 
ko dabū, ja izkarsē kristallizēto hidrātu, kāri pievelk ūdeni. To lieto kā 
neitrālu susināmo līdzekli gāzes un šķidrumu žāvēšanai. 

234. §. Reakcijas. No kalcija sālīm ūdenī nešķīst oksalāts, karbo
nāts, fluorids un fosfāts, maz šķīst sulfāts (ģipsis), tikai 0,208 g 100 cm 3 

ūdens istabas temperatūrā. Ūdenī, kas satur C 0 2 gāzi, nelielā daudzumā 
šķīst C a C 0 3 , pārvēršoties par bikarbonātu C a ( H C 0 3 ) 2 , (ciets ūdens). Atšķ. 
HC1 un H N 0 3 skābēs šķīst visas kalcija šālis. 

1. Ammonija karbonāts neitrālā un bāziskā šķīdumā rada lielas bal
tas nogulsnes, kas karstumā kļūst kristāliskas un mazas. 

CaCl 2 4 - ( N H 4 ) 2 C 0 3 - > C a C 0 3 -f- 2 NH 4C1. 

Ja šķīdumā ir d a u d z ammonija sāļu, tad nogulsnēšana nav pilnīga, jo 
CaCOg nelielā daudzumā šķīst karstā koncentrētā NH 4C1 šķīdumā. Tāpat 
ka ( N H 4 ) 2 C O s reaģē arī N a 2 C 0 3 . 

2. Sērskābe un sulfāti nogulsnē CaSO. t; šķīdumā vēl paliek tik daudz 
C a " iona, ka to var pierādīt ar citām nogulsnēšanas reakcijām. 

3*. Ammonija oksalāts nogulsnē kristālisku kalcija oksalātu arī no 
ļoti atšķaidītiem C a " iona šķīdumiem. 

CaCl 2 + ( N H , ) 2 C 2 0 4 - > C a C 2 0 4 + 2NH 4 C1. 

Nogulsnes nešķīst etiķskābē; tomēr reakcija ir jūtīgāka ammonjakālos 
šķīdumos. Stiprās minerālskābēs nogulsnes izšķīst. 
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4*. KjFe(CN) 6 neitrālos un bāziskos šķīdumos k a r s t u m ā nogulsnē 
iedzeltenu CaK 2 Fe(CN) G . Ja šķīdumā ir klāt ammonija šālis, tad rodas 
trīskārtēja sāls, CaKNH 4 Fe(CN) 6 . Tadu pašu reakciju dod arī M g " ions. 

5*, Liesmas reakcija. Gaistošas kalcija šālis krāso tumšu degļa liesmu 
ķieģeļa sarkanumā. Izdarot šo reakciju, jāņem vērā, ka Ca zīmes ir at
rodamas gandrīz visos šķīdumos, kas apstrādāti stikla traukos; arī putekļi 
gaisā satur kalciju. 

6*. Mikroreakcija ar H 2 S 0 4 . Analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa 
lēni iztvaicē, sauso atlikumu saslapina ar pilienu 2n H 2 S 0 4 un pilienu 2 n 
HC1 un atkal lēni koncentrē, līdz gar piliena malām sāk parādīties kristalli, 
tad novēro mikroskopā. C a S 0 4 . 2 H 2 0 kristalizējas garās adatās, kas 
sākumā sagrupētas gar piliena malām; atkarībā no C a " koncentrācijas 
kristalli var būt arī īsāki un platāki, bet tad dvīņformās ar slīpi uz abām 
pusēm nošķeltiem vai iešķeltiem galiem. Reakciju var traucēt trīsvērtīgie 
kationi, ja tie ir klāt lielā daudzumā. S r S 0 4 un B a S 0 4 nekristallizējas ada
tās, tādēļ viegli atšķirami. Tveramais daudzums 0,4 y C a " . 

Stroncijs. S r = : 87,63. 

Kārtības skaitlis 38. Vērtība +11 . īp. sv. 2,6; k. p. 752°. 
235. §. Dabā stroncija savienojumi sastopami ļoti reti. Visbiežāk 

sastopamie minerāli ir c e l e s t i n s , S r S 0 4 , un s t r o n c i a n i t s S r C O s ; 
tie abi lielākā daudzumā atrodami Anglijā. Atsevišķi celestina gabaliņi 
ir sastopami arī Latvijas ģipša atradnēs. 

Iegūst metālisku Sr, elektrolizējot SrCl 2 un KC1 sakausējumu. 
īpašības. Sr ir balts kā sudrabs metáis, mīksts kā svins. Gaisā ātri 

pārklājas ar oksida kārtiņu. Šķīst ūdenī, izspiežot ūdeņradi. Metallam 
praktiskas nozīmes nav. 

Stroncija savienojumiem arī nav lielas praktiskas nozīmes. Stroncija 
chlorātu un nitrātu lieto krāsainām ugunīm. 

Stroncija savienojumus pagatavo no celestina (tas no piemaisījumiem 
ir zilā krāsā), to reducējot ar ogli par sulfidu, SrS, un pēdējo izšķīdinot 
skābēs un pārkristallizējot. 

S r S 0 4 + 2 C - > S r S + 2 C 0 2 ; 
S r S + 2 H N 0 3 - > S r ( N 0 3 ) 2 + H 2 S . 

Stroncija šālis pēc ķīmiskām īpašībām ir līdzīgas kalcija sālīm, tikai 
tās ir pastāvīgākas un to šķīdība ir lielāka vai mazāka. 

Oksidu, SrO, iegūst no karbonāta, S r C 0 3 , to karsējot kopā ar oglekli, 
jo C C 2 atdalās augstā temperatūrā un tādēļ to iepriekš reducē par CO, 
lai nebūtu pretreakcijas. 

S r C 0 3 + C H- s i l tums - > S r O - f 2 CO. 
SrO gaisā vēl stiprāk pievelk ūdeni tin ogļskābes gāzi nekā CaO. 
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Hidroksīds, Sr (OH) 2 . Ja ūdeni izšķīdinātai Sr sālij pielej NaOH, 
tad no šķīduma kristallizējas stroncija hidroksīda oktohidrāts, S r ( O H ) 2 . 
. 8 H 2 0 . Ūdenī šķīst vairāk nekā C a ( O H ) 2 ; istabas temperatūrā piesāti
nāts šķīdums satur 0,7o/0, bet pie 100° 1856o/0 SrO. Šķīdums ir ļoti stipra 
baze. 

Reakcijas. Ūdenī nešķīst karbonāts, S r C 0 3 , un oksalāts, S r C 2 0 4 

( 1 : 1 7 0 0 0 ) ; maz šķīst sulfāts, S r S 0 4 , ( 1 : 8 0 0 0 ) un chromāts, S r C r 0 4 , 
(1 : 830). 

1. Ammonija karbonāts nogulsnē kristallisku S r C 0 3 . Ja klāt ir daudz 
ammonija sāļu, tad nogulsnēšana ir nepilnīga. 

2*. Ģipšūdens (piesātināts C a S 0 4 . 2 H 2 0 šķīdums). Ja n e i t r ā l a m 
analizēs šķīdumam pieliek līdzīgu tilpumu ģipšūdens un maisījumu sa
karsē līdz viršanai, tad S r S 0 4 duļķes parādās ne vēlāk kā pēc 1 minūtes. 
Reakcija norit uz sulfātu šķīdības starpības pamata. 

C a S 0 4 4- Sr" 4- Ca" - > S r S 0 4 . 
šķīst 1 :500 šķīst 1 :8000 

3*. Sērskābe un sulfāti nogulsnē S r S 0 4 . Istabas temperatūrā no
gulsnēšana ir nepilnīga; bet ja analizi (vislabāk n e i t r ā l u ) karsē pie 100° 
15 minūtes ar S 0 4 " ionu pārākumā, tad S r " iona nogulsnēšana ir gandrīz 
kvantitatīva. Tas jāņem vērā Sr atdalot no Ca. 

4. K 2 C r 0 4 n e i t r ā l ā šķīdumā nogulsnē iedzeltenu S r C r 0 4 , kas 
viegli izšķīst etiķskābē. K 2 C r 2 0 7 nogulsnes nerada. 

5*. Liesmas reakcija. Karminsarkana liesma. 

6*. Mikroreakcija ar Na-rodiconātu. B a " un Sr'* neitrālā šķīdumā 
rada brūnsarkanas nogulsnes ar Na-rodiconātu, 

C O - C O - C — O N a 
I II 

C O — C O - C - O N a 

Ca ne. Ļoti atšķaidītā HC1 skābē (1:20) Sr nogulsnes zaudē savu nokrāsu, 
Ba nogulsnes ne, tikai pieņem gaišsarkanu toni. No otras puses var izslēgt 
arī B a " iedarbību, ja neitrālā šķīdumā ievada C r 0 4 " : tad B a C r 0 4 nešķīst, 
bet S r C r 0 4 šķīst pietiekamā daudzumā, lai vēl reaģētu ar rodiconātu. 

Uz filtrpapīra uzliek n e i t r ā l u analizēs pilienu, tam virsū 5o/0-īgu 
Na-rodiconāta pilienu. Ja brūnsarkana nokrāsa neparādās, tad nav klāt 
ne B a " , ne Sr" . Ja nokrāsa parādās, tad var būt klāt abi. Tad brūnsar-
kanajam plankumam uzliek pilienu atšķ. HCl: ja nokrāsa pazūd, tad ir 
klāt tikai S r " ; bet ja nokrāsa kļūst gaišsarkana, tad ir klāt Ba" , un S r " 
vēl jāmeklē citos apstākļos, izslēdzot B a " ar K 2 C r 0 4 . 
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S r " meklē uz filtrpapīra, kas piesūcināts ar K 2 0 0 4 un izžāvēts. 
N e i t r ā l u analizēs pilienu uzliek uz tāda filtrpapīra un tam virsū, pēc 
1 minūtes, pilienu rodiconāta: brūnsarkans plankums norāda uz S r " . So 
reakciju traucē visi smagie metalli. Rodiconāta šķīdums katrreiz jāgatavo 
svaigs. Tveramais daudzums: B a " 0,6 y, robežkoncentrācija 1 : 90 000, S r " 
4 Yj robežkoncentrācija 1 : 1 2 000. 

Bārijs. Ba = 137,36. 

Kārtības skaitlis 56. Vērtība -4-II. īp. sv. 3,5; k. p. 850°. 
236. §. Dabā galvenais bārija minerāls ir b a r i t s jeb s m a g a i s 

š p a t s , B a S O d ; retāk ir sastopam; v i t e r i t s , B a C 0 3 . 
Iegūst brīvu metallu, elektrolīze jot karstu BaCl 2 šķīdumu ar Hg ka

todu- rcdas Ba amalgama, ko sadala ar destilēšanu; pāri paliek brīvs 
bārijs. 

īpašības. Ba ir balts kā sudrabs mīksts metalls. Gaisā viegli oksidējas; 
ļoti enerģiski sadala ūdeni, izspiežot H 2 , un pārvēršoties par B a ( O H ) 2 . 
Jau zemās temperatūrās, starp 150—250°, tas savienojas ar H 2 un veido 
hidridu, B a H 2 . Starp 350—550° tas saistās ar N 2 par nitridu, B a 3 N 2 . Me
tāliskam Ba praktiskas nozīmes nav. 

Oksids un peroksids. Oksidu BaO iegūst, stipri karsējot nitrātu. 

2 B a ( N 0 3 ) 2 - f siltums - * 2 BaO + 4 NO + 3 0 2 . 

No karbonāta ar karsēšanu oksidu nevar iegūt, jo tā disociācijas 
temperatūra ir virs 1300°, kad BaO jau sakūst. Bet ja karbonātam piemai
sa oglekli, kas reducē C O ž par CO, tad oksidu var iegūt arī no karbonāta, 
tāpat kā pie stroncija (235). Arī hidroksīdu, B a ( O H ) 2 , neizdodas sadalīt 
ar karsēšanu. 

BaO ir balts, smags, kristālisks pulveris. Gaisā tas kāri uzsūc ūdeni 
un ogļskābes gāzi, un pārvēršas par hidroksidu un karbonātu. To var 
lietot gāzu žāvēšanai. 

Ļoti raksturīga ir BaO īpašība, ka karstumā starp 500—600° tas uz
ņem skābekli un veido peroksidu. Šī reakcija ir stipri eksotermiska. 

2 BaO -ļ- 0 2 ^ 2 BaOo + 2 X 25 kcal. 

Pēc Le Šateljē likuma (69) reakcijas gaitu no kreisās uz labo pusi 
veicina ārējā spiediena pacelšana. Augstākā temperatūrā, pāri 800°, un 
zem pamazināta spiediena, reakcija norit pretējā virzienā. Bārija perok-

sida Ba ir -j-II - vērtīgs; ta struktūras formula ir Ba(^ | , kur abi skā-
x o 

bekļa atomi ir saistīti savā starpā. 
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Hidīcksidu, Ba(OH) 2 , iegūst ne no oksida BaO (tas ir stipri dārgs), 
b^t no sulfida, BaS. Sulfidu ražo no minerāla barita, B a S 0 4 , to redu
cējot ar oglekli. 

B a S 0 4 4 - 4 C —> B a S - f 4 C O . 

Karstā ūdeni BaS hidrolitiski saskaldās. Lai reakcija būtu pilnīga, hidro-
litiski atdalīto H 2 S saista ar vara oksidu, CuO, par CuS. 

B a S 4 - 2 H 2 O ^ B a ( O H ) 2 4 - H 2S; 
CuO 4- H 2S -> CuS + H 2 0 . 

B a ( O H ) 2 daudz vairāk šķīst ūdeni nekā C a ( O H ) 2 un S r ( O H ) 2 . Ista
bas temperatūrā piesātināts šķīdums satur ap 3°/o, pie 100° ap 50o/o' BaO. 
No šķīduma kristallizējas oktohidrāts, B a ( O H ) 2 . 8 H a O . Šādu preparātu 
laiž tirgū. B a ( O H ) 2 šķīdums ūdenī ir ļoti stipra bāze; to lieto kvalita
tīvā un kvantitatīvā analizē. 

237. §. Reakcijas. No bārija sālīm nešķīst ūdenī sulfāts, BaSOļ, 
chromāts, B a C r 0 4 , karbonāts, B a C 0 3 , oksalāts, B a C 2 0 4 , fluorsilikāts, 
BaSiF 6 , jodāts, B a ( J 0 3 ) 2 , sulfīts, B a S 0 3 , tiosulfāts, B a S 2 0 3 , fosfāts, 
B a 3 ( P 0 4 ) 2 , fluorids, B a F 2 . Stiprās minerālskābēs nešķīst B a S 0 4 un 
BaSiF 6 . 

1. ( N H 4 ) 2 C 0 3 un alkaliju karbonāti nogulsnē baltu B a C O s . Nogul
snēšana nav pilnīga, ja analizē ir daudz ammonija sāļu. 

2.* Ģipšūdens (piesātināts C a S 0 4 . 2 H s O šķīdums) tūliņ dod baltas 
duļķes, kas rodas no C a S 0 4 un B a S 0 4 šķīdības starpības ūdenī. 

C a S 0 4 4- Ba " -> Ca" 4- B a S 0 4 

šķīst 1 : 500 šķīst 1 : 400 000 

3.* Sērskābe un sulfāti nogulsnē baltu sīkkristallisku B a S 0 4 , kas 
nešķīst atšķaidītās skābēs, bet nelielā daudzumā izšķīst konc. HC1 un 
karstā konc. H 2 S 0 4 skābē. 

4.* K 2 C r 0 4 un K 2 C r 2 0 7 neitrālos un etiķskābos šķīdumos nogulsnē 
dzeltenu B a C r 0 4 . 

BaCl 2 4- K 2 C r 2 0 7 4- H 2 0 B a C r 0 4 4- 2 KC14- H 2 C r 0 4 . 

5.* Liesmas reakcija. Dzeltenzaļa liesma. Ja liesmas reakcijai lieto 
B a S 0 4 , tad tas iepriekš jāreducē par BaS (98). 

Mikroreakcijas. 6. Ar Na-rodiconātu. Sk. 237. 
7.* Ar (NH 4 ) 2 |SiF 6 ] . Neitrālā vai skābā analizēs pilienā uz priekš

meta stikliņa ievada mazu kristalliņu ammonija fluorsilikāta un novēro 
mikroskopā. BaļSiF 6 j kristallizējas no koncentrētiem šķīdumiem lēcu vei
dā, kas saaug pa vairākām kopā; no atšķaidītiem šķīdumiem taisnu sta
biņu veidā. C a " un Sr" netraucē. Tveramais daudzums 0,5 y Ba'". 
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Alumīnijs. AI — 26,97. 

Kārtības skaitlis 13. Vērtība -j-III. īp. sv. 2,7; k. p. 659°. 
238. §. Dabā aluminija savienojumi ir ļoti izplatīti. Pēc skābekļa 

un silicija daudzuma ziņā zemes garozā tas ieņem trešo vietu ar 7,8o/o 
pēc svara. Svarīgākie AI minerāli ir l a u k š p a t i , (K ,Na)AlS i 3 0 8 , (granita 
un gneisa sastāvdaļa), kaolīns un māli, A l 2 O s . 2 S i 0 2 . 2 H s O , b o k s i t s , 
AIO(OH), kriolits, Na 3 AlF 6 , k o r u n d s un s m i r ģ e l i s A 1 2 0 3 u. c. 

Iegūst metallisku AI, elektrolizējot kriolitā, Na 3 AlF 6 , izšķīdinātu oksidu 
A 1 2 0 3 ar grafita elektrodiem: pie katoda atdalās AI metalls, pie anoda 
skābeklis, kas oksidē grantu par CO un C 0 2 . Gadā iegūst ap 270.000 
tonnu metalla. 

īpašības. AI ir balts metalls, viegli kaļams un stiepjams, istabas tem
peratūrā diezgan mīksts. Labi vada siltumu un elektrību. Gaisā pār
klājas ar plānu ļoti blīvu oksida kārtiņu, kas to pasargā no tālākas oksi
dēšanās; tādēļ gaisā tas ir pastāvīgs. Bet AI metalls ir ļoti jūtīgs pret 
dzīvsudrabu un tā šālim: rodas AI amalgama, kas pārrauj oksida kār
tiņu; no vienas puses amalgamā šķīst AI metalls, otrā pusē amalgama 
izšķīdušais metalls oksidējas ar gaisa skābekli; tā tas turpinās, līdz ka
mēr viss metalls ir oksidējies. Oksida kārtiņa, kas sargā AI metallu no 
gaisa, sargā to arī no šķīšanas tādās skābēs, kas satur skābekli. Tādēļ 
AI nešķīst H N 0 3 skābē un grūti šķīst H 2 S 0 4 skābē, bet viegli šķīst 
HC1 skābē. AI šķīst arī alkaliju sārmos, izspiežot ūdeņradi, jo tie šķī
dina oksida kārtiņu. AI metalls ir ļoti bagāts ar ķīmisko enerģiju un 
sadegot attīsta daudz siltuma. 

2 AI + 1 7 A -> A1203 + 375,8 kcal. 

Pulvera veidā to lieto grūti reducējamu metallu iegūšanai (Cr, Mo, 
Mn) un augstas temperatūras dabūšanai. AI pulveri samaisa ar redu
cējamā metalla oksidu vai ar F e 3 0 4 , ja jādabū tikai augsta temperatūra, 
un maisījumu aizdedzina. 

3 Mn 3 0 4 + 8 AI -> 4 A1203 + 9 Mn + 846 kcal. 
3 F e 3 0 4 + 8 AI -> 4 A1203 + 9 Fe + 706,7 kcal 

To sauc par termita paņēmienu un maisījumu 3 F e 3 0 4 + 8 A l par ter-
mitu. Ar termitu brīvā dabā var sakausēt lielus metalla gabalus, piem., 
dzelzceļu sliežu galus. 

Aluminija oksids, A 1 2 0 3 , ir balta viela. Dabā ir sastopams kristālisks 
A 1 2 0 3 kā minerāls korunds; tas ir ļoti ciets; arī termita procesā ie
gūtais ir ļoti crets, tādēļ to lieto kā slīpējamo materiālu. A l 2 O s kūst, pie 
2050°, bet saķep jau virs 1800 ū . Tādu saķepinātu A 1 2 0 3 lieto tiģeļu iz
gatavošanai, kas panes temperatūru līdz 1700°. Aluminija oksids ar ūdeni 
nesavienojas. 
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Hidroksīdu, Al(OH) 3 , iegūst no AI salīm, tas sadalot ar N H 4 O H , 
vai arī no aluminātiem, sadalot tos ar hidrolizi. 

A1C1 34-3NH 40H->A1(0H) 34- 3NH 4C1. 
N a A 1 0 2 4 - 2 H 2 0 ^ A l ( O H ) 3 4 - NaOH. 

Al(OH) 3 ir balta, želatīnveidīga, amorfa masa; ūdenī nešķīst. Gai
sā tas pamazām zaudē ūdeni un pārvēršas par metahidroksidu, AIO(OH). 
AI hidroksids šķīst skābēs un sārmos, tas ir a m f o t e r s . Var iedomāties, 
ka mazā mērā tas ir divējādi disociēts: kā skābe un kā baze. 

H' + A1CV + H 2 0 ^ AI ( O H ) 3 ^ A l / " 4 - 3 0 H ' . 
ļoti vāja skābe ļoti vāja baze 

Ja uz Al (OH) 3 iedarbojas ar kādu skābi, tad skābes H' ions iznīcina 
OH' ionu, kas rodas no AI hidroksida disociācijas, un tādēļ reakcija pēc 
dinamiskā līdzsvara principa norit no kreisās puses uz labo: rezultātā 
rodas H 2 0 un AI ' " sāls ar skābes anionu. Turpretī, ja iedarbojas ar 
stipru bazi, tad bāzes O H ' ioni iznīcina H" ionus, kas rodas no A l ( O H ) 3 

disociācijas, tādēļ reakcija pēc dinamiskā līdzsvara principa norit no labās 
puses uz kreiso: rodas ūdens un sāls, kas sastāv no bāzes kationa un 
aniona A10 2 ' , ko sauc par aluminātionti; sāli sauc par aluminātu. 

A l ( O H ) 3 + 3 H ' 4 - 3 C r ^ 3 H 2 0 + A ] - + 3 C 1 ' . 
(rodas Al-chlorids) 

A l ( O H ) 3 4 - OH' 4 - Na' - > 2 H 2 0 + Na' 4- A 1 0 2 ' , 
(rodas Na-alumināts) 

Alumināti ir ļoti nepastāvīgi: ūdens šķīdumā tie ir stipri hidroli-
zēti; visvājākās skābes, arī C 0 2 , tos sadala un nogulsnē Al (OH) 3 . Dabā 
ir sastopami minerāli, špinellu grupa, kurus var uzskatīt par aluminātiem. 
Tādi ir M g ( A 1 0 2 ) 2 , Z n ( A 1 0 2 ) 2 , F e ( A 1 0 2 ) 2 u. c. Tie ūdenī nešķīst un 
ir ļoti pastāvīga Laboratorijā līdzīgu savienojumu var iegūt, ja A 1 2 0 3 

vai Al (OH) 3 saslapina ar C o ( N 0 3 ) 2 un stipri izkarsē; tad dabū savie
nojumu zilā krāsā C o ( A 1 0 2 ) 2 , ko sauc par Tenāra (Thēnard) zilumu. 

239. §. Reakcijas. Visas aluminija šālis, izņemot tikai fluoridu, AIF 3 , 
un fosfātu, A 1 P 0 4 , šķīst ūdenī. Bez tam nešķīst oksids, hidroksids un 
dažas bāziskas šālis. 

1. NH 4 OH, N a 2 C O s un ( N H 4 ) 2 S nogulsnē baltu, želatīnveidīgu, gan
drīz caurspīdīgu hidroksidu, kas nešķīst šo reaģentu pārākumā. 

2 A 1 ( N 0 3 ) 3 4 - 3 N a 2 C 0 3 4 - 3 H 2 0 - > 2 Al (OH) 3 4 - 6 N a N 0 3 + 3 C 0 2 . 

2. Alkaliju sārmi arī nogulsnē hidroksidu, bet tas izšķīst sārmu pā
rākumā kā alumināts. Reakciju sk. augstāk. 



Chroms. 237 

Ja aluminata šķīdumam pieliek NH 4C1 un vāra, tad no šķīduma atda
lās N H 3 , un šķīdumā rodas nogulsnes Al(OH) 3 . 

N a A 1 0 2 + NH 4C1 + H 2 0 - > A l ( O H ) 3 + NH 3 + 3 NaCl. 

3. Ammotnija vai nātrija acetāts stipri atšķaidītos šķīdumos karstumā 
dod baltas nogulsnes, b ā z i s k u a c e t ā t u jeb o k s i a c e t ā t u , kas ro
das no hidrolizes. 

A1C13 + 3 CH 3 COO Na ^ Al(CH 3 COO) 3 + 3 NaCl; 

Al(CH 3 COO) 3 + 2 H 2 0 ^ Al (OH) 2 CH 3 COO + 2 CH 3COOH. 

Visas šīs reakcijas (1. , 2. un 3.) nenotiek, ja analizē ir klāt tartrāti 
(vīnskābe) un oksalāti (skābeņskābe): ar tiem AI ' " ions rada ļoti pa
stāvīgus kompleksus savienojumus, kas viegli šķīst ūdeni. 

4.* Alizarins S. Al (OH) 3 izšķīdina atšķ. HC1 skābē, šķīdumam pie
liek dažus pilienus alizarina S šķīdumu alkoholā (0,1 o/0), rūpīgi neitralizē 
ar NH'4:OH, sakarsē līdz viršanai, atdzesē un paskābina ar etiķskābi: 
spilgta gaišsarkana nokrāsa vai gaišsarkanas nogulsnes norāda uz AI klāt-
būti. 

5Ļ* Mikroreakcija ar cēzija bisulfātu. Ar HC1 stipri paskābinātas 
analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa piesātina ar graudiņu K H S 0 4 un 
tad tanī ievada ļoti mazu graudiņu C s H S 0 4 vai CsCl un novēro mikroskopā. 
AI*" kristalizējas kā cēzija aluminija alauns, C s A I ( S 0 4 ) 2 . 12 H 2 0 , oktaed-
ros. F e ' " un Cr"" netraucē. Tveramais daudzums 0,4 y Al ' " , robežkon-
centrācija 1 : 500. 

6.* Sausa reakcija. Ja aluminija oksidu vai hidroksidu saslapina ar 
atšķ. kobalta nitrātu un stipri izkarsē sarkanās kvēles temperatūrā (por,-
celāna bļodiņā vai Pt stiepules galā kopā ar filtrpapīru, kamēr papīrs pil
nīgi sadeg), tad rodas zila nokrāsa — Tenāra zilums: 

A 1 2 0 3 + C o ( N 0 8 ) 2 - » Co(A10 2 ) 2 + 2 NO + l 1 / 2 0 2 . 

Jāsargājas ņemt par daudz kobalta nitrāta, jo tad nesaistītais kobalta 
oksids melnā krāsā aizsedz zilo savienojumu. 

Chroms. Cr = 52,01. 

Kārtības skaitlis 24. Vērtība +11 , + I I I un + V I . īp. sv. 7,2; k. p. 
> 1 7 0 0 ° . 

240. §. Dabā chroma savienojumi sastopami chroma dzelzs rūdā, 
F e 0 . C r 2 0 3 ; retāks minerāls ir sarkanā svina rūda, P b C r 0 4 . 



236 AI" ' iona reakcijas. 

Hidroksīdu, Al(OH) 3 , iegūst no AI salīm, tas sadalot ar N H 4 O H , 
vai ari no aluminātiem, sadalot tos ar hidrolizi. 

A1C13 + 3 N H 4 0 H - > A 1 ( 0 H ) 3 4 - 3NH 4C1. 

N a A 1 0 2 + 2 H , 0 £ A l ( O H ) 3 + NaOH. 

Al(OH) 3 ir balta, želatīnveidīga, amorfa masa; ūdenī nešķīst. Gai
sā tas pamazām zaudē ūdeni un pārvēršas par metahidroksidu, AIO(OH). 
AI hidroksids šķīst skābēs un sārmos, tas ir a m f o t e r s . Var iedomāties, 
ka mazā mērā tas ir divējādi disociēts: kā skābe un kā baze. 

ET + A 1 0 2 ' + H 2 0 Z AI ( O H ) 3 £ A l * " + 3 O H ' . 
ļoti vāja skābe ļoti vāja baze 

Ja uz Al(OH) 3 iedarbojas ar kādu skābi, tad skābes H" ions iznīcina 
OH' ionu, kas rodas no AI hidroksida disociācijas, un tādēļ reakcija pēc 
dinamiskā līdzsvara principa norit no kreisās puses uz labo: rezultātā 
rodas H 2 0 un AI"" sāls ar skābes anionu. Turpretī, ja iedarbojas ar 
stipru bazi, tad bāzes O H ' ioni iznīcina H" ionus, kas rodas no A l ( O H ) 3 

disociācijas, tādēļ reakcija pēc dinamiskā līdzsvara principa norit no labās 
puses uz kreiso: rodas ūdens un sāls, kas sastāv no bāzes kationa un 
aniona A10 2 ' , ko sauc par aluiminātionu; sāli sauc par aluminātu, 

A l ( O H ) 3 4 - 3 H ' + 3 C r ^ 3 H 2 0 + A l - + 3 C 1 ' . 
(rodas Al-chlorids) 

A l ( O H ) 3 + OH' + Na' - > 2 H 2 0 4- Na* 4- A 1 0 2 ' , 
(rodas Na-alumināts) 

Alumināti ir ļoti nepastāvīgi: ūdens šķīdumā tie ir stipri hidroli-
zēti; visvājākās skābes, arī C 0 2 , tos sadala un nogulsnē Al(OH) 3 . Dabā 
ir sastopami minerāli, špinellu grupa, kurus var uzskatīt par aluminātiem. 
Tādi ir M g ( A 1 0 2 ) 2 , Z n ( A 1 0 2 ) 2 , F e ( A 1 0 2 ) 2 u. c. Tie ūdenī nešķīst un 
ir ļoti pastāvīgi. Laboratorijā līdzīgu savienojumu var iegūt, ja A l 2 O s 

vai Al (OH) 3 saslapina ar Co(NO < 3 ) 2 un stipri izkarsē; tad dabū savie
nojumu zilā krāsā C o ( A 1 0 2 ) 2 , ko sauc par Tenāra (Thēnard) zilumu. 

239. §. Reakcijas. Visas aluminija šālis, izņemot tikai fluoridu, A1F 3 > 

un fosfātu, A 1 P 0 4 , šķīst ūdenī. Bez tam nešķīst oksids, hidroksids un 
dažas bāziskas šālis. 

1. NH 4 OH, N a 2 C 0 3 un ( N H 4 ) 2 S nogulsnē baltu, želatīnveidīgu, gan
drīz caurspīdīgu hidroksīdu, kas nešķīst šo reaģentu pārākumā. 

2 A 1 ( N 0 3 ) 3 + 3 Na 2 C0 3 4 - 3 H 2 0 - > 2 Al(OH) 3 + 6 N a Ņ 0 3 + 3 C0 2. 

2. Alkaliju sārmi arī nogulsnē hidroksidu, bet tas izšķīst sārmu pā
rākumā kā alumināts. Reakciju sk. augstāk. 



Chroms. 237 

Ja aluminata šķīdumam pieliek NH 4C1 un vara, tad no šķīduma atda
lās NH S , un šķīdumā rodas nogulsnes Al(OH) 3 . 

N a A 1 0 2 + NH 4C1 + H 2 0 - > A l ( O H ) 3 + NH 3 + 3 NaCl. 

3. Ammoinija vai nātrija acetāts stipri atšķaidītos šķīdumos karstumā 
dod baltas nogulsnes, b ā z i s k u a c e t ā t u jeb o k s i a c e t ā t u , kas ro
das no hidrolizes. 

A1C13 + 3 CH 3 COO Na ^ Al(CH 3 COO) 3 + 3 NaCl; 

Al(CH 3 COO) 3 + 2 H 2 0 Í A l ( O H ) 2 C H 3 C O O + 2 CH 3COOH. 

Visas šīs reakcijas (1., 2. un 3.) nenotiek, ja analizē ir klāt tartrāti 
(vīnskābe) un oksalāti (skābeņskābe): ar tiem AI ' " ions rada ļoti pa
stāvīgus kompleksus savienojumus, kas viegli šķīst ūdenī. 

4.* Alizarins S. Al (OH) 3 izšķīdina atšķ. HCl skābē, šķīdumam pie
liek dažus pilienus alizarina S šķīdumu alkoholā (0,1 o/0), rūpīgi neitralizē 
ar NH'a:Ō'H, sakarsē līdz viršanai, atdzesē un paskābina ar etiķskābi: 
spilgta gaišsarkana nokrāsa vai gaišsarkanas nogulsnes norāda uz AI klāt-
büti. 

5Ļ* Mikroreakcija ar cēzija bisulfātu. Ar HCl stipri paskābinātas 
analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa piesātina ar graudiņu K H S 0 4 un 
tad tanī ievada ļoti mazu graudiņu C s H S 0 4 vai CsCl un novēro mikroskopā. 
AI*" kristalizējas kā cēzija aluminija alauns, C s A l ( S 0 4 ) 2 . 12 H ž O , oktaed-
ros. F e ' " un Cr"* netraucē. Tveramais daudzums 0,4 y Al ' " , robežkon-
čentrācija 1 :500 . 

6.* Sausa reakcija. Ja aluminija oksidu vai hidroksīdu saslapina ar 
atšķ. kobalta nitrātu un stipri izkarsē sarkanās kvēles temperatūrā (por
celāna bļodiņā vai Pt stiepules galā kopā ar filtrpapīru, kamēr papīrs pil
nīgi sadeg), tad rodas zila nokrāsa — Tenāra zilums: 

A 1 2 0 3 + C o ( N O s ) a - > Co(A10 2 ) 2 + 2 NO + IVA-

Jāsargājas ņemt par daudz kobalta nitrāta, jo tad nesaistītais kobalta 
oksids melnā krāsā aizsedz zilo savienojumu. 

Chroms. Cr = 52,01. 

Kārtības skaitlis 24. Vērtība +11 , —ļ—III un + V I . īp. sv. 7,2; k. p. 
> 1 7 0 0 ° . 

240. §. Dabā chroma savienojumi sastopami chroma dzelzs rūdā, 
F e O . C r 2 0 3 ; retāks minerāls ir sarkanā svina rūda, P b C r 0 4 . 



238 Chromioksids un hidroksids. 

Iegūšana. Tīru Cr metallu iegūst ar termita paņēmienu (238), redu
cējot oksidu, C r 2 0 3 , ar aluminija pulveri. 

C r a 0 3 4 - 2 A l - * A l 2 0 3 4 - 2 C r 4 - S i i t t m i s . 

īpašības» Chroms ir balts kā sudrabs metalls; tas nemaina savu 
izskatu ne gaisā stāvot, ne ūdenī; tādēļ tagad to lieto citu metallu 
priekšmetu pārklāšanai ar chromu, chromēšanai. Cr ir trausls, nav ne 
kaļams, ne stiepjams. Skābēs, kas satur skābekli, chroms p a s ī v ē j a s , 
t. i. zaudē īpašību izspiest no skābes ūdeņradi un vispār skābēs vairs 
nešķīst. Pasīvais Cr stāvoklis izzūd, ja to ieslēdz elektriskā ķēdē k ā ka
todu. Pasīvo Cr stāvokli izskaidro ar plānas oksida kārtiņas rašanos uz 
metalla virsmas. 

Chroma savienojumus iegūst no chroma dzelzs rūdas. To samaisa 
ar kalciji oksidu (vislētākā stipra bāze) un karsē gaisa skābekli. C r 2 0 3 

oksidējas par C r 0 3 , kas ar CaO veido C a C r 0 4 . Tas viegli šķīst ūdenī. 

2 F e O . C r 2 0 3 + 4 CaO 4 - 3 7 2 0 2 - > F e 2 0 3 + 4 C a C r 0 4 . 

No iegūtā kalcija chromāta ražo visus citus chroma savienojumus. 
Ir pazīstamas trīs chroma oksidācijas pakāpes: 1) zilivioletās div

vērtīgās c h r o m o s ā l i s , piem. C r C l 2 . 2 H 2 0 ; tās nav pastāvīgas; uz
sūc skābekli no gaisa un oksidējas; analitiskā praksē tām nav nozīmes; 
2) t r ī s v ē r t ī g ā chroma savienojumi, kas atvasināmi no amfoterā chromi-
hidreksida, C r ( O H ) 3 : c h r o m i s ā l i s ar kationu C r ' " un c h r o m ī t i ar 
anio īu C r 0 2 ' vai C r 0 3 " ' ; 3) s e š v ē r t ī g ā chroma savienojumi: šālis 
ar anionu CrO 4 " 'un C r 2 0 7 " — c h r o m ā t i un d i c h T o m ā t i . 

241. §. Chroma (Ill)-oksids, chromioksids, C r 2 0 3 , zaļā krāsā, ir v i s 

pastāvīgākais chroma savienojums. To var iegūt no visiem chroma sa
vienojumiem ar gaistošām sastāvdaļām, ja t o s karsē. 

( N H 4 ) 2 C r 2 0 7 - * C r 2 0 3 4 - 4 H 2 0 + N 2 4 - siltums, 
ammonija dichromāts 

2 C r 0 3 ^ C r 2 0 3 4 1 V 2 0 2 + siltums. 

C r 2 0 3 nešķīst ūdenī, atšķaidītās skābēs un sārmos, b e t to v a r iz-
šķīd.nāt karstā kūpošā sērskābē. Tas kūst ļoti augstā temperatūrā, pie 
1990°. Ja sakausē K 2 C r 2 0 7 ar borskābi un kausējumu izvelk ar ūdeni, 
tad paliek pāri 2 C r 2 0 3 . 3 H 2 0 , ko lieto par zaļu krāsvielu (chroma zaļā). 
Karstumā bāziskā vidē C r 2 0 3 viegli oksidējas pat ar gaisa skābekli. 

Chroma (lll)-hidroksids, chiomihidroksids, Cr(OH) 3 , rodas, ja ūdenī 
izšķīdināt.i chromisāli sadala ar sārmu vai NH 4 OH. 

CrCl 3 + 3 NH 4OH - > C r ( O H ) 3 4 - 3 NH4C1. 



Chromati un dichromati. 239 

Tas ir netīrā pelēkzilā krāsā. Gaisā zaudē ūdeni un pamazām pār
vēršas par oksīdu. C r ( O H ) 3 ir amfoters: ar stiprām skābēm tas reaģē 
kā bāze, ar stiprām bāzēm kā sābe; pirmā gadījumā rodas chromisālis, 
otrā chrcmīti. 

C r ( 0 H ) 3 + 3HCl ->CrCl 3 + 3 H 2 0 , jeb 
Cr(OH) 3 + 3 H ' - * C r " " + 3 H a O . 

Cr(OH) 3 f NaOH ī± N a C r 0 2 + 2 H 2 0 , jeb 

Cr(OHJ 3 + O H ' ^ : C r 0 2 ' + 2 H 2 0 . 

Parastākās chromisālis ir chlorids, C r C l 3 . 6 H 2 0 , nitrāts, C r ( N 0 3 ) 3 . 
. 6 H 2 0 , sulfāts, C r 2 ( S 0 4 ) 3 . 1 2 H^O, un ammonija chromialauns, N H 4 C r ( S 0 4 ) 2 . 
. 1 2 H 2 0 . Visas tās ir zaļā vai zilā krāsā. 

Chromīti ir spilgtā zaļā krāsā. Tie nav pastāvīgi un karstā ūdenī 
pilnīgi hidrolizējas: atbrīvojas bāze un nogulsnējas Cr (OH) 3 . Spēcīgi ok
sidētāji (CIO', BrO', M n O / , H 2 0 2 , P b 0 2 ) oksidē zaļos chromītus par 
dzelteniem chromātiem. 

242. §. Chromati un dichromati. B?.ziskā vidē spilgti zaļie chro
mīti diezgan viegli oksidējas par dzelteniem chromātiem, sālīm, kuru anions 
ir chromātions, C r 0 4 " ; oksidējas arī chromihidroksids C r ( O H ) 3 . 

2 N a C r 0 2 + 2 NaOH + 3 H 2 0 2 - > 2 N a 2 C r 0 4 + 4 H 2 0 . 
2 Cr(OH) 3 + 4 NaOH + 3 CaOCl 2 - > 2 N a 2 C r 0 4 + 3 CaCl 2 + 5 H 2 0 . 

No koncentrētiem chromātu šķīdumiem kristallizējas normālie chromati. 
Kālija un ammonija šālis kristallizējas bez ūdens: K 2 C r 0 4 , ( N H 4 ) 2 C r 0 4 ; 
tās tad arī lieto visām analītiskām operācijām. Nātrija sāls kristallizējas 
ar ūdentf: N a 2 C r 0 4 . 1 0 H 2 0 . (Gluži tāpat, kā atbilstošie sulfāti.) Odenī 
un etiķskābē nešķīst svina un bārija chromati, P b C r 0 4 un B a C r 0 4 , abi 
dzeltenā krāsā, un sudraba un vienvērtīgā dzīvsudraba chromati, A g 2 C r 0 4 

un H g 2 C r 0 4 , abi sarkanā krāsā. 
Ja dzelteno chromāta šķīdumu paskābina, tā nokrāsa kļūst oranžsar

kana; jo stiprāk paskābina, jo tumšāka kļūst nokrāsa. No tādiem skā
biem šķīdumiem kristallizējas oranžsarkanas šālis, dichromati, kuru anions 
ir dichromātions, C r 2 0 7 " . Parastākās šālis ir kālija un ammonija dichro
mati, K 2 C r 2 0 7 un ( N H 4 ) 2 C T 2 O t . Odens šķīdumā dichŗomātiem ir skāba 
reakcija, tā tad tie pieder pie skābām sālīm. Citos gadījumos skābās 
sātis vienmēr satur H ' ionu, piem., bisulfāts, K H S 0 4 , bet pie dichŗomā
tiem šādas skābas šālis ar H* ionu formulā nepastāv. Patiesībā dichro
mati atbilst pirosulfātiem, kas rodas, ja bisulfātus izkarsē; tādēļ daži au
tori tos sauc par p i r o c h r o m ā t i e m . 

2 K H S 0 4 + siltums —• H 2 0 + K 2 S 2 0 7 (pirosulfāts). 
K 2 C r 2 0 7 (dichromāts jeb pirochromāts). 



240 Chroma (Vl)-oksids. Peroksichromskābe un peroksichromati. 

Skābā dichromatu reakcija ūdens šķīduma rodas no tam, ka di-
chromāti pa daļai sašķeļas par chromātiem un chromskābi. 

2 K 2 C r 0 4 4 - 2 HCl ^ K 2 C r 2 0 7 4- 2 KC14- H 2 0 . 

K 2 C r 2 0 7 Z 2 K" 4 - C r 2 0 7 " ; C r 2 0 7 " 4 - H 2Q ^ C r 0 4 " 4 - H 2 C r 0 4 . 

Ja šķīdumu neitralizē ar sārmu, oranžsarkanā nokrāsa, kas pieder di-
chromātionam, pamazām izzūd, un parādās gaišdzeltenā chromāta nokrā
sa; ил otrādi: ja dzelteno chromāta šķīdumu paskābina, tas kļūst oranž
sarkans. Chromāti pastāv bāziskā un neitrālā šķīdumā, dichromāti skābā 
šķīdumā. 

2 K 2 C r 0 4 4 - 2 HC1Z K 2 C r 2 0 7 4- 2 KC1 + H 2 0 . 
K 2 C r 2 0 7 4- 2 KOH -> 2 K 2 C r 0 4 4- H 2 0 . 

Ar dažiem kationiem dichromātions skābā šķīdumā reaģē kā chro-
mātions, piem., ar B a " un Pb'" ioniem. 

K 2 C r 2 0 7 4 - B a C l 2 + H 2 0 . --> B a C r 0 4 4 - H 2 C r 0 4 4 - 2 KC1. 
K 2 C r 2 0 7 4 - P b ( N 0 3 ) 2 4 H 2 0 -> P b C r 0 4 4 - H 2 C r 0 4 4- 2 K N 0 3 . 

Chroma (Vl)-oksids, chromskābes anhidrids, C r 0 3 . Ja konc. K 2 C r 2 0 7 

šķīdumu samaisa ar konc. H 2 S 0 4 skābi, tad izkristallizējas karminsarkanas 
adatas, kuru ķīmiskais sastāvs ir C r 0 3 . Šī viela ir ļoti higroskopiska. 
Odenī tā šķīst ar oranžsarkanu nokrāsu, kas rāda, ka šķīdumā ir dichro
mātions, resp. dichromskābe, H 2 C r 2 0 7 . Ja šķīdumu stipri atšķaida, tas 
pieņem dzeltenu nokrāsu: dichromskābe pārveidojas par chromskābi Н 2 С Ю 4 . 

2 C r 0 3 4  H 2 0  > H 2 C r 2 0 7 ; H 2 C r 2 0 7 + H 2 0  > 2 H 2 C r 0 4 . 

Ne chromskābi ,ne dichromskābi iegūt bez ūdens nav izdevies. Brīvā 
veidā ir pazīstams tikai to anhidrids С Ю 3 . 

Karstumā pie 200° C r 0 3 kūst un vēl augstākā temperatūrā sadalās 
par C r 2 O s un 0 2 ; šī reakcija norit strauji ar siltuma atdalīšanos. С Ю 3 

un dichromāti skābā šķīdumā ir spēcīgi oksidētāji. Dichromātions oksidē 
HC1, HBr un HJ par Cl 2 , B r 2 un J 2 . Skābā vidē HJ kvantitatīvi reducē 
С Ю 4 " un C r 2 0 7 " par chromiionu, C r " \ Šo reakciju plaši lieto kvanti

tatīvā analizē. 

243. §. Peroksichromskābe un peroksichromati. Ja aukstam ar H 2 S 0 4 

paskābinātam chromāta šķīdumam pielej H 2 0 2 , tad šķīdums dabū z i l u 
nokrāsu: rodas peroksichromskābe, Н 3 С Ю 8 . Ja šķīdumam pielej ēteri 
un saskalo, tad zilā viela pāriet ēterī, jo tur tā labāk šķīst. Pēc kāda 
laika zilā nokrāsa pazūd, jo peroksichromskābe nav pastāvīga un sadalās 
par C r ' " ionu un 0 2 . Ja sārmainam К 2 С Ю 4 šķīdumam pielej H 2 0 2 , ro-
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das s a r k a n b r ū n a nokrāsa; no šķīduma var izolēt sāli, sarkanu kā
lija peroksichromātu, K 3 C r 0 8 . Ne skābes, ne sāls struktūrformulas vēl nav 
pietiekami izpētītas; ir zināmas tikai peroksichromskābes un peroksichro
mātu empiriskās formulas. 

H 2 C r 2 0 7 - f 7 H 2 0 2 - > 5 H 2 0 - f 2 H 3 C r 0 8 . 
(percksichromskābe zilā krāsā). 

2 K 2 C r 0 4 + 2 KOH + 7 H 2 0 2 - > 8 H 2 0 + 2 K 3 C r 0 8 .*) 

(peroksichromāts sarkanā kr.). 

Skābi šķīdumā peroksichromskābe sadalās, atdalot skābekli. 

2 K 3 C r 0 8 + 6 H 2 S 0 4 - > 3 K 2 S 0 4 + C r 2 ( S 0 4 ) 3 + 6 H 2 0 +- 5 0 2. 

Rezultātā iznāk, ka H 2 0 2 r e d u c ē C r 2 0 7 " ionu par Cr"" ionu; per-
oksichrc rnskābe rodas tikai kā nepastāvīgs starpprodukts. 

244. §. Reakcijas. Trešās kationu grupas analizēs gaitā chroms allaž 
ir kā trīsvērtīgs chromiions**), bet aniona novārījumā tas var būt arī kā chro-
mātions, ja analizē ir dots chromāts vai dichromāts. Visas pierādīšanas 
reakcijas ir chromātiona reakcijas. 

1. NH 4 OH, N a 2 C 0 3 un ( N H 4 ) 2 S nogulsnē C r " ' ionu kā zilganpelēku 
hidroksīdu). Sulfīds, C r 2 S 3 , ūdenim klātesot, nav pastāvīgs (74). 

2 CrCl 3 + 3 N a 2 C 0 3 4 3 H 2 0 - > 2 Cr(OH) 3 -f 6 NaCl + 3 C 0 2 . 
C r 2 ( S 0 4 ) 3 + 3 (NH 4) 2S + 6 H 2 0 - > 2 Cr(OH) 3 + 3 (NH 4 ) 2 S0 4 + 3 H 2 S. 

2. NaOH un KOH arī nogulsnē hidroksīdu, bet tas izšķīst a u k s t ā 
reaģenta pārākumā kā spilgti zaļš chromīts, N a C r 0 2 . Ja šķīdumu uz
vāra, chromīts hidrolizējas, un atkal nogulsnējas hidroksids. 

N a C r 0 2 + 2 H 2 O ^ C r ( O H ) 3 + NaOH. 

3. CH 3 COONa un C H 3 C O O N H 4 ar chromisālīm nedod nogulsnes 
nč aukstumā, ne karstumā (atšķirība no Fe" " un AI ' " ) . Bet ja kopā ar 
chromu atrodas daudz dzelzs, tad tā, nogulsnēdamās oksiacetāta veidā, aiz
rauj sev līdzi nogulsnēs arī visu chromu, un otrādi: ja šķīdumā ir maz 
dzelzs un da'udz chroma, tad hidrolizējoties tie abi nogulsnējas tikai pa 
daļai: chroms aiztur dzelzi šķīdumā. 

*) Ir ari z i l i peroksichromāti ar formulu M e 2 C r 2 O i 2 . Tie rodas pie O 0 no 
dichromātiem un konc. H 2 0 2 , un ir ļoti nepastāvīgi. Tiem atbilstošā skābe H 2 C r 2 O l 2 

nav izolēta. 

**) Chromātus un dichromātus reducē II grupā sērudeņradis un III grupā 
sērammonijs. 
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C h r c m i i o n a , C r ' " , o k s i d ē š a n a p a r c h r o m a t i o n u , CrOļ" , 
un t ā p i e r ā d ī š a n a . 

4.* Ar Br 2-ūdeni. Izšķīdina C r ( O H ) 3 nātrija sārmā un šķīdumam 
pieliek Br 2-ūdeni, līdz kamēr šķīdums kļūst dzeltens. Viegla sildīšana, 
veicina reakciju. Šķīdumu paskābina ar etiķskābi, uzvāra, lai aizdzītu B r 2 

pārākumu. Reaģējot ar BaCl 2 , dabū dzeltenas nogulsnes. Br 2-ūdens vie
tā par oksidētāju var lietot arī H 2 0 2 . 

2 N a C r 0 2 4- 3 B r 2 + 8 NaOH - * 2 N a 2 C r 0 4 4- 6 NaBr 4 -4 H 2 0 ; 

N a 2 C r 0 4 + B a C l 2 -> B a C r 0 4 4 - 2 NaCl. 

5.* Ar P b 0 2 . Nogulsnes vai šķīdumu, kur meklējams chroms, sa
maisa ar vienu naža galu svina dioksida, aplej ar NaOH, saskalo un uz
vāra; kad atdzisis, filtrē. Filtrātā atrodas Na-chromāts un Na-plumbīts; 
ja to paskābina ar etiķskābi, izkrīt dzeltens Pb-chromāts. 

2 C r ( O H ) 3 4 - 3 P b 0 2 4- 1 0 N a O H ^ 2 N a 2 C r O 4 4 - 3 N a 2 P b 0 2 4- 8 H 2 0 ; 
N a 2 C r 0 4 4 - N a 2 P b 0 2 4 - 4 CH3COOH - > P b C r 0 4 + 4 CH3COONa + 2 H 2 0 . 

6.* Ar K N 0 3 4 - N a 2 C O s . Pirmanalizi vai III kationu grupas no
gulsnes (daļu) sakausē porcelāna tiģelī vai uz tiģeļa drumstalas ar K N 0 3 + 
4 - N a 2 C 0 3 . Kad sakausējums atdzisis, to izšķīdina ūdenī un filtrē. Filtrā-
tū paskābina ar etiķskābi un chromātu nogulsnē ar BaCl 2 . 

2 Cr(OH) 3 + 3 K N 0 3 + 2 N a 2 C 0 3 - > 2 N a 2 C r 0 4 4- 3 K N 0 2 4 - 3 H 2 0 4 - 2 C 0 2 . 

7.* H 2 0 2 * Šķīdumu, kurā meklē C r 0 4 " ionu, paskābina ar atšķ. 
H 2 SO, 4 skābi, pielej H 2 0 2 un dažus pilienus ētera un saskalo. Rodas 
chrompārskābe, H 3 C r 0 8 , zilā krāsā, kas izšķīst ēterī un sakrājas virsū. 
Pēc kāda laiciņa zilā nokrāsa atkal pazūd. Reakcijas sk. augstāk. 

8. Mikroreakcija ar benzidīnu. Neitrālu analizēs pilienu uz priekšmeta 
stikliņa paskābina ar pilienu 0,2 n etiķskābes, sasilda uz mikrodegļa un 
iebīda pilienā pēc iespējas mazu kristalliņu benzidīna hidrochlorida, 
N H 2 . C 6 H 4 . C 6 H 4 . N H 2 . HC1, un novēro mikroskopā. Ja klāt ir CrO l t " , 
tad ap kristalliņu rodas zila josla un sāk veidoties zilas kristallu adatiņas, 
kas saaug kopā par zvaigznītēm un kamoliņiem. Tveramais daudzums 
0,01 y Cr. Tikpat jūtīga ir arī makroreakcija (7*) ar H 2 0 2 , sērskābi un 
ēteri. 

9. Pērle zaļa. 

Dzelzs (Ferrum). Fe = 55,84. 

Kārtības skaitlis 26. Vērtība + 1 1 , + I I I , + V I . īp. sv. 7,93; k. p. 1533°. 

245. §. Dabā dzelzs sastopama kā magnētiskā dzelzs rūda, F e 3 0 4 , 
sarkanā dzelzs rūda, F e 2 0 3 , brūnā dzelzs rūda, 2 F e 2 0 3 . 3 H 2 0 , siderits jeb 



Dzelzsoksidi un hidroksidi. 243 

dzelzs špats, F e C O s , pirits, F e S 2 u. c. Brīvā veidā dzelzi atrod meteori
tos. Pēc daudzuma dzelzs ieņem ceturto vietu zemes garozā, ap 5o/o no 
kopsvara. 

Iegūšana. Dzelzi iegūst milzīgos stāvcepļos, reducējot dzelzs oksidus 
ar CO un cietu oglekli (koksu). Gadā iegūst ap 75 milj. tonnu. 

īpašības. Ķīmiski tīra dzelzs ir baltā kā sudrabs krāsā un diezgan 
mīksta. Ļoti smalkā sadalījumā tā aizdegas jau istabas temperatūrā (pi-
roforiskā dzelzs). Lielos gabalos tā lēni oksidējas, s a r ū s , sevišķi tad, ja 
tā atrodas mitrā gaisā. No visiem kaļamiem metalliem dzelzs ir vis
sīkstākais un cietākais; šajā ziņā to pārspēj tikai retie Ni un Co. Rak
sturīga dzelzs īpašība ir tās ārkārtīgi lielais paramagnētisms: nostādīta 
magnētiskā laukā, tā savelk sevī magnētiskās spēka līnijas un pati kļūst 
uz laiku par magnetu; bet tiklīdz lauks izbeidzas, zūd arī dzelzs magnē
tiskās īpašības. Tādēļ dzelzi lieto par magnetu serdi dažādās elektris
kās mašīnās. 

Dzelzs šķīst visās stiprās skābēs un izspiež ūdeņradi vaf savienojas 
ar skābes skābekli. Konc. HNO s skābe dzelzi pasīvē, un tad tā vairs 
nešķīst. 

246. §. Oksidi un hidroksidi. 

Dzelzs (Il)-oksids, ferroksids, FeO, ir melns. To iegūst, ja uz sa
smalcinātu Fe iedarbojas ar ūdens tvaiku pie 600°, vai arī, ja karsē F e 2 0 3 

ūdeņraža atmosfērā pie 300°. 

Fe 4 H 2 0 ->FeO + H 2; F e 2 0 3 + H2 - * 2FeO 4 H 2 0. 

Tas nekad nav pilnīgi tīrs un satur Fe vai F e 3 0 4 kā piemaisījumu. 

Dzelzs (Ill)-oksids, ferrioksids, F e 2 0 3 , rodas, ja dzelzi sadedzina skā
bekli vai ja stipri izkarsē F e ( O H ) 3 , F e 2 ( S 0 4 ) 3 , F e ( N 0 3 ) 3 . Tas ir tumš
sarkans, ún to lieto par krāsvielu. Stipri izkarsēts, tas grūti šķīst skābēs. 

Dzelzs (II,III)-oksids, ferro-ferrioksids, F e 3 0 4 , ir FeO un F e 2 0 3 ķī
misks savienojums. Dabā tas sastopams kā magnētiskā dzelzs rūda. To 
var iegūt, ja pār sasmalcinātu dzelzi laiž ūdens tvaiku zem 570°, vai arī 
ja karsē F e 2 0 3 zem pamazināta spiediena pāri 1000°. Tas ir gandrīz 
melnā krāsā un ļoti izturīgs pret skābēm. Sakausētā veidā to lieto par 
elektrodu materiālu. 

Dzelzs (H)-hidroksids, ferrohidroksids, F e ( O H ) 2 . To iegūst, ja tīru 
F e " sāli sadala ar NaOH no gaisa skābekļa noslēgtā telpā (ūdeņraža 
atmosfērā). Tas ir b a l t s , kristālisks. Gaisa skābeklis to oksidē, un 
tad tas pieņem zaļganmelnu nokrāsu; nokrāsa rodas no F e ( O H ) 2 un 
F e ( O H ) 3 ķīmiskas savienošanās. Tādēļ Fe šālis, ja tās sadala ar sārmu 
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gaisam klātesot, nogulsne šādu zaļi melnu hidroksidu. Pilnīgi okside-
joties par F e ( O H ) 3 , tas kļūst dzeltenbrūns. 

Dzelzs (Ill)-hidroksids, ferrihidroksids, F e ( O H ) 3 , rodas, ja oksidē ferro-
hidroksidu, vai arī, ja sadala ar bazi F e ' " šālis. Tas ir dzeltenbrūnā krā
sā. Gaisā tas zaudē ūdeni un pārvēršas par metahidroksidu, FeO(OH) , 
bet karstumā zaudē visu ūdeni un pārvēršas par F e 2 0 3 . Ferrihidroksids, 
kā arī F e 2 0 3 , mazā mērā ir amfoters: virs 800° tas sadala N a 2 C O s , 
izspiežot C 0 2 , un veido ferrītu, NaFeOo. Odenī ferrīti pilnīgi hidroli
zējas. 

247. §. Šālis. Dzelzs veido divas sāļu rindas, kas atbilst divvērtīgai 
un trīsvērtīgai o'ksidācijas pakāpei; pirmās sauc par dzelzs (Il)-sālīm jeb 
f e r r o s ā l ī m , otrās par dzelzs (Ill)-sālīm jeb f e r r i s ā l ī m . 

Divvērtīgās jeb ferrosālis rodas, ja Fe metallu izšķīdina skābē. 

• Fe + H 2 S 0 4 ^ F e 3 0 4 + H 2 . 

Iegūto sāli, kas kristallizējas lielos zaļganbālos kristallos F e S 0 4 . 7 H 2 G , 
satic par ferļrosulfātu (arī par dzelzs vitriolu). Līdzīgā kārtā no Fe un 
HC1 skābes iegūst ferrochloridu, F e C l 2 . 4 H 2 0 . Ferrosālis nav pastāvīgas; 
tās gaisā oksidējas, sevišķi, ja tās atrodas šķīdumā; šo sāļu šķīdumi mazā 
daudzumā vienmēr satur arī ferrisāli. Pastāvīgāka par citām ir kompleksā 
ammonija ferrosulfāta sāls ar formulu ( N H 4 ) 2 [ F e ( S O t ) 2 ] . 6 H s O (Mohr'a 
sāls). To lieto kvantatīvā analizē. Plaši pazīstamo ferrosulfidu, FeS, ko 
parasti sauc par sērdzelzi un lieto H 2 S gāzes iegūšanai, pagatavo, sakausē
jot ekvivalentos daudzumos dzelzi un sēru. 

Trīsvērtīgās jeb ferrisālis iegūst, oksidējot ferrosālis skābā šķīdumā. 

2FeCl ž + C l 2 ^ 2 F e C l 3 . 
2 EeS0 4 4- H 2 S0 4 + H 2 0 2 -> F e 2 ( S 0 4 ) 3 4- 2 H 20. 

Pazīstamākās ir ferrichlorids, FeCl 3 , ferrisulfāts, F e 2 ( S 0 4 ) 3 , ammonija dzelzs 
alauns, N H j F e ^ O j ^ . 12 H 2 0 , u. c. Tās šķīst ūdenī ar iedzeltenu krā
su un stipri skābu reakciju, jo ir stipri hidrolizētas. 

Kompleksas šālis dzelzs veido ar CN' ionu; tādas ir kālija ferrocia-
nids, K 4 F e ( C N ) 6 , jeb dzeltenā asinssāls (155) un kālija ferricianids, 
K 3 F e ( C N ) 6 , jeb sarkanā asinssāls (157). Te dzelzs atrodas kompleksā 
anionā. 

248. §. Ferroiona, Fe**, reakcijas. 

1. NH 4 OH nepilnīgi nogulsnē mainīgas krāsas (no Fe*" iona klāt-
būtes) hidroksidu, kas no gaisa skābekļa pamazām kļūst zaļgani melns. 

FeCl 2 4- 2 NH4OH *£ Fe(OH) 2 4- 2NH4C1. 
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2. NaOH un KOH pilnīgi nogulsnē visu dzelzi kā hidroksīdu. 
3. N a 2 C 0 3 nogulsnē baltu ferrokarbonātu, F e C 0 3 , kas karstumā ok-

sidējas ar gaisa skābekli un hidrolitiski saskaldās par C 0 2 un ferrihidr-
oksidu. 

F e S 0 4 + N a 2 C 0 3 - * F e C 0 3 + N a 2 S 0 4 ; 
4 F e C 0 3 + 0 2 + 6 H 2 0 -> 4 F e ( O H ) 3 + 4 C 0 2 . 

4. ( N H 4 ) 2 S nogulsnē melnu ferrosulfidu, FeS, kas viegli izšķīst auk
stā atšķ. HC1 skābē. 

5*. K 3 F e ( C N ) 6 skābā šķīdumā nogulsnē tumšzilu ferroferricianidu, t. s. 
T u r n b u 11 a zilumu. 

3 F e S 0 4 + 2 K 3 F e ( C N ) 6 - > F e 3 [ F e ( C N ) 6 ] 2 + 3 K 2 S 0 4 . 

6, K 4 F e ( C N ) 6 nogulsnē b a l t u (ja nav klāt ari F e ' " iona!) ferroferro-
cianidu, kas ar gaisa skābekli oksidējas un kļūst zils. 

2 F e S 0 4 + K 4 Fe v CN) ( , - > F e 2 [ F e ( C N ) 6 ] + 2 K 2 S 0 4 . 

7. Oksidētāji Cl 2 , Br 2 , HNO s (karstumā) u. c. viegli oksidē divvērtīgās 
dzelzs savienojumus par trīsvērtīgiem. 

Ferriiona, F e ' " , reakcijas. 

1*. NH 4 OH, NaOH un N a 2 C 0 3 kvantitatīvi nogulsnē dzeltenbrūnu 
ferrihidroksidu. 

F e C l 3 + 3 NH4OH ->Fe(OH)3 4- 3NH 4C1. 
F e 2 ( S 0 4 ) 3 4 - 3 iNa 2 C0 3 + 3 H 2 0 - > 2 F e ( 0 H ) 3 + 3 N a 2 S 0 4 + 3 C 0 2 . 

2. N a 2 H P 0 4 no etiķskābes šķīdumiem acetāta klātbūtē nogulsnē dzel-
tenbaltu ferrifosfātu, kas nešķīst etiķskābē, bet šķīst atšķ. HC1 skābē. 

F e C l 3 + N a 2 H P 0 4 f CH 3 CO0Na - > F e P 0 4 + 3 NaCl + CH3COOH. 

Ar šo reakciju atdala fosforskābi no II kationu grupas filtrāta. Nātrija fos
fāta un acetāta vietā var ņemt ammonija fosfātu un acetātu. 

3*. Acetāti aukstumā dod sarkanbrūnu nokrāsu. Ja stipri atšķaidītu 
analizi, kurā atrodas daudz acetāta, vāra, kvantitatīvi nogulsnējas bāzisks 
ferriacetāts (oksiacetāts). 

F e C l 3 + 3CH 3 COONH 4 ^Fe(CH 3 CMO) 3 + 3NH 4 C1; 
F e ( C H 3 C O O ) 3 + 2 H 2 0 ^ F e ( 0 H ) 2 C H 3 C 0 0 + 2 CH 3COOH. 

4*. NH 4 SCN vāji skābā šķīdumā dod sarkanu kā asins nokrāsu, kas 
pieder nedisociētam ferrirodanidam (ļoti jūtīga reakcija). 

F e C l 3 + 3 NH4SCN ^ Fe(SCN) 3 + 3 NH4C1. 
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5*. K 4 Fe(CN) G vaji skāba šķīduma nogulsne zilu ferriferrocianidu, t. s. 
B e r l ī n e s z i l u m u . 

4 F e C l 3 + 3 K 4 F e ( C N ) 6 — * F e 4 [ F e ( C N ) G ] 3 + 12KC1. 

6. K 3 Fe(CN) G nogulsnes nerada; šķīdums kļūst brūns. 
7. Amlmoruja sulfids nogulsnē melnu ferrisulfidu, F e 2 S 3 , kas izšķīst 

aukstā atšķ. HC1 skābē. 
8. H 2 S un citi reducētāji skābā šķīdumā reducē trīsvērtigās ferrisālis 

par divvērtīgām ferrosālīm. 

2 F e C l 3 + H 2S — * 2 F e C l 2 + S + 2 HC1. 

Kobalts. Co = 58,94. 

Kārtības skaitlis 27. Vērtība -ļ-II un -f III. Ip. sv. 8,8; Ķ p. 1480°. 
233. §. Dabā brīvā veidā kobaltu atrod tikai meteoritos. Galvenās 

rūdas ir smaltits, CoAs 2 , un kobaltits, CoAsS. Kā piemaisījumu Co atrod 
visās niķeļa rūdās. Zemes garozā kobalts ir rets elements, turpretī meteori
tos tā ir daudz. 

Iegūšana. Rūdas, kas satur kobalta arsenidu un sulfidu, apdedzina 
gaisa skābekli un pārvērš par oksidu. Oksidu reducē ar oglekli par metallisku 
kobaltu. 

īpašības. Kobalts ir cietāks un sīkstāks nekā dzelzs. Gaisā, mitrumā 
un organiskās skābēs tas ir izturīgāks nekā niķelis, tādēļ ar kobaltu pārklāj 
augļu griežamos nažus. Ļoti smalkā sadalījumā kobalts gaisa skābekli 
aizdegas (piroforiskais kobalts). Šķīst karstās atšķ. HC1 un H 2 S 0 4 skābēs, 
izspiežot ūdeņradi, un karstā puskoncentrētā H N 0 3 skābē. 

Oksīdi un hidroksidi. Savienojumos ar skābekli kobalts ir divvērtīgs 
un trīsvērtīgs. Kobalta (II) - oksids, kobaltoksids, CoO, zaļganpelēkā krāsā 
paliek pāri, ja, neļaujot piekļūt gaisam, stipri izkarsē sulfātu, C o S 0 4 , vai 
karbonātu, C o C 0 3 . Ar ūdeni nesavienojas; šķīst stiprās skābēs. Kobalta 
(II)-hidroksids, kobaltohidroksids, Co(OH) 2 , ir sarkanā krāsā; tas rodas, ja 
ūdenī izšķīdinātu Co*' sāli sadala ar sārmu, neļaujot piekļūt gaisa skābeklim. 
Kā starpprodukts te rodas zilas bāziskas šālis, piem. Co(OH)Cl, kas no sārma 
pārākuma sadalās. Gaisa skābeklis C o ( O H ) 2 pamazām oksidē, bet spēcīgi 
oksidētāji to pārvērš par brūnu kobalta (III) - hidroksīdu (kobaltihidroksidu), 
C o ( O H ) 3 . Bet ja kobalta (II ) -sāl i j jau iepriekš pieliek kādu spēcīgu ok
sidētāju, (Cl 2 , Br 2 , NaOCl) un tad to sadala ar sārmu, tad izkrīt melnas 
nogulsnes, kas satur vairāk skābekļa nekā atbilst formulai C o ( O H ) 3 ; tādēļ 
jādomā, ka te rodas, vēl kāds augstāks, nepastāvīgs oksids. Kobalta 
(III)-oksidu, kobaltioksidu, C o 2 0 3 , iegūst, ja izkarsē nitrātu, C o ( N 0 3 ) 2 , 
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vai kobaltihidroksidu, C o ( O H ) 3 . Tas ir brūns pulveris. Lielā karstumā 
tas atskalda skābekli un pārvēršas par C o 3 0 4 un CoO. C o 2 0 3 nešķīst at
šķaidītās skābēs, bet koncentrētās šķīst ar sadalīšanos. 

Šālis. Visas vienkāršās kobalta šālis ir atvasinātas no d i v v ē r t ī g ā 
kobalta. Tās viegli šķīst ūdenī, izņemot sulfidu, CoS, oksalātu, C o C 2 0 4 . 
. 2 H 2 0 , karbonātu, C o C 0 3 , un fosfātu. Visvairāk lietotās šālis ir: nitrāts, 
C o ( N 0 3 ) 2 . 6 H 2 0 , kas istabas temperatūrā kristalizējas lielās sarkanās plāks
nēs; sulfāts, C o S 0 4 . 7 H 2 0 , kristalizējas sarkanās prizmās, un chlorids, 
C o C L . 6 H 2 0 , arī sarkanās prizmās. Divvērtīgo sāļu raksturīga īpašība ir, ka 
koncentrētos šķīdumos tās ir zilas, atšķaidītos sarkanas. Krāsas pārmaiņa 
notiek arī, ja šķīdumu sasilda. Visas kobalta bezūdens šālis ir zilas, tādēļ 
jāpieņem, ka zilā krāsa rodas, ja no hidrāta atskaldās ūdens. Pie divvēr
tīgām sālīm vēl jāmin kobaltosilikāts, CoSiOg, ko lieto kā zilu krāsvielu 
s m a l t i un kas ir zilā kobaltstikla sastāvdaļa. 

j a stiprās skābēs šķīdina kobaltihidroksidu, C o ( O H ) 3 , vai oksidu, C o 2 0 3 , 
tad tie šķīst ar sadalīšanos un veido divvērtīgās šālis. 

2 C o 2 0 3 + 4 H 2 S 0 4 —• 4 C o S 0 4 + 4 H 2 0 -f 0 2 . 
2 C o ( O H ) 3 + 6 HC1 —• 2 CoCl 2 + 6 H 2 0 4 - Cl 2 . 

Vienkāršas trīsvērtīgā kobalta šālis nav pastāvīgas. 
Kompleksās šālis. Ļoti viegli kobaltoions veido kompleksus ar N H 3 un 

H s O molekulām un N 0 2 ' un CN' ioniem. Visi šie kompleksi ir pastāvīgāki 
tad, ja centrālatoms ir trīsvērtīgs C o ' " ions. Visas komplesās kobalta šālis 
ar divvērtīgu C o " centrālatomu ir nepastāvīgas: tās oksidējas jau ar gaisa 
skābekli un pārvēršas par kobaltisālīm. Analītiskā praksē vairāk pazīstami 
ir šādi kompleksi kobalta savienojumi: nātrija (un kai ja) kobaltinitrīts, 
N a 3 C o ( N 0 2 ) 6 , kompleksie kobalto- un kobalticianidi, K 4 C o ( C N ) 6 un 
K 3 C o ( C N ) 6 (kas atbilst ferro- un ferricianidiem), kobaltoheksamminions, 
Co(NH 3 ) 6 " , kas rodas, kad C o " salīm pielej daudz ammonjaka, un kom
pleksais kobaltotetrarodanions, Co(SCN) 4 " . 

250. §. Reakcijas. 

1. NH 4 OH nogulsnē zilu bāzisku sāli, piem. Co(OH)Cl; nogulsnes 
nerodas, ja klāt ir daudz ammonija sāļu. 

2. Alkaliju sārmi nogulsnē gaišsarkanu kobaltohidrosidu, Co(OH) 2 , kas 
ar gaisa skābekli oksidējas par brūnu kobaltihidroksidu, Co(OH) 3 . 

3*. Oksidētāju Cl 2 , Br 2 klātbūtē alkaliju sārmi nogulsnē melnu hidr-
oksidu, kura galvenā sastāvdaļa ir C o ( O H ) 3 , bet kas satur arī augstākus 
oksidus 

2 C o C l 2 + CL, 4 6NaOH — * 2 C o ( O H ) 3 + 6NaCl. 
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Tādu pašu reakciju dod arī Ni " ions. 

4. N a 2 C O s nogulsnē bāzisku sāli ar mainīgu sastāvu. 

5. ( N H 4 ) 2 S nogulsnē melnu sulfidu, CoS, kas nešķīst atšķaidītās 
skābēs. 

6*. K N 0 2 etiķskābā šķīdumā nogulsnē dzeltenu, kristallisku, kompleksu 
kālija kobaltinitrītu ar trīsvērtīgu kobaltu. Nogulsnes rodas pamazām; sā
kumā N 0 2 ' ions oksidē C o " par C o " ' , kas tad veido kompleksu. 

Co"4- N 0 2 ' 4 - 2 H' — > Co"' - f NO + H a O; 

Co - 4 - 6 N 0 2 ' + 3 K ' — • K 3 C o ( N 0 2 ) 6 . 

CoCl 2 4- 7 KNO a + 2 CH3COOH — • 
— • K 3 C o ( N 0 2 ) 6 4 - NO 4 - 2 KC1 4 - 2 CH 3 COOK 4- H 2 0 . 

7. KCN nogulsnē sarkanbrūnu kobaltocianidu, kas izšķīst reaģenta 
pārākumā un veido brūnu kompleksu kobaltocianidu. Oksidētāji Cl 2 , B r 2 to 
oksidē par kobalticianidu (ar trīsvērtīgu C o ' " ) , ko sārmi nesadala (atšķi
rība no Ni). 

CoCl 2 4 - 2 KCN — • C o ( C N ) 2 -ļ- 2 K C 1 ; 

C o ( C N ) 2 4 - 4 K C N — » - K 4 U o ( C N ) 6 (brūns šķīdums); 

2 K 4 C o ( C N ) 6 4 - B r 2 ^ 2 K B r 4 - 2 K 3 C o ( C N ) 6 (dzeltens šķīdums). 

9*. Konc. NH 4 SCN dod ar kobaltosālīm kompleksu savienojumu 
(NH 4 ) 2 [Co(SCN) 4 ] zilā krāsā. Atšķaidīti C o " šķīdumi no rodanida zili ne
kļūst; bet ja pielej dažus pilienus amilalkohola un labi saskalo, tad kom
pleksais savienojums izšķīst amilalkohola un pēdējais uzpeld virsū ar 
zilu krāsu. 

Ja analizē kobalta ir maz, tad to iztvaicē sausu, rodanidu uzlej sausam 
atlikumam un tad pielej amilalkoholu. Ļoti jūtīga reakcija. 

10*. Mikroreakcija ar ( N H 4 ) 2 [ H g ( S C N ) J . Reaģentu pagatavo, izšķī
dinot 3 g J i g C l 2 un 3,3 g NH 4 SCN 5 cm 3-os ūdens. Šis ārkārtīgi koncen
trētais šķīdums, arī mazā daudzumā (pilienfiņš 1 mm 3 lielumā), ievadīts 
neitrālā vai vāji (skābā analizēs pilienā, liek kristallizēties pat stipri atšķai
dītos C o " šķīdumos kompleksam dzīvsudraba-kobalta rodanidam, 
Hg[Co(SCN) 4 ] , kas savas intensīvi zilās krāsas dēļ mikroskopā viegli sa
skatāms. Kristalli rodas gan kā atsevišķas adatas, gan arī saauguši kopā, 
radiāli ap vienu centai. Ja analizē Co ir ļoti maz, tad ieteicams iztvaicēt 
analizēs pilienu sausu un reaģentu vest sakarā ar sauso atlikumu. Šī reak
cija ir ārkārtīgi jūtīga: tveramais daudzums 0,001 y Co. Apgrieztā veidā tā 
der arī Hg pierādīšanai. 
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Ari citi divvērtīgie kationi: Cu, Cd un Zn mēdz kristalizēties kopā ar 
Co; tad kristallu forma ir citāda un nokrāsa nav vairs spilgti zila. Ari Ni 
traucē. Tādēļ Co iepriekš nogulsnējams K 3 [ C o ( N 0 2 ) 6 ] veidā un nogulsnes 
izšķīdināmas 2 n HC1 skābē. 

11. Pērle zila. 

Niķelis. Ni = 58,69. 

Kārtības skaitlis 28. Vērtība II un III. īp. sv. 9,04; k. p. 1450°. 
251. §. Dabā galvenās niķeļa rūdas i r d z e l z s - n i ķ e ļ a o l i s , NiS . 

. 2 FeS, ko atrod Kanādā, un minerāls g a r n i ē r i t s , ( N i , M g ) H 2 S i O ļ , ko 
ved no Jaun-Kaledonijas salām. No tiem iegūst niķeļa gadā ap 48.000 tonnu. 

Iegūst Ni metallu no oksida, to reducējot ar oglekli. 

īpašības. Ni ir balts metalls, cietāks un sīkstāks par dzelzi, kaļams 
un stiepjams. Tas ir izturīgs pret gaisu un mitrumu; tādēļ dzelzs un citu 
metallu priekšmetus pārklāj ar niķeli, n i ķ e l ē , lai tos pasargātu no koro
zijas. Niķelis šķīst visās stiprās skābēs; mazā daudzumā tas šķīst arī vājās 
organiskās skābēs, un tādēļ niķeļa traukos nevar vārīt skābus ēdienus: ni
ķeļa šālis ir indīgas. Ja niķeļa oksidu reducē ar H 2 , tad dabū piroforisku 
niķeli, kas gaisā aizdegas. Niķelim piemīt īpašība uzsūkt ūdeņradi un to 
atkal atdalīt in statu nascendi; šās īpašības dēļ Ni lieto par katalizatoru 
dažādās reducēšanās un hidrēšanās. 

Oksidi un hidroksidi. Attiecībā pret skābekli Ni var būt divvērtīgs 
un trīsvērtīgs. Niķeļa (Il)-oksidu, NiO, dabū, ja izkarsē kādu N i " sāli ar 
gaistošu anionu, piem. nitrātu vai karbonātu. NiO ir zaļš pulveris; viegli 
šķīst skābēs. Divvērtīgā Ni hidroksidu, Ni (OH) 2 , iegūst, ja ūdenī izšķīdi
nātu N i " sāli sadala ar sārmu. Tas ir zaļā kā ābols krāsā un gaisā neoksi-
dējas (atšķirība no C o ( O H ) 2 ) ; tikai ļoti spēcīgi oksidētāji, piem. CIO' ions, 
to spēj oksidēt. Ni (OH) 2 šķīst ammonjakā un veido kompleksu niķeļa 
tetramminkationu, N i ( N H 3 ) 4 " , kas ir spilgtā zilā krāsā un atgādina at
bilstošo vara kationu. Trīsvērtīgā niķeļa hidroksidu, Ni(OH) 3 , dabū, ja ūdenī 
izšķīdinātai niķeļa sālij pieliek oksidētāju un tad to sadala ar sārmu. Ni (OH) 3 

ir melnā krāsā; tas satur vairāk skābekļa nekā atbilst formulai; to izkarsējot 
dabū oksidu N i 2 0 3 , arī melnā krāsā. Trīsvērtīgie niķeļa oksids un hidr-
oksids neveido šālis; tie šķīst tikai konc. skābēs, pie tam ar sadalīšanos, 
gluži tāpat kā atbilstošie kobalta savienojumi (249). 

Visas niķeļa šālis, vienkāršās un kompleksās, ir atvasinātas no divvēr
tīgā niķeļa; tikai oksids un hidroksids var būt arī trīsvērtīgi. Niķeļa šālis 
kristalizējas ar ūdeni: sulfāts, N i S 0 4 . 7 H 2 0 , nitrāts, N i ( N 0 3 ) 2 . 6 H 2 0 , 
chlorids, N i 0 1 2 . 6 H 2 0 . Ar kristallūdeni tās ir zaļā krāsā, un tādā pat 
krāsa ir šo sāļu šķīdumi ūdenī. Izkarsētas, bez kristallūdens Ni šālis ir 
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dzeltenas. Interesanta krāsu spēle iznāk, ja samaisa niķeļa sāls šķīdumu ar 
kobalta sāls šķīdumu: ja ionu attiecība ir 3 N i " pret 1 Co" , tad šķīdums 
ir bez krāsas. 

Sulfīds, NiS, ir melns. Tas nerodas skābā šķīdumā; bet ja tas ir 
radies bāziskā šķīdumā, tad skābēs tas vairs nešķīst. Tāpat izturas arī ko
balta sulfids, CoS. Pietiekama izskaidrojuma šai parādībai vēl nav. 

252. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi nogulsnē zaļu kā ābols niķelohidroksidu; to var 
oksidēt par melnu niķelihidroksidu tikai ar ļoti spēcīgiem oksidētājiem 
(CIO', BrO', S 2 0 8 " , bet ne H 2 0 2 ) . 

NiCl 2 + 2NaOH — • 2NaCl 4 - N i ( O H ) , (zaļas nogulsnes). 

2 NiCl a 4- B r 2 -f 6 NaUH — • 
— * 4 NaCl 4- 2 NaBr 4 - 2 Ni(OH)., (melnas nogulsnes). 

2. Na 2 CO s nogulsnē zaļu niķeļa karbonātu. 

¡3*. NH 4 OH nogulsnē zaļu bāzisku sāli. Ammonija sāļu klātbūtē 
nogulsnes var arī nerasties. Nogulsnes izšķīst reaģenta pārākumā ar zilu 
nokrāsu (līdzība ar C u " ionu) kā kompleksa niķeļa tetramminsāls. 

NiCl 2 4 - NH4OH — • Ni(OH)Cl + NH 4C1; 
Ni(OH)CI 4 - NH4C1 4 - 3NH 3 — • [Ni(NH 3) 4Cl 2 + H s O. 

4. Ammonija sulfids nogulsnē melnu sulfidu, NiS, kas nešķīst atšķ. 
skābēs. 

• 
5*. KCN nogulsnē gaišzaļu cianidu, kas izšķīst reaģenta pārākumā 

kā komplekss kālija niķeļa cianids. 
NiCl 2 4 - 2KCN — • Ni(CN) 2 4 - 2KC1; 

Ni(CN) 2 4- 2 KCN — » K 2 [Ni(CN)J. 

Ja pieliek šķīdumam NaOH vai KOH un daudz Br 2-ūdens, tad kom
pleksais cianids sadalās, un izkrīt melns niķelihidroksids. 

2 K 2[Ni(CN) 4] 4- 9 B r 2 4 - 6 KOH — » 2 Ni(OH) 3 4 - 1 0 K B r 4- 8 CNBr. 

Reakcija neizdodas, ja sākumā analizei pielej daudz lieka cianida, jo tas 
reducē Br 2-ūdeni. Citādi šī reakcija ir ļoti jūtīga un ar to var atrast 
niķeli, kobaltam klātesot. 

6*. Dimetilglioksims. Ja pie vāji bāziska analizēs šķīduma pieliek 
dažus kristalliņus dimetilglioksima un uzvāra, tad niķeļa klātbūtē rodas gaiš-
sarkanas nogulsnes, Ni(C |H 7 N . ,0 2) 2 . 
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Kobalta šālis dod ar dimetilglioksimu brūnu šķīdumu. Ja klāt ir ļoti 
daudz kobalta un maz niķeļa, tad ir ieteicams iepriekš nogulsnēt kobaltu 
kā K 3 C o ( N 0 2 ) 6 un tad meklēt niķeli. 

7. Mikroreakcija ar dimetilglioksimu. Vāji amoniakālu vai etiķskābu 
analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa sasilda uz mikrodegļa, ieliek tanī 
mazu kristalliņu dimetilglioksima un novēro mikroskopā: gaišsarkanas ada
tas ap dimetilglioksima kristalliņu rodas tikai ļ o t i a t š ķ a i d ī t o s 
(•<0,06o/o) Ni " šķīdumos; koncentrātākos parādās sarkani plankumi un 
joslas. Ja klāt ir daudz C o " , tad ieteicams to iepriekš atdalīt kālija kobalti-
nitrīta veidā. Tveramais daudzums 0,01 g Ni" . 

Mangāns. Mn — 54,93. 

Kārtības skaitlis 25. Vērtība II, III, IV, VI un VII. īp. sv. 7,03; 
k. p. 1260°. 

253. §. Dabā. Ievērojamākās mangāna rūdas ir piroluzits, M n 0 2 , 
braunits, M n 2 0 3 , manganits, Mpn^C .̂ H 2 0 , hausmanits, M n 3 0 4 un man
gāna špats, M n C 0 3 . Gadā izmanto ap 3.000.000 tonnu rūdas. 

Iegūšana. Tīru mangānu iegūst ar termita paņēmienu, reducējot 
M n 3 0 4 ar aluminiju (238). 

īpašības. Mn metalls ir tērauda pelēkumā, ļoti ciets un trausls. Maz
liet paaugstinātā temperatūrā tas izspiež ūdeņradi no ūdens; šķīst visās skā
bēs. Gaisā sadeg par M n 3 0 4 . 

Oksidi. Mangānam ir daudz oksidu: MnO, M n 2 0 3 , MnO a un M n 2 0 7 ; 
bez tam vēl maisīts oksids M n 3 0 4 = M n 0 2 . 2MnO. Divvērtīgā un trīs-
vērtīgā mangāna oksidi ir bāziski, pārējie divi M n 0 2 un M n 2 0 7 skābi. 
Gandrīz visas šālis, kur Mn ir kations, ir atvasinātas no divvērtīgā ok-
sida. 

254. §. D i v v ē r t ī g ā m a n g ā n a s a v i e n o j u m i . 

Mangāna (Il)-oksids, manganooksids, MnO; to iegūst, ja kādu aug
stāku Mn oksidu reducē ar ūdeņradi sarkanas kvēles temperatūrā. Tas ir 
zaļpelēks pulveris; viegli šķīst skābēs; ar ūdeni nesavienojas. 

Hidroksīds, Mn(OH) 2 , rodas kā baltas nogulsnes, ja kādu mangāna 
(Il)-sāli sadala ar sārmu, nosargājot to no skābekļa piekļūšanas. Gaisā 
nogulsnes ātri oksidējas par brūnu manganihidroksidu, M n ( O H ) 3 . 

Mangāna (Il)-sālis, manganosālis iegūst no dabiskajām rūdām, šķī
dinot tās skābēs kopā ar kādu reducētāju, piem., skabeņskābi. 

M n 0 2 + 2 HC1 + H 2C A —> MnCl 2 + 2 H 2 0 4 2 C 0 2 . 
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Šālis cietā veidā un arī šķīdumā ir iesārtā krāsā. Šo sāļu kations, div
vērtīgais manganoions skābā vidē ir visstabilākais mangāna ions; tādēļ 
arī divvērtīgās šālis ir pastāvīgas Ūdens šķīdumā, jo šķīduma reakcija 
no hidrolizes ir vāji skāba. Parastākās šālis ir sulfāts, M n S 0 4 . 5 H 2 Q , 
chlorids, M n C l 2 . 4 H 2 0 , nitrāts, M n ( N O s ) 2 . H 2 0 . Visas tās šķīst ūdenī. 
Ūdenī nešķīst mangāna borāts, karbonāts, fosfāts, oksalāts un sulfids; 
bet šīs šālis šķīst skābēs. 

255. § . T r ī s v ē r t ī g ā m a n g ā n a s a v i e n o j u m i . 

Mangāna (III) - oksids, manganioksids, M n 2 0 ; ! . T o iegūst kā brūnu pulveri, 
ja mangāna dioksidu izkarsē skābekļa atmosfērā, pie kam atdalās skābeklis. Dabā 
tas sastopams kā minerāls braunits. Skābēs tas šķīst tikai pa daļai, ar dispropor-
cionēšanos: viena daja reducējas par divvērtīgu, tā izšķīst; otra daļa oksidējas <par 
četrvērtīgu, tā paliek pāri. 

J a M n 2 O s gaisā stipri karsē, tas zaudē vēl skābekli un pārvēršas par M n 3 0 4 ; 
šis pēdējais ir 2 MnO un M n 0 2 ķīmisks savienojums. Trīsvērtīgais hidroksids M n O ( O H ) 
dabā ir sastopams kā minerāls manganits. 

Trīsvērtīgās mangani šālis ir brūnā vai violetā krāsā., Tās nav pastāvīgas. Ūdens 
šķīdumos tās disproporcionējas par divvērtīgām manganosāllm un četrvērtigo ok-
sidu M n O o . Šīs šālis ir pastāvīgas tikai tad, ja trīsvērtīgais mangāni ions Mn" 
ir saistīts pie trisvertīga aniona, piem., mangani fosfāts, M n P 0 4 . 2 H 2 0 , violetā krāsā, 
vai arī kompleksā savienojumā, piem., kā kompleksais kālija mangani cianids, 
K.ļ 'Mn(CN) 6. Trīsvērtīgā mangāna violetā nokrāsa ir ļoti jūtīga reakcija uz mangānu 
boraka vai fosfāta pērlē oksidējošā liesmā. 

Č e t r v ē r t ī g ā m a n g ā n a s a v i e n o j u m i . 
256. §. Šālis, kur mangāns būtu kā četrvērtīgs kations, nav pazīs

tamas. Pazīstams ir tikai dioksids, MnOo, kas dabā ir sastopams kā mi
nerāls piroluzits. Laboratorijā to var iegūt, ja divvērtīgās manganosālis 
karstā konc. H N 0 3 skābē oksidē ar KC10 3 , vai arī neitrālā vai bāziskā 
vidē tās oksidē ar Cl 2 , Br 2 , H 2 O ž u. c. Bāziskā vidē rodas hidrāts, 
H 2 M n Q 3 , t. i. M n 0 2 . H 2 0 . 

3 M n S 0 4 + K C 1 0 3 + 3 H aO — * 3 M n 0 2 + 3 H 9 S 0 4 4 - KC1; 
MnCl 2 4- Cl 2 4 - 4NaOH — • H 2 M n 0 3 4 - 4NaCl + H 2 0 . 

Mangāna dioksids nešķīst atšķaidītās skābēs. Konc. HC1 skābē tas 
šķīst ar Cl 2 atdalīšanos un reducējas par divvērtīgu manganochloridu. Tā
dēļ to bieži lieto chlora iegūšanai laboratorijas vajadzībām. 

Skāba vidē M n 0 2 ir spēcīgs oksidētājs. Tas oksidē skābeņskābi par 
H 2 0 - ļ - C 0 2 , HC1 par Cl 2 un H 2 0 2 par brīvu skābekli 0 2 . 

M n 2 0 3 + H 2 S 0 4 MnSO* + M n 0 2 + H 2 0 . • 

M n 0 2 + 4HC1 MnCl 2 4 - Cl 2 4 - 2 H 2 0 . 

M n S 0 4 + 0 2 4 - 2 H 2 0 . 
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Mangandioksida hidrāts ir vāja skābe, manganpaskābe, H 2 M n 0 3 . Tā 
skābās īpašības parādās tai apstāklī, ka nogulsnēdamies no šķīdumiem 
tas vienmēr rauj sev līdzi vienvērtīgos un divvērtīgos kationus. Ir pazīs
tami arī savienojumi C a M n 0 3 , B a M n 0 3 u. c. 

257. §. Sešvērtīgā mangāna savienojumi ir manganati ar anionu 
M n 0 4 " . Manganātions ir spilgtā zāļā krāsā. Manganāts rodas, ja kādu 
mangāna savienojumu b ā z i s k ā v i d ē karsē gaisam klātesot, vēl ātrāk, 
ja klāt ir kāds oksidētājs. 

M n S 0 4 + 2 K N 0 3 + 2 N a a U 0 3 — * N a 2 M n 0 4 + N a 2 S 0 4 + 2 K N 0 2 + 2 C 0 2 . 
Manganati ir pastāvīgi tikai bāziskā vidē. Skābā vidē tie sadalās, 

disproporcionējoties par četrvērtīgā mangāna dioksidu (manganpaskābi) un 
permanganātu, kur Mn ir septiņvērtīgs. Pati manganskābe ( H 2 M n 0 4 ) un 
tās anhidrids ( M n 0 3 ) nav pazīstami. Zaļā manganātiona nokrāsa, kas 
labi saredzama visniecīgākā daudzumā, ir ļoti jūtīga reakcija uz mangānu, 
jo visi mangāna savienojumi, ja tos bāziskā vidē karsē kopā ar oksidētāju, 
pārvēršas par manganātu. 

Ūdens šķīdumā manganati diezgan stipri hidrolizējas: hidrolitiski at
brīvotā manganskābe tūliņ sadalās (disproporcionējas) par manganpaskābi 
un manganpārskābi; pēdējā ir pastāvīgāka. 

3 KoMn0 4 + 6 H 2 0 Z ± 6 KOH + 3 H , M n 0 4 ; 
3 H 2 M n 0 4 — * H 2 \ l n 0 3 + 2 H M n 0 4 -4- H 2 0 ; 
2 H M D Q 4 + 2 KOH —> 2 KMnQ 4 + 2 H 2 Q. 
3 K 2 M n 0 4 + 3 H 2 0 < Z l H 2 M n 0 3 + 2 K M n 0 4 + 4 K 0 H . 

Atbrīvotā bāze, KOH, ierobežo sadalīšanās procesu, jo tā aizkavē 
hidrolizi; bez tam bāziskā vidē pastāvīgs ir arī manganāts. Ja šķīdu
mu paskābina, šie kavēkļi zūd, un reakcija pilnīgi norit no kreisās pu r 

ses uz labo, līdz kamēr viss manganāts ir sadalījies: zaļās manganāta krā
sas vietā stājas sarkanvioletā permanganāta nokrāsa, un rodas nogulsnes 
H 2 M n 0 3 . 

S e p t i ņ v ē r t ī g ā m a n g ā n a s a v i e n o j u m i . 

258. §. Manganpārskābe, H M n 0 4 , un permanganati ir raksturīgā 
sarkanvioletā nokrāsā. Nokrāsa pieder permanganātionam MnO/, kur Mn 
ir septiņvērtīgs. Permanganātus iegūst, oksidējot manganātus ar C l 2 ; tie 
rodas arī, ja manganati skābā vidē disproporcionējas. Parastā sāls ir 
kālija permanganāts, K M n 0 4 , ko lieto analitiskās reakcijās kā ārkārtīgi 
spēcīgu oksidētāju. Permanganāta šķīdumu nevar filtrēt caur papīra fil!-
tru, jo papīrs to reducē, sevišķi bāziskā šķīdumā, par zaļu manganātu. 
Skābā šķīdumā permanganāts oksidē arī H 2 0 2 par brīvu 0 2 . 

2 K M n 0 4 + 5 H 2 0 2 + 3 H 2 S 0 4 - + K 2 S 0 4 4 2 M n S 0 4 4 - 5 0 2 + 8 H 2 0 . 
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Ūdens šķīdumā ir pazīstama arī pati manganpārskābe, H M n 0 4 . To 
var sakoncentrēt līdz 20o/o-īgam šķīdumam, tad tā sāk sadalīties par brīvu 
skābekli un manganpaskābi, H 2 M n 0 3 . Arī atšķaidītos šķīdumos tā pa
mazām sadalās. 

Raksturīgā permanganātiona nokrāsa ir ļoti jūtīga reakcija uz man
gāna savienojumiem. 

Mangāna (VII) - oksīds, heptoksids, M n , 0 7 , ir manganpārskābes anhidrids. Tas 
atbrīvojas kā tumšs šķidrums ar metallisku nokrāsu, ja sasmalcinātu kālija perman-
ganātu aplej ar konc. sērskābi. Mazliet paaugstinātā temperatūrā tas atdala violetus 
garaiņus un ozona smaku: tas sadalās par M n 0 2 un 0 ; ( . Terpentinā samērcēta 
vate aizdegas, ja to tuvina šķidrumam. Ar ūdeni manganheptoksids veido atkal 
manganpārskābi. 

259. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi nogulsnē manganoionu, Mn" , kā baltu mangano-
hidroksidu, kas ar gaisa skābekli oksidējas par brūnu manganihidroksidu. 

MnCl 2 4 - 2NaOH —> 2 N a C l 4 - Mn(OH) 2 (balts): 
2 M n ( ( ) H ) 2 4 - 0 2 — * 2 MnO(OH), (brūns). 

Oksidētāji Cl 2 , Br 2 , H 2 0 2 to oksidē par tumšbrūnu (melnu) mangan
paskābi. 

Mii (OH) 2 4 - 2 NaOH 4- Cl 2 — > H 2 M n 0 3 4 - 2 NaCl 4 - H 2 0 . 

2. N a 2 C O s nogulsnē M n " ionu kā baltu karbonātu. Karstumā tas 
oksidējas ar gaisa skābekli par H 2 M n 0 3 . 

2 M n C 0 3 4- 0 2 + 2 H 2 0 — • 2 H 2 M n 0 3 + 2 C 0 2 . 

3. NH 4 OH nepilnīgi nogulsnē M n " ionu kā baltu manganohidroksidu; 
ja klāt ir daudz ammonija sāļu, nogulsnes nerodas. Bet ja analizei pie
kļūst gaisa skābeklis, pamazām izkrīt brūnais manganihidroksids. 

4. (NH, ) 2 S nogulsnē manganosulfidu, MnS, miesas krāsā, dažreiz 
arī gaišzaļā krāsā. Sulfids viegli izšķīst atšķaidītās skābēs, arī etiķskābē. 

5.* Svina dioksīds, P b 0 2 , verdošā konc. H N 0 3 skābē oksidē visus 
mangāna savienojumus par manganpārskābi sarkanvioletā krāsā. Daudz 
Cl', Br' un J ' šo reakciju traucē. 

2 M n ( N 0 3 ) 2 4- 5 P b Q 2 4 6 H N 0 3 —• 2 H M n 0 4 4 - 5 P b ( N 0 3 ) 2 4 - 2 H 2 0 . 

Reakcija neizdodas arī tad, ja analizējamā viela ir A\n02, kas nešķīst H N 0 3 

skābē. Tādā gadījumā analizi izšķīdina atšķ. H N 0 3 skābē, pieliekot ma
zu kristalliņu skābeuskābes un tad no šā šķīduma ņem 1—2 cm 3 un 
sajauc ar 3—4 cm- konc. HNO s skābes. P b 0 2 ņem vienu naža galvu 
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Pēc uzvārīšanas maisījumu atšķaida ar ūdeni un gaida, lai P b 0 2 no
stājas dibenā. Sarkanvioleta šķīduma nokrāsa norāda uz Mn klātbūti. 
Ļoti jūtīga reakcija. 

6.* Visi mangāna savienojumi, ja tos sakausē ar sodu un salpetri, 
oksidējas par manganātu, N a 2 M n 0 4 , tumšzaļā krāsā. Ja sakausējumu iz
velk ar ūdeni un šķīdumu paskābina ar etiķskābi, zaļā nokrāsa pazūd 
un parādās sarkanvioleta permanganāta nokrāsa. Reakcijas sk. augstāk. 

7. Mikroreakcija ar persulfātu. Istabas temperatūrā M n " šālis ar 
persulfātū nereaģē, paaugstinātā temperatūrā nogulsnējas MnO a . Bet ja 
ir klāt mazā daudzumā Ag' ions, kas reakciju katalizē, tad rodas mangan-
pārskābe, HMnO.„ kas ar savu sarkanvioleto nokrāsu saskatāmā vismazā
kā daudzumā. 

2 M n S 0 4 + 5 ( N H 4 ) 2 S 2 0 8 + 8 H 2 0 — * 2 H M n 0 4 + 5 ( N H 4 ) 2 S 0 4 + 7 H 2 S 0 4 . 

Reakciju izdara porcelāna tiģelī. Vāji skābu analizēs pilienu, kas ne
satur Cl' un Br', sajauc ar pilienu l<y0-īga A g N 0 3 , maisījumam pieber 
vienu naža galu ammonija vai kālija persulfāta un viegli uzsilda uz mikro-
degļa: sarkanvioleta nokrāsa norāda uz Mn. Tveramais daudzums 0,2 y 
Mn, robežkoncentrācija 1 : 1 0 0 000. 

8. Pērle oksidējamā liesmā violeta, reducējamā bez krāsas. 

Cinks. Zn = 65,38. 

Kārtības skaitlis 30. Vērtība II. īp. sv. 7,1; k. p. 419°; v. p. 918°. 

260. §. Dabā cinka savienojumi ir minerāli c i n k a m ā n s , ZnS, 
g a 1 m e j s, ZnCO s , u. c. 

Iegūst metallisku cinku, reducējot cinka oksidu ar oglekli slēgtā ceplī 
pie 1200°. Reducētais cinks tādā temperatūrā ir gāzveidīgā stāvoklī; to 
iebada vēsākā telpā, kur nav skābekļa un kur tas zem 900° kļūst šķidrs. 
Ja garaiņus ātri atdzesē, dabū t. s. cinka putekļus, ko lieto par spēcīgu 
reducētāju. Ļoti tīru cinku iegūst, ja elektrolītiski sadala cinka sulfātu, 
ZnSQ 4 , ūdens šķīdumā. Gadā iegūst ap 1.500.000 tonnu cinka. 

īpašības. Cinks ir zilganbalts metalls; istabas temperatūrā tas ir 
diezgan trausls; pie 150° to var velmēt par skārdu, bet pie 200° tas at
kal ir trausls un to var saberzt par pulveri. Šķīst visās skābēs un arī al-
kaliju sārmos, izspiežot ūdeņradi. 

Vis .s savienojumos cinks ir divvērtīgs. Tas veido kationu Z n " un 
anioiiu Z n 0 2 " , ko sauc par cinkātionu. Cinkions, Zn" , ar N H 3 spēj vei
dot kc mpleksus tetrammin- un heksammincinkionus, [ Z n ( N H 3 ) 4 ] " un 
[Zn(NH 3 ) 6 ] -\ 
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Oksids un hidroksīds. Rūpniecībā cinka oksidu, ZnO, iegūst, sade
dzinot cinka garaiņus ar gaisa skābekli; tad rodas ļoti smalks, balts pul
veris, ko sauc par cinka baltumu un lieto par baltu krāsvielu. Cinka ok
sids ūdeni nepievieno. Tas šķīst visās stiprās un vidējās skābēs un 
veido šālis. 

H i d r o k s ī d u , Zn(OH) 2 , dabū, ja ūdenī izšķīdinātu cinka sāli sa
dala ar sārmu. Hidroksīds viegli atdala ūdeni un pārvēršas par oksidu. 
Zn(OH)o ir amfoters: šķīst skābēs un veido cinka šālis ar kationu Zn" , 
un šķīst arī alkaliju sārmos un veido dukātus ar anionu Z n 0 2 " . 

Z n ( O H ) 2 + 2 H C l - * 2 H 9 0 + ZnCl 2 j e b 
Z n ( O H ) 2 + 2 H" - > 2 H,Ō + Zn" . 
Z n ( O H ) 2 + 2 N a O H ^ 2 H 2 0 4 - N a 2 Z n 0 2 j e b 
Z n ( O H ) 2 + 2 0 H ' - > 2 H 2 0 4 - Z n 0 2 " . 
Zn(OH)o + N a O H ^ H 2 0 + N a H Z n 0 2 j e b 
Z n ( O H ) 2 4 - O H ' -> H 2 0 4- H Z n 0 2 ' . 

Cinkāti var rasties arī ar citām bāzēm, kas ūdenī nešķīst. Tos iegūst, 
karsējot cinka oksidu kopā ar bazi. Tāds ir R i n m a ņ a zaļums, CoO . 2 ZnO, 
ko lieto par zaļu krāsvielu; analitiskā praksē to izmanto kā reakciju 
cinka pierādīšanai. 

Cinka hidroksids šķīst arī ammonija hidroksidā; bet tad nerodas 
vis cinkāts, bet komplekss cinka tetramminions (arī heksamminions). 

Z n ( 0 H ) 2 4 - 4 N H a — > [Zn(NH 3 ) 4 ] " 1-2 O H ' . 

Tādi kompleksi cinka tetramminioni rodas arī tad, ja ūdenī izšķīdinātām 
cinka sālīm pielej ammonija hidroksidu pārākumā, līdz kamēr sākumā 
izkritušās nogulsnes atkal izšķīst. 

ZnCl 2 4 - 2 NH 4OH - > Z n ( O H ) 2 4 - 2 NH 4C1; 
Z n ( O H ) 2 4 - 2 NH4C1 4 - 2 N H 4 O H ^ [Zn(NH 3 ) 4 ]Cl 2 4 - 4 H 2 0 . 

Šālis iegūst, šķīdinot cinka oksidu, ZnO, skābēs. Ūdenī šķīst sulfāts, 
Z n S 0 4 . 7 H 2 0 (to sauc arī par cinka vitriolu), chlorids, Z n C l 2 . 3 H 2 0 , nit
rāts, Z n ( N 0 3 ) 2 . 6 H 2 0 , acetāts, Z n ( C H 3 C O O ) 2 . 7 H 2 0 u. c. Ūdenī" nešķīst 
karbonāts, fosfāts, oksalāts, sulfids. Cinka sulfids, ZnS (baltā krāsā), ne
šķīst arī etiķskābē. Stiprās minerālskābēs nešķīst arī cinka ferrocianids, 
Z n 2 F e ( C N ) 6 

261. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi nogulsnē baltu želatīnveidīgu hidroksidu, Z n ( O H ) 2 , 
kas izšķīst reaģenta pārākumā kā cinkāts. Reakcijas sk. augstāk. 
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2. NHjOH nepilnīgi nogulsnē hidroksidu, kas šķīst reaģenta pārā
kumā kā kompleksa cinka tetramminsāls. Reakcijas sk. augstāk. 

3. N a 2 C 0 3 nogulsnē bāzisku karbonātu ar mainīgu sastāvu. 
4.* Sēi ūdeņradis no neitrāliem un vāji skābiem šķīdumiem nogulsnē 

baltu cinka sulfidu, kas šķīst stiprās minerālskābēs, bet nešķīst etiķ
skābē. 

Zn(CH 3 COO) 2 + H 2 S -> ZnS + 2 CH 3 COOH. 

5. ( N H 4 ) 2 S nogulsnē baltu cinka sulfidu. 
6. : i : K 4 Fe (CN) G nogulsnē baltu cinka ferrocianidu, kas nešķīst atšķ. 

HC1 skābē. Konc. HC1 nogulsnes pamazām kļūst zilas no ferrocianida 
sadalīšanās. 

7.* Rinmaņa zaļums. Ja cinka oksidu vai hidroksidu saslapina ar 
atšķ. C o ( N 0 3 ) 2 šķīdumlu un izkarsē sarkanās kvēles temperatūrā (porce
lāna tiģelī vai uz Pt stiepules), tad pāri paliek zaļa masa, kobalta cinkāts, 
C o O . 2 ZnO. 

8. Mikroreakcija ar piridinu un bromidu vai rodanidu. Siltam vāji 
skābam analizēs pilienam uz priekšmeta stikliņa piejauc mazu pilieniņu pi-
ridina, malā ieliek mazu KBr vai NH 4 SCN kristalliņu un novēro mikrosko
pā. Ja ir klāt Zn" , tad kristalizējas bromids resp. rodanids ar kompleksu 
cinka-piridina kationu. 

Z n C l 2 + 2C 5H r ,N + 2 K B r —> [ Z n ( C 5 H 5 N ) 2 ] B r 2 + 2KC1. 

No koncentrētiem Z n " šķīdumiem sākumā izkrīt ļoti sīkas kristallu 
adatiņas, bet vēlāk izaug lielāki spalvveidīgi kristalli; no atšķaidītiem ro
das taisnas, vienkāršas prizmas. Tveramais daudzums ar bromidu 1 y, 
ar rodanidu 0,1 y Zn" . 

Līdzīgu reakciju dod arī C d " , bet ar SCN' vēl arī Cu*\ 

Svins (Plumbum). Pb = 207,2. 

Kārtības skaitlis 82. Vērtība II un IV. Ip. sv. 11,4; k .p. 327°. 

262. §. Dabā svins sastopams savienojumā ar sēru kā minerāls g a 
l ē n i t s , PbS. 

Iegūšana. Galenitu apdedzina gaisā; tas oksidējas pa daļai par ok
sidu, PbO, pēdējo reducē ar oglekli par metallu. 

īpašības. Svins ir zilganpelēks metalls. Istabas temperatūrā tas ir 
mīksts, viegli griežams un plastisks: no tā var izspiest caurules, plates, 
dažādas figūras. Svaigs griezums gaisā ātri oksidējas un kļūst blāvs. 
Svins viegli šķīst karstā atšķ. H N 0 3 skābē. 

17 
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Svinam ir divas oksidācijas pakāpes: divvērtīgā un četrvērtigā. Lie
lākā daļa svina savienojumu pieder pie divvērtīgiem. Visi svina savieno
jumi ir indīgi. 

263. §. D i v v ē r t ī g ā s v i n a s a v i e n o j u m i . 

Svina (H)-oksids, plumbooksids, PbO, ir dzeltenā vai iesarkanā krā
sā. Tas rodas, ja svinu sadedzina gaisa skābekli. No tā iegūst visus 
citus svina savienojumus. Tas šķīst visās stiprās un vidējās skābēs. PbO 
neuzņem ūdeni. 

Svina (H)-hidroksids, plumbohidroksids, Pb(OH) 2 , rodas, ja ūdenī iz
šķīdinātu svina sāli sadala ar alkaliju sārmu. Tas ir baltā krāsā; gaisā 
stāvot, tas pamazām zaudē ūdeni un pārvēršas par oksidu, PbO. Svina 
hidroksids ir a m f o t e r s ; tas šķīst skābēs un veido šālis ar kationu P b " ; 
tas šķīst arī sārmos un veido plumbītus, šālis, kur anions ir P b O s " , plum-
bītions. 

P b ( O H ) 2 - f 2 H N 0 3 - > 2 H 2 0 + P b ( N 0 3 ) 2 (svina nitrāts). 
P b ( O H ) 2 + 2 N a O H ^ 2 H 2 0 + N a 2 P b 0 2 (nātrija plumbits). 

Bāziskais raksturs svina hidroksidā tomēr ir lielā pārsvarā pār skābo. 

Divvērtīgā svina šālis, plumbosālis. Ūdenī šķīst nitrāts, P b ( N 0 3 ) 2 , 
un acetāts P b ( C H 3 C O O ) 2 . 3 H 2 0 ; pēdējam ir saldena garža, tādēļ to 
sauc arī par svina cukuru. Maz šķīst ūdenī istabas temperatūrā chlorids, 
PbCl 2 ( 1 , 1 % ) , bromids, PbBr 2 (lo/ 0), un jodids, P b J 2 (0,1 o/0); karstā 
ūdenī tie šķīst 3—4 reiz vairāk. Nešķīst ūdenī sulfāts, P b S 0 4 , chro-
māts, P b C r 0 4 , fosfāts, P b 3 ( P 0 4 ) 2 , oksalāts, P b C 2 0 4 , sulfīts, P b S 0 3 , kar
bonāts, P b C 0 3 , un sulfids, PbS. Bāzisko karbonātu, P b 3 ( C 0 3 ) 2 ( O H ) 2 , 
sauc par svin :̂ baltumu un lieto par krāsvielu. Atšķaidītās skābēs ne
šķīst svina sulfāts un sulfids, bet tie šķīst konc. HC1 skābē. Visas svina 
šālis, izņemot PbS, šķīst alkaliju sārmos, pie kam šķīdumā veidojas plum-
bīts, un ammonija tartrātā -ļ- N H 4 O H ; pēdējā gadījumā veidojas bā
zisks svina tartrāta komplekss. Svina šālis šķīst arī etiķskābā ammonija. 

Č e t r v ē r t ī g ā s v i n a s a v i e n o j u m i . 

264. §. Svina (IV)-oksids, svina dioksids, PbO s , ir tumšbrūns pul
veris. To iegūst, oksidējot svina šālis ar hipochlorītu (192), vai elektro
lītiski — pie anoda. Svina dioksids pieder pie visspēcīgākiem oksidētā
jiem: konc. HNO s skābes šķīdumā tas oksidē mangāna savienojumus par 
mangānpārskābi (259) ; bāziskā vidē tas oksidē chromītus par chromā-
tiem. P b 0 2 ir skābs oksids: tas nešķīst skābēs un neveido šālis ar 
četrvērtīgu svina kationu. Arī sārmos tas šķīst grūti, daudz grūtāk nekā 
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P b ( O H ) 2 , bet koncentrētā NaOH un KOH nelielā daudzumā tas šķist 
un veido plumbātus. Vieglāk ir iegūt plumbātus, ja sakausē bazi ar P b 0 2 

vai PbO, gaisa skābeklim klātesot. 

P b 0 2 + 2NaOH—•NaaPbOg (nātrija plumbāts). 
2 P b 0 + 2 C a 0 + 0 2 — + 2 G a P b 0 3 (kalcija plumbāts). 

Plumbātus atvasina no hipotētiskās svinskābes, H 2 P b 0 3 , un ortosvinskā-
bes, H 4 P b 0 4 jeb P b ( O H ) 4 ; abas skābes nav pazīstamas, bet tām at
bilstošie plumbāti ir iegūstami. Par ortoplumbātu uzskata miniju, P b 3 0 4 , 
sarkanu krāsvielu, ko iegūst, oksidējot PbO ar gaisa skābekli pie 500°: 
P b 2 P b 0 4 . Plumbātos svins ir anionu P b 0 3 " un P b O / " sastāvā. Ūdeni 
šķīst tikai Na- un K-plumbāti; ūdens šķīdumā tie hidrolitiski saskaldās. 

265. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi nogulsnē baltu svina hidroksidu, kas šķīst sārma 
pārākumā kā plumbīts. Reakc. sk. augstāk. 

2. N a 2 C 0 3 nogulsnē bāzisku karbonātu ar mainīgu sastāvu. 
3. HC1 skābe un chloridi nogulsnē baltu PbCl 2 , kas izšķīst karstā 

ūdenī. Kad ūdens atdziest, PbCl 2 kristalizējas baltās adatās. 
4.* KJ nogulsnē dzeltenu PbJ 2 , kas izšķīst KJ pārākumā un veido 

kompleksu kālija jodidu, kas ir bez krāsas. 

P b J 2 + 2 K J ^ K 2 [ P b J 4 ] . 

Ja šķīdumu atšķaida ar ūdeni, komplekss disociējas, un atkal izkrīt dzel
tens svina jodids. 

5.* H 2 S 0 4 un sulfāti nogulsnē baltu svina sulfātu, kas nešķīst at
šķaidītās minerālskābēs, bet šķīst konc. HC1 skābē un konc. NaOH sār
mā; pēdējā gadījumā šķīdumā veidojas plumbīts. 

P b $ Q 4 -f- 4 NaOH — • N a 2 S 0 4 + N a 2 P b 0 2 + 2 H 2 0 . 

6.* K 2 CrO, un K 2 C r 2 0 7 nogulsnē dzeltenu svina chromātu, kas ne
šķīst etiķskābē un grūti šķīst atšķ. H N 0 3 skābē. 

P b ( N 0 3 ) 2 + K 2 C r 2 0 7 + H 2 0 -+ P b C r 0 4 + 2 K N 0 3 - f H 2 C r 0 4 . 

7. Sērūdeņradis nogulsnē melnu svina sulfīdu PbS, kas nešķīst am-
monija polisulfidā, bet šķīst karstā atšķ. H N 0 3 skābē. 

3 P b S + 8 H N 0 3 3 P b ( N 0 3 ) 2 - f 2 NO + 3 S + 4 H 2 0 . 

PbS šķīst arī konc. HC1 skābē, atdalot H 2 S ; tādēļ H 2 S nenogulsnē 
svinu no stipri skābiem šķīdumiem. 

1 7 * 
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Dzīvsudrabs. 

8. Mikroreakcija ar tripelnitrītu. Trīskāršie nitrīti ar formulu 
Me 2 Pb|Cu(N0 2 ) 6 ļ maz šķīst ūdenī un etiķskābē, ja vienvērtīgā Me vie
tā ir NH 4 ' , K\ Rb', Cs' un Tl ' ; tādēļ ar tripelnitrīta reakciju var pierā
dīt visus šos 5 kationus, bet nevar pierādīt Li' un Na\ Tāpat ar šo 
reakcij i var pierādīt arī P b " un Cu". Tripelnitrīti kristallizējas tumšbrū
nu, gandrīz melnu kubu veidā. Reaģents vienvērtīgo NH 4 ' , K', Rb", Cs' 
un Tl ' pierādīšanai ir ar šādu sastāvu: 2 g nātrija nitrīta, 0,9 g vara 
acetāti un 1,6 g svina acetāta izšķīdina 12 cm3~os ūdens. Pirms lieto
šanas 3 daļas no šā šķīduma samaisa ar 1 daļu 2 n etiķskābes; maisī
jumu nevai ilgi uzglabāt; etiķskābes ietekmē no tā pamazām aiziet N 0 2 ' 
ions. 

Ja reaģentu gatavo P b " vai Cu" pierādīšanai, tad to gatavo bez 
meklējamā iona un N a N 0 2 vietā ņem atbilstošo daudzumu K N 0 2 . P b " 
un C u " pierādīšanai labi var lietot arī 3 d. piesātināta K N 0 2 ar 1 d. 2 n 
etiķskābes, ko samaisa pirms lietošanas, bet C u " resp. P b " ionu ie
vada reaģenta pilienā kristalliņa veidā. 

Reakcija. Vāji skābu vai neitrālu analizēs pilienu (vai sauso atli
kumu no tā iztvaicēšanas) uz priekšmeta stikliņa ved sakarā ar reaģenta 
pilienu un pēc brītiņa novēro mikroskopā: tumšbrūni vai melni kubi lie
cina, ka reakcija ir pozitīva. Ja analizē ir P b S 0 4 , tad to šķīdina ammo-
nija acetātā. Tveramais daudzums 0,03 y P b " . 

Dzīvsudrabs (Hvdrargirum). Hg — 200,6. 

Kārtības skaitlis 80. Vērtība I un 11. īp. sv. 13,6; k. p. - 3 9 ° ; 
v. p. + 3 5 7 ° . 

266. §. Dabā dzīvsudrabs ir sastopams savienojumā ar sēru kā mi
nerāls cinobrs, HgS, sarkanbrūnā krāsā. 

Iegūst brīvu metallu, oksidējot sulfīdu ar gaisa skābekli un karsējot 
oksidu, līdz kamēr tas atskalda skābekli (15). Hg metallu atdala no pie
maisījumiem ar pārtvaicēšanu. Gadā iegūst ap 4000 tonnu dzīvsudraba. 

īpašības. Dzīvsudrabs ir vienīgais metalls, kas istabas temperatūrā 
ir šķidrs (k. p. —39°) . Dzīvsudrabā šķīst gandrīz visi citi metalli, un 
šķīdumus sauc par amalgamām; nešķīst dzelzs un platīns. Gaisā ista
bas temperatūrā Hg ir pastāvīgs, bet sakarsēts līdz viršanas temperatū
rai, tas pamazām oksidējas ar gaisa skābekli par sarkanu HgO, bet vēl 
augstākā temperatūrā atskalda skābekli. Hg šķīst HNO s skābē un karstā 
konc. H 2 S 0 4 skābē. 

Hg veido divas savienojumu rindas: vienvērtīgā dzīvsudraba jeb mer-
kurosavienojumus un divvērtīgā dzīvsudraba jeb merkurisavienojumus. Pa
stāvīgāki ir divvērtīgie savienojumi. 
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V i e n v ē r t ī g a d z ī v s u d r a b a s a v i e n o j u m i . 

267. §. Dzīvsudraba (I)-oksids, merkurooksids, H g 2 0 . Tas rodas, 
ja vienvērtīgo nitrātu, H g N 0 3 , sadala ar NaOH vai KOH: nerodas vis 
hidroksids, jo tas nav pastāvīgs, bet merkurooksids. 

2 H g N 0 3 + 2 NaOH - > H g 2 0 + 2 N a N 0 3 + H 2 0 . 

Tas ir tumšpelēkā krāsā un nav pastāvīgs; gaismas ietekmē tas pama
zām sadalās par HgO un brīvu Hg. Pastāvīgākais vienvērtīgā dzīvsudra
ba savienojums ir merk'uronitrāts, H g N 0 3 . To iegūst, ja Hg metallu 
izšķīdina aukstā H N 0 3 skābē. 

3 Hg + 4 H N 0 3 - > 3 H g N 0 3 + NO + 2 H 2 0 . 

Tas viegli šķīst ūdenī, bet viegli arī hidrolizējas un veido bāziskas šālis, 
kas nogulsnējas; ja šķīdumam pieliek H N 0 3 skābi, nogulsnes izšķīst. 
Merkurochlorids, HgCl, rodas kā baltas nogulsnes, ja H g N 0 3 šķīdumam 
ūdenī pielej HC1 skābi. To sauc arī par k a l o m e l u ( = melna krāsa), 
jo ar N H 3 tas kļūst melns. Citi vienvērtīgā dzīvsudraba savienojumi: 
sulfids, jodids un cianids sadalās jau rašanās momentā par divvērtīgu 
sāli un brīvu dzīvsudrabu. 

2 H g N 0 3 + H 2 S HgS + Hg + 2 H N 0 3 . 

Visu vienvērtīgā dzīvsudraba savienojumu molekulas ir divkāršotas: 
H g 2 ( N 0 3 ) 2 , H g 2 C l 2 ; tomēr vienkāršības labad tās raksta kā vienkāršas. 

D i v v ē r t ī g ā d z ī v s u d r a b a s a v i e n o j u m i . 

268. §. Dzīvsudraba (Il)-oksids, merkurioksids, HgO. Tas ir d z e l 
t e n ā krāsā; rodas, ja ūdenī izšķīdinātu divvērtīgu sāli sadala ar NaOH. 
Hidroksids, kam te vajadzētu rasties, nav pastāvīgs: atskalda ūdeni un 
pārvēršas par oksidu. HgO s a r k a n ā krāsā dabū, ja Hg metallu karsē 
gaisā ap 350°; nokrāsas izšķirība rodas no graudiņu lieluma. HgO šķīst 
skābēs; bet arī cietā veidā tas reaģē ar daudzām sālīm, sevišķi ar jodi-
diem un cianidiem. 

No divvērtīgā Hg sālīm ūdenī vislabāk šķīst nitrāts, H g ( N 0 3 ) 2 . To 
iegūst, ja karstā konc. H N 0 3 šķīdina Hg metallu. No citām sālīm ie
vērojama ir merkurichlorids, HgCl 2 , jeb sublimāts. Tas diezgan maz 
šķīst ūdenī (7o/o), bet tā šķīdība palielinās, ja klāt ir kāds cits chlorids, 
piem., NaCl; tad šķīdumā veidojas komplekss, N a 2 [ H g C l J . Odens šķī
dumā (0,1 n) HgCl 2 ir disociēts tikai 0,01 o/0; tāds mazs disociācijas grāds 
norāda uz to, ka šķīdumā ir asociētas molekulas ( H g C l 2 ) x . Sublimātu 
lieto medicīnā kā antiseptisku līdzekli. Vēl mazāk šķīst ūdenī bromids, 
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HgBr 2 , (0,6o/o). Jodids, HgJ 2 , ir sarkanā krāsā (otra dzeltenā modifi
kācija ir pastāvīga tikai virs 126°); tas nešķīst ūdenī un atšķaidītās skā
bēs, bet šķīst KJ šķīdumā un veido kompleksu, K 2 [ H g J 4 j . Šis komplekss 
ir tik pastāvīgs, ka NaOH un KOH sārmi to nesadala un nenogulsnē 
dzīvsudraba oksidu. K 2 [ H g J 4 ] maisījumu ar KOH sauc par Neslera re
aģentu. Ammonjaks ar to dod brūnas nogulsnes: oksi-merkuri-amido-
jodidu vai oksi-merkuri-ammonija-jodidu. 

/ Hg — NH 2 r / Hg H 1 

\ H g j L \ H g H J 

Dzīvsudraba (Il)-cianids, Hg(CN) 2 , ir raksturīgs ar to, ka tas labi 
šķīst ūdenī (citu smago metallu vienkāršie cianidi nešķīst), bet nav ne
maz disociēts. To nesadala ne stipras skābes, ne sārmi, bet sadala vie
nīgi H 2 S , nogulsnēdams HgS. Šīs īpašības dēļ, veidot ar CN' ionu ne-
disociētu cianidu, H g " ions kā arī HgO cietā veidā sadala visus kom
pleksos cianidus, atraujot tiem CN' ionus (155). 

Interesantas ir ammonjaka reakcijas ar divvērtīgā Hg sālīm. Te ro
das kompleksi, kuros viens ammonjaka H atoms ir apmainīts ar vienu 
Hg iona vērtību (1/2 Hg atoma), rodas vienvērtīga amidogrupa — NH 2 . 
Visu kompleksu var saukt par merkuriamidosāli. 

HgCl 2 + 2 NH 3 - * Hg + NH 4 C1. 

Bet ja ņemtās Hg sāls aniona sastāvā ir skābeklis, tad tas ieiet ari 
veidotā kompleksa sastāvā: rodas oksi-merkuri-amido-sāls. 

2 H g ( N O s ) a f 4 N H 4 O H - > 0 < ^ ļ ļ g ~ ^ + 3 N H 4 N 0 3 + 3 H 2 0 . 

Dzīvsudraba sulfids, HgS, ir pazīstams divās modifikācijās: melnā un 
sarkanā. M'elnā rodas, kad no šķīduma nogulsnē H g " ionu ar H 2 S . 
Šī modifikācija mazā daudzumā šķīst nātrija sulfidā Na 2 S un no šķīduma 
kristallizējas kā sarkanā modifikācija. Pārvēršanu var izdarīt arī vēl ci
tādā kārtā. Tā mākslīgi ražo sarkano krāsvielu cinobru. HgS nešķīst 
arī konc. H N O 3 skābē, bet šķīst karaļūdenī. 

Merkuroiona, Hg*, reakcijas. 

269. §. 1. NaOH un KOH nogulsnē pelēku merkurooksidu H g 2 0 , 
jo hidroksids nav pastāvīgs. 

2. N a 2 C 0 3 nogulsnē netīru dzeltenu karbonātu, H g 2 C 0 3 , kas pa
augstinātā temperatūrā sadalās par Hg, HgO un C 0 2 . 
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3.* HCI skābe un chloridi nogulsnē baltu merkurochloridu, kas ne
šķīst atšķaidītās skābēs. 

4.* NH 4 OH dod tumšpelēkus savienojumus, pat ar cietām sālīm. No
gulsnes sastāv no baltas merkuri-amido-sāls un melna brīva Hg (smalkā 
sadalījumā metalli izskatās melni). 

2 HgCl + 2 NH 4 OH T> NH 2 HgCl + Hg + NH 4C1 -f- 2 H 2 0 . 
balts melns 

Te viens Hg atoms oksidējas par divvērtīgu, otrs reducējas par brīvu 
Hg. 

5. H 2 S nogulsnē maisījumu, kas sastāv no HgS un Hg. 
6.* SnCl 2 reducē merkurosālis par brīvu dzīvsudrabu melnā krāsā. 

2 H g C l + S n C l 2 — 2 H g + Š n C l 4 . 

7.* Oksidētāji (Cl 2 , Br 2 ) oksidē nešķīstošo merkurochloridu (un arī 
citas šālis) par ūdenī šķīstošu merkurichloridu vai bromidu. 

2 HgCl + B r 2 —• HgCl 2 + H g B r 2 . 

Merkuriiona reakcijas. 

1. NaOH un KOH nogulsnē dzeltenu oksidu, HgO, jo hidroksīds, 
kam te vajadzētu rasties, nav pastāvīgs. 

2. N a 2 C O s nogulsnē brūnu bāzisku karbonātu (apm. H g C 0 3 . 3HgO), 
kas karstā šķīdumā pilnīgi hidrolizējas par HgO un C 0 2 . 

3. H 2 S nogulsnē melnu HgS. Koncentrētos šķīdumos dažreiz ro
das b a l t s starpprodukts H g 3 S 2 ( N 0 3 ) 2 vai H g 3 S 2 C l 2 , kas no turpmākas 
H 2 S iedarbības pārvēršas par melnu sulfidu, HgS. Tas šķīst karaļūdenī. 

3 H g S + 2 H N 0 3 + 6 H C 1 ^ 3 H g C l 2 -f- 2NO + 3S -f 4 H 2 0 . 

4.* SnCl 2 pakāpeniski reducē divvērtīgos dzīvsudraba savienojumus 
par vienvērtīgiem un brīvu Hg: sākumā rodas baltas nogulsnes, kas no 
reaģenta pārākuma kļūst melnas. 

2 H g C l 2 + S n C l 2 - > S n C l 4 + 2HgCI (baltas nog.). 
2 H g C l + S n C l 2 ^ S n C l 4 - f - 2 H g (melnas nog.). 

5. NH 4 OH dod ar divvērtīgā Hg sālīm baltas nogulsnes, kuru sa
stāvs var būt dažāds. Reakcijas sk. augstāk. 

6.* Alumīnijs (skārds vai stiepule). Ja AI metallu, kas notīrīts ar 
NaOH vai HCI, iemērc uz laiku Hg sāls šķīdumā, tad uz aluminija virs
mas rodas plāna kārtiņa amalgamas. Ja aluminijū pēc tam noskalo un 
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liek stāvēt, tad tai vietā, kur ir radusies amalgama, norit AI oksidēšanās: 
rodas hidroksids, Al (OH) 3 , kas kā iepelēkas šķiedras aug augumā. Ja 
dzīvsudraba savienojums ir cieta viela (HgCl, HgS, HgO), tad to var 
uzlikt uz AI skārda un saslapināt ar pilienu NaOH. Ļoti jūtīga reakcija, 
derīgi visiem Hg savienojumiem. 

7.* Mikroreakcija ar (NH 4 ) 2 [Co(SCN) 4 ļ . §1 ir apgriezta C o " pierā
dīšanas reakcija (250). Vāji skābu analizēs pilienu (vai tā sauso atlikumu 
pēc iztvaicēšanas) uz priekšmeta stikliņa ved sakarā ar reaģenta pilienu 
un novēro mikroskopā: zilas adatas, izkaisītas pa visu pilienu vai radiāli 
sakopotas ap vienu centru, norāda uz Hg*' vai Hg*. Tveramais daudzums 
0,04 T Hg. 

Reaģentu gatavo no Pb-rodanida, to ūdens suspensijā sadalot ar 
H 2 S un filtrātu neitralizējot ar C o C 0 3 un piesātinot ar NH 4 SCN sāli. Tā 
vietā var lietot arī piesātinātu NH.,SCN šķīdumu, ievadot reaģenta pilie
nā uz stikliņa CoCl 2 kristalliņu. Iztvaicējot analizēs pilienu nedrīkst stipri 
karsēt, jo Hg savienojumi sublimējas. 

8. Sausa reakcija. Hg savienojumi karsējamā stobriņā sublimējas. 
Ja analizi sajauc ar izkarsētu N a 2 C 0 3 , tad sublimējas brīvs Hg, kas kā 
sīkas, pelēkas pilītes sakrājas karsējamā stobriņa augšgalā. 

Bismuts. Bi = 209,0. 

Kārtības skaitlis 83. Vērtība III un V. īp. sv. 9,8; k. p. 271°. 

270. §. Dabā bismutu atrod kā tīrradni un savienojumā ar sēru kā 
b i s m u t a s p ī d i , B i 2 S 3 . Bismuts ir mazā daudzumā sastopams ele
ments. 

Iegūst Bi metallu no oksida, to reducējot ar oglekli. 

īpašības. Bismuts ir trausls metalls, lielos kristallos ar iesarkanu 
spīdumu. Samērā ar citiem metalliem vāji vada siltumu un elektrību. 
Gaisā karsēts sadeg par oksidu, B i 2 0 3 ; šķīst karstā atšķ. H N 0 3 skābē. 

Savienojumos Bi ir trīsvērtīgs un piecvērtīgs. Trīsvērtīgā pakāpē tas 
veido bismlitionu, B i ' " , un bismutilionu, BiO'. Grupa BiO- ir vienvēr
tīga, un tā ir raksturīga bāziskām bismuta sālīm. Piecvērtīgā pakāpē bis
muts veido anionu, B i 0 3 ' , bismutātionu. Piecvērtīgā pakāpe nav pastā
vīga, tā viegli reducējas; analitiskā praksē tai nav nozīmes. 

Okslids un hidroksids. Oksids, B i 2 0 3 , rodas, kad sasmalcināts Bi 
metalls karstumā oksidējas ar gaisa skābekli. Tas ir tumšdzeltens pulve
ris; šķīst visās skābēs. 
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Hidroksids, Bi(OH) 3 , rodas, ja kādas Bi-sāls šķīdumu sadala ar NaOH 
vai KOH, ņemot sārmu lielā pārākumā. Tas ir balts; pie 100° tas pa 
daļai zaudē ūdeni un pārvēršas par B iO(OH); vēl augstākā temperatūrā 
tas pārvēršas par oksidu, B i 2 0 3 . 

Salis, kur Bi ir kations, iegūst no oksida, to šķīdinot skābēs. Visas 
bismuta šālis ūdens šķīdumā un pat atšķaidītās skābēs stipri hidroli
zējas, pie kam rodas kristāliskas b ā z i s k a s šālis; pēdējām par kationu 
ir vienvērtīgā bismutilgrupa, BiO', tādēļ arī pašas šālis sauc par bismutil-
sālīm, piem., BiOCl ir bismutilchlorids; dažreiz gan tās sauc arī par 
oksisālīm un saka ,,bismuta oksichloirids". Normālās šālis bez sadalī
šanās šķīst tikai stipri skābos šķīdumos. Parastās laboratorijas šālis ir 
nitrāts, B i ( N 0 3 ) 3 . 5 H 2 0 , chlorids, B i C l 3 . H 2 0 , un bāziskais nitrāts, BiONO a , 
ko lieto arī medicīnā. Sulfids, B i 2 S 3 , ir tumšbrūnā krāsā; to var iz
šķīdināt karstā atšķ. H N 0 3 skābē. Fosfāts, B i P 0 4 , grūti šķīst H N O s skā
bē, tādēļ to lieto fosforskābes atdalīšanai. Bet fosfātu B i P 0 4 sadala halo r 

genioni Cl', Br', ] ' un S 0 4 " ions: rodas bāzisks bismutilhalogenids resp. 
sulfāts, un atbrīvojas H 3 P 0 4 : 

B i P 0 4 - f C l ' + H 2 0 - > B i O C l 4- 2 H 3 P 0 4 . 

No piecvērtīgā bismuta savienojumiem pazīstama ir bismutskābe, 
HBiO s . Tā rodas, ja bāziskā vidē hidroksidu oksidē ar C l 2 ; tad no
gulsnes kļūst sarkanas un, pēc izmazgāšanas ar H N 0 3 skābi, satur bismut-
skālbi. Tā ir spēcīgs oksidētājs un viegli reducējas par oksidu, B i 2 0 3 . 

271. §. Reakcijas. 

1. Hidrolize. Visas bismuta šālis viegli hidrolizējas: ja skābē iz
šķīdinātu analizi stipri atšķaida ar ūdeni, izkrīt baltas nogulsnes — bā
ziska sāls. Sevišķi stipri hidrolizējas chlorids. 

B i C l 3 + H 2 0 Z ± BiOCl + 2HC1. 

Reakcija ir apgriezeniska: pielejot skābi, nogulsnes var izšķīdināt. 

2. Alkaliju sārmi, ja tos pielej pārākumā, nogulsnē baltu Bi (OH) 3 . 
3. NH 4 OH nogulsnē baltu bāzisku sāli ar mainīgu sastāvu, ne hidr

oksidu. 
4. N a 2 C 0 3 nogulsnē bāzisku karbonātu ar mainīgu sastāvu. 
5. K 2 C r 2 0 7 un K 2 C r 0 4 nogulsnē dzeltenu bismutildichromātu. 

2 B i C l 3 + 2 K 2 C r 0 4 + H 2 0 +± ( B i 0 ) 2 C r 2 0 7 + 4 KC1 + 2 HC1. 

6.* N a 2 H P 0 4 nogulsnē baltu B i P 0 4 , kas nešķīst atšķ. H N 0 3 skābē. 
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7.* Nātrija stannits stipri bāziska šķīduma reducē B i ( O H ) 3 par brī
vu Bi, kas izkrīt melnu nogulšņu veidā. 

BiCl 3 + 3 NaOH —> B i ( O H ) 3 4 - 3 NaCl; 
2 Bi (QH) 3 4 - 3 N a 2 S n 0 2 — • 2 B i 4 - 3 N a 2 S n 0 3 4 -3 H a O. 

Na-stannīts Na-stannāts 

Reakciju izdara tā, ka analizi (apm. 1 cm 3 ) pielej pie reaģenta šķī
duma (apm. 5 cm 3 ) , ne otrādi. Tad reaģents ir lielā pārākumā, un 
šķīdums stipri sārmains. Stannīta šķīdumu pagatavo no SnCl 2 , pielejot 
tam NaOH sārmļu, līdz kamēr sākumā izkritušās nogulsnes atkal iz
šķīst (281). 

8. H 2 S nogulsnē tumšbrūnu Bi.,S 3, kas nešķīst ammonija polisulfi-
dā, bet izšķīst karstā atšķ. H N 0 3 skābē. 

B i 2 S 3 4 - 8 H N 0 3 — • 2 B i ( N 0 3 ) 3 4 - 2 N 0 4 - 3 S 4 - 4 H 2 0 . 

9. Kristallu reakcija ar K 2 SO, vai N a 2 S 0 4 . Tā ir apgriezta Na' un 
K' pierādīšanas reakcija (227). Analizēs pilienu, kurā nedrīkst būt Cl' 
ions, uz priekšmeta stikliņa ved sakarā ar pilienu 2n H 2 S 0 4 un mazu 
kristalliņu K 2 S 0 4 vai N a 2 S 0 4 un pēc brīža novēro mikroskopā. Div<-
kāršic sulfāti: 3 K 2 S 0 4 . B i 2 ( S 0 4 ) 3 sešstūrainu plākšņu un 3 N a 2 S 0 4 . B i 2 ( S 0 4 ) 3 

taisnu stabiņu veidā kristallizējas pamazām, pilienam izžūstot. Reakciju var 
paātrināt, pilienu pasildot uz mikrodegļa. Tveramais daudzums 0,1 y Bi. 

10. Pilienu reakcija ar cinchoninu un KJ. Bi'*' šālis vāji skābos 
šķīdumos veido ar dažām organiskām bāzēm un J ' ionu divkāršus jodidus, 
no kuriem daži ir krāsaini. Ar alkaloidu c i n c h o n i n u rodas oranžsar
kanas nogulsnes, kas nešķīst atšķ. skābēs. Reaģents: 1 g cinchonina 
izšķīdina 100 cm 3-os silta, ar dažiem pilieniem H N 0 3 paskābināta ūdens; 
kad atdzisis, pieliek 2 g KJ. Reakcija: uz filtrpapīra uzliek pilienu rea
ģenti un tam virsū pilienu vāji skābas analizēs. Oranžsarkans plankums 
norāda uz Bi. Tveramais daudzums 0,2 7 Bi, robežkoncentrācija 1 : 300 000. 
Traucē H g " , P b " un Cu". 

11. Luminiscences reakcija. Pt stiepules cilpiņā ieņem saslapinātu 
C a C 0 3 pulveri un viegli izkarsē, lai turētos kopā. Dabūtai lodītei uzliek 
pilieniņu analizēs un atkal izkarsē, šoreiz stiprāk, ūdeņraža mikroliesmā. 
Ūdeņradi ņem no Kipa aparāta un to sadedzina mazas porcelāna cauru
lītes galā tumšā apm. 5 mm garā liesmiņā. Ja atdzesētu C a C O s lodīti 
ar analizi, kas satur Bi, tuvina tādai H 2 liesmai, tad pieskaršanās mo
mentā pie lodītes parādās ci an z i l s uzliesmojums, l u m i n i s c e n c e . Kad 
lodīte sakarst, un sāk spīdēt Ca liesma, luminiscence pazūd, bet parādās 
no jauna, ja lodīti atdzesē un atkal tuvina liesmai. Ja mēģinājumu izdara 



Varš. Vienvērtīga vara savienojumi. 267 

tumšā istabā, tad ar luminiscenci vēl var atrast 0,0001 y Bi. Līdzīgos ap
stākļos luminiscences reakcijas vēl dod Sb ar zaļganzilu, Mn ar dzel
tenu nokrāsu; tie var traucēt. 

Varš (Cuprum). Cu = 63,57. 

Kārtības skaitlis 29. Vērtība I un II. Ip. sv. 8.93; k. p. 1083°. 

272. §. Dabā varš pa retam sastopams arī kā tīrradnis, biežāk sa* 
vienojumā ar sēru un skābekli; ar sēru kā minerāls c h a l k o p i r i t $ , 
CuFeS 2 un C u 3 F e S 3 ; ar skābekli kā k u p r i t s, C u 2 0 , m a 1 a c h i t s, 
C u C 0 3 . C u ( O H ) 2 u. c. 

Iegūšana. Sulfidu rudas apdedzina un iegūto oksidu reducē ar og
lekli. Pilnīgi tīru metallu, kāds ir vajadzīgs elektriskiem vadiem, iegūst, 
varu rafinējot ar elektrību. Vannā, kur par elektrolītu ir C u S 0 4 - ļ - H . 2 S 0 4 , 
par anodu iekar netīrā vara plāksni, par katodu tīra vara skārdu. Pie 
anoda netīrais varš iet šķīdumā, pie katoda atdalās tīrs Cu; piemaisī
jumi paliek šķīdumā vai izkrīt kā duļķes pie anoda. Gadā iegūst ap 
1.100.000 tonnu vara. 

īpašības. Tīrs varš ir sarkanā krāsā. Tas ir samērā ciets, tomēr 
kaļams, stiepjams un velmējams. Pēc sudraba tas ir labākais siltuma un 
elektrības vadītājs. Sausā gaisā tas ir pastāvīgs, bet mitrā gaisā pār
klājas ar kārtiņu pelēkzaļa bāziska karbonāta, kas to pasargā no tālākas 
oksidēšanās. Varš šķīst karstā atšķ. H N 0 3 skābē un karstā konc. H 2 S 0 4 

skābē, reducējot pēdējo par S 0 2 . Gaisam klātesot, tas šķīst arī ammonl-
ja hidroksidā un veido intensīvi zilu vara tetramminhidroksidu (274). 

Varš veido 2 savienojumu rindas: vienvērtīgā vara jeb k u p r o -
savienojumus un divvērtīgā vara jeb k u p r i savienojumus. 

V i e n v ē r t ī g ā v a r a s a v i e n o j u m i . 

273. §. Vara (I)-oksids, kuprooksids, Cu s O, ir sarkanā krāsā. Tas 
rodas, ja metallu karsē skābekļam klātesot pāri 800°. Arī vara (Il)-oksids, 
CuO, ja to karsē pāri 800°, atskalda skābekli un pārvēršas par C u 2 0 . 
T o var iegūt arī, ja F e h l i n g ' a šķīdumu (148) karstumā reducē ar gli-
kozi vai hidrazinu. C u 2 0 grūti šķīst HC1 skābē un tad veido kuprosāli. 

Vienvērtīgā vara šālis ir baltas, izņemot kuprosulfidu, Cu 2 S, kas ir 
melns. Kuprosulfidu iegūst no kuprisulfida, to reducējot ar ūdeņradi pie 
400—500°. Ar dažiem anioniem varš veido tikai kuprosālis; tādas ir kup-
rojodids, CuJ, kuprocianids, CuCN; arī kuprorodanids, CuSCN, ir daudz 
pastāvīgāks nekā kuprirodanids. Vienvērtīgās vara šālis iegūst ar redu
cēšanu no divvērtīgām, piem., no CuCl 2 ar SnCl 2 var dabūt baltu kupn> 
chloridu, CuCl. 
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D i v v ē r t ī g a v a r a s a v i e n o j u m i . 

274 §. Vara (H)-oksids, kuprioksids, CuO, ir melnā krāsā. Tas 
rodas, ja Cu metallu gaisā karsē ne augstāk par 800°. Tas diezgan viegli 
atdod savu skābekli gāzveidīgiem reducētajiem, tādēļ organiskā elemen-
tāranalizē to lieto par oksidētāju. 

Vara (Il)-hidroksids, kuprihidroksids, Cu(OH) 2 , rodas kā gaišzilas no
gulsnes, ja kādu kuprisāli ūdens šķīdumā sadala ar sārmu. Mazliet pa
augstinātā temperatūrā tas atdala ūdeni un pārvēršas par oksidu, CuO. 
Mazā mērā kuprihidroksids ir amfoters, jo to var izšķīdināt ļoti konc. 
sārmā. 

Divvērtīgā vara šālis ir zilas, ja tās satur kristallūdeni, un baltas, ja 
kristallūdens ir aizdzīts ar izkarsēšanu. Kuprisulfāts, C u S 0 4 . 5 H 2 0 , kristalli-
zējas lielos triklinos kristallos; to sauc arī par vara vitriolu. Citas laboratorijā 
bieži lietotas šālis ir nitrāts, C u ( N 0 3 ) 2 . 6 H 2 0 , un chlorids, C u C l 2 . 6 H 2 0 . 
Visas tās viegli šķīst ūdenī. Normāla's karbonāts nav pazīstams, bet gan 
daži bāziski karbonāti (malachits). Kuprisulfids, CuS, ir melns; tas rodas, 
ja C u " ionu nogulsnē ar H 2 S . 

Kompleksas šālis varš veido ar ammonjaku un CN' ionu. Ammonija 
hidroksidā šķīst visas šālis, arī hidroksids; nešķīst tikai sulfids. Divvērtīgais 
kupriions, Cu" , koordinē ap sevi 4 (arī 6) NH 3 molekulas un veido kom
pleksu kupritetramminionu, |Cu(NH 3 ) 4 j " ; tas ir rudzu puķu krāsā, un tā 
krāsošanas spēja ir tik liela, ka ar šo reakciju var atrast ļoti niecīgus vara 
daudzumus. Vara tetramminhidroksids, [Cu(NH 3 ) 4 ļ (OH) 2 , ir t. s. Š v e i -
c e r a reaģents, kurā šķīst celluloza, piem. filtrpapīrs. 

Ar ciangrupu kompleksu veido tikai vienvērtīgais kuproions, Cu'. Ja 
pieliek kālija cianidu, KCN, kādai divvērtīgā vara sālij, tad atskaldās di-
cians, (CN) 2 , un varš reducējas par vienvērtīgu, pie kam zilā krāsa pazūd. 
Krāsas maiņa ir sevišķi liela, ja KCN pielej zilajam vara tetramminšķīdu-
mam; tad neatdalās arī indīgā diciana, (CN) 9 , gāze; tā reaģē ar NH 4 OH 
(150). 

2 [ C u ( N H 3 ) 4 ] S 0 4 + 8 H 2 0 + 4 KCN - > 2 Cu(CN) 2 4 -2 K 2 S 0 4 + 8 NH 4 OH; 
2 Cu(CN) 2 - > 2 CuCN + (CN) 2 ; 

(CN) 2 4- 2NH 4 OH - > NH 4CN + NH 4OCN 4 H a O ; 
2 CuCN + 6 KCN - > 2 K 3 [ C u ( C N ) 4 ] . 

(Bāziskā vidē šo kompleksu H 2 S nesadala; atšķirība no Cd.) 

275. §. Reakcijas. Kvalitatīvā analizē ir darīšana gandrīz vienīgi ar 
divvērtīgā vara savienojumiem. 
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1. Alkaliju sārmi nogulsne zilu hidroksīdu, kas karstuma zaudē ūdeni 
un pārvēršas par melnu oksidu. 

C u S 0 4 + 2 NaOH - > . ( C u O H ) 2 + N a 2 S 0 4 ; 
C u ( O H ) 2 - > C u O + H 2 0 . 

2. NHjOH, ja to pieliek pa pilienam, nogulsnē gaišzaļu bāzisku sāli, 
kas reaģenta pārākumā izšķīst kā kompleksa vara tetramminsāls ar rudzu 
puķu zilu krāsu. 

2 C u S 0 4 + 2 NH 4OH - > C u 2 ( O H ) , S 0 4 + ( N H 4 ) 2 S 0 4 ; 
C u 2 ( O H ) 2 S 0 4 + ( N H 4 ) 2 S 0 4 + 6 N H 4 O H - > 2 [ C u ( N H 3 ) 4 ] S 0 4 + 8H 2 Q. 

zilā krāsā 

3*. K 4 F e ( C N ) 6 skābā vidē nogulsnē sarkanbrūnu vara ferrocianidu. 

2 C u S 0 4 + K 4 F e ( C N ) 6 — • C u 2 F e ( C N ) 6 + 2 K 2 S 0 4 . 

'4. Sļerūdeņradis nogulsnē melnu CuS, kas šķīst karstā atšķaidītā 
HNOc. skābē. 

5. N a 2 C 0 3 nogulsnē gaišzaļu bāzisku karbonātu, C u C 0 3 . Cu(OH) 2 , 
kas karstumā sadalās par CuO, H 2 0 un C 0 2 . 

6. Mikroreakcija tripelnitrīta K 2 P b [ C u ( N 0 2 ) G ļ veidā. Reakcijas ap
rakstu sk. 265. Tveramais daudzums 0,03 y Cu. 

Kadmijs (Cadmium). C d = 112,41. 

Kārtības skaitlis 48. Vērtība II. īp. sv. 8,6; k. p. 321°. 

276. §. Dabā kadmijs ir sastopams kā cinka pavadonis cinka sul-
fidā. Paša kadmija minerāli ir reti un mazā daudzumā; tāds ir g r e n o -
k i t s, CdS, ko atrod Grenlandē un Skotijā. 

Iegūšana. Kadmiju iegūst kopā ar cinku. Tā kā kadmijs vieglāks 
un pārtvaicējas zemākā temperatūrā nekā cinks, tad tas pirmais atdalās no 
cinka rūdas. Šo pirmo frakciju, ko iegūst putekļu veidā, samaisa ar oglekli 
un pārtvaicē vēlreiz pie 800°: pārtvaicējas tikai kadmijs. 

īpašības. Kadmijs ir balts metalls, cietāks par cinku, bet nav tik 
trausls; tas ir kaļams un stiepjams. Bet jau pie 80° tas kļūst trausls. Ista
bas temperatūrā tas ir diezgan izturīgs pret gaisu un mitrumu. Karstumā 
tas sadeg gaisa skābekli par oksidu, CdO. Kadmijs šķīst visās stiprās skābēs. 

Savienojumos Cd ir divvērtīgs. Ir gan pazīstams arī oksiduls, C d 2 0 , 
zaļā krāsā, bet nav sāļu, kas no tā būtu atvasinātas. Kadmija (Iī)-oksids, 
kadmija oksids, CdO, ir dzeltenbrūns pulveris (nokrāsa ir atkarīga no iegū
šanas veida). To dabū, ja sadedzina Cd metallu vai izkarsē kadmija šālis ar 
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gaistošiem anioniem. CdO šķist visās stiprās un vidējās skābēs, bet nesa-
vienojas ar ūdeni. Kadmija hidroksids, Cd(OH) 2 , ir baltā krāsā. Tas ro
das, ja ūdenī izšķīdinātu kadmija sāli sadala ar alkaliju sārmu. C d ( O H ) 2 

nav amfoters un nešķīst sārma pārākumā, bet šķīst ammonija hidroksīdā 
un veido kompleksu kadmija tetramminhidroksidu, |Cd(NH 3 ) 4 ļ (OH) 2 . 

Sāiis. Ūdenī šķīst sulfāts, C d S 0 4 . 8 / 3 H 2 0 , nitrāts, C d ( N 0 3 ) 2 . 4 H 2 Q , 
chlorids, C d C l 2 . 2 H 2 0 . Šīs šālis, izņemot nitrātu, ūdens šķīdumā ir mazāk 
disociētas nekā tām vajadzētu būt pēc vispārējās likumības (41), kas no
vērojama pie citu metallu sālīm. Pieņem, ka kadmija šālis ir a u t o k o m -
p l e k s a s , t. i. pašas ar sevi veido kompleksu, piem. CdļCdJ 4 ļ , kur daļa 
metalla ir kationa, daļa aniona sastāvā. Ūdenī nešķīst kadmija karbonāts, 
fosfāts, oksalāts un sulfids; bet šīs šālis šķīst atšķ. HC1 un H N 0 3 skābēs 
un arī ammonija hidroksidā, izņemot tikai CdS, kas nešķīst. Šķīdums 
ammonjakā satur kompleksu kadmija tetramminionu, [Cd(NH 3 ) . ( ; " ; skābā 
vidē tas atkal izirst. Visas kadmija šālis ir baltas, šķīdumā bez krāsas; tikai 
sulfids, CdS, ir dzeltens. 

277. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi nogulsnē baltu hidroksidu. 

C d S 0 4 4 - 2 NaOH — * Cd(OH) 2 4 N a 2 S 0 4 . 

2. NH 4 OH arī nogulsnē hidroksidu, bet tas izšķīst reaģenta pārā
kuma kā komplekss kadmija tetramminsavienojums. 

C d S 0 4 + 2NH 4 OH — • Cd(OH) 2 4- ( N f ī 4 ) 2 S 0 4 ; 
Cd(OH) 2 4 - ( N H 4 ) 2 S 0 4 + 2 N H 4 O H ~ ^ [ C d ( N H 3 ) 4 ] S 0 4 - f 4 H 2 0 . 

Na 2 CO a nogulsnē baltu bāzisku karbonātu. 

2 C d S 0 4 4 - 2 N a 2 C 0 3 4 - H 2 0 — • C d C O . . . Cd(OH) 2 4 - 2 N a 2 S 0 4 4- C 0 2 . 

4*. H 2 S nogulsnē dzeltenu vai iesarkanu sulfidu. 

CdCl 2 4- H 2 S — • CdS 4- 2 HC1. 

CdS šķīst stiprās skābēs, atdalot H 2 S ; tādēļ no stipri skābiem šķīdu
miem tas neizkrīt. Šķīst karstā atšķ. H N 0 3 skābē tāpat kā citi sulfīdi. 

5*. KCN nogulsnē baltu cianīdu, kas izšķīst reaģenta pārākumā un 
veido kompleksu kālija kadmija tetracianidu. 

CdCl 2 4 - 2 KCN -—• Cd(CN) 2 4- 2 KC1. 
Cd(CN) 2 4- 2KCN — * K 2 [ C d ( C N ) 4 ] . 

Ammonjakālā šķīdumā H 2 S šo kompleksu sadala un nogulsnē dzeltenu 
CdS (atšķirība no Cu). 

K 2 [Cd(CN) 4 ] 4 - 2 NH 4OH 4- H 2 S — > CdS 4- 2 K C N + 2 N H 4 C N 4- 2 H 2 0 . 
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6*. Ammonija perchlorāts (vai H 0 0 4 4- NH ,OH) no ammonjakāla 
šķīduma nogulsnē visu kadmiju kā kompleksu kadmija tetramminper-
chlorātu. 

[ C d ( N H 3 ) 4 ] S 0 4 + 2 N H 4 C 1 0 4 — • [ C d ( N H 3 ) 4 ] ( C 1 0 4 ) 2 4 ( N H 4 ) 2 S 0 4 . 

7*. Piridīns, C 5 H 5 N - } _ K B r dod ar C d " ionu baltu kompleksu kad
mija dipiridīnbromidu. 

C d C l 2 + 2 C 5 H 5 N 4- 2 K B r — • [ C d ( C 5 H 5 N ) 2 ] B r 2 + 2KC1. 

No vāji skābas (gandrīz neitrālas) analizēs ņem apm. 1 cm 3 , ielaiž tanī 
2—3 pilienus piesātināta KBr šķīduma un 2—3 pilienus piridīna un labi sa
skalo, bet nesilda. Ja analizē Cd nav mazāk par 0,1 mg/cm 3, tad rodas 
baltas kristāliskas nogulsnes, kas viegli šķīst atšķaidītās skābēs un aramon-
jakā. Tā ir arī laba mikroreakcija uz Cd (sk. 261). Tveramais daudzums 
1 y, robežkoncentrācija 1 :10000. Līdzīgos apstākļos reaģē arī Zn. 

Reakcija ir jūtīgāka, ja bromida vietā ņem rodanidu; bet tad, arī C ū " 
ions radi līdzīga sastāva nogulsnes zaļā krāsā. 

Sudrabs (Argentum). Ag — 107,88. 

Kārtības skaitlis 47. Vērtība I. Ip. sv. 10,49; k. p. 961°. 

278. §. Dabā sudrabu atrod kā t ī r r a d n i un savienojumā ar sēru 
kā minerālus a r g e n t i t u jeb s u d r a b a s p ī d i , Ag 2 S, (dažreiz kopā ar 
PbS) , p i r a r g i r i t u , A g 3 S b S 3 , un r a g a s u d r a b u , AgCl. Kā piemai
sījums sudraba savienojumi ir arī vara, svina un cinka rūdās. 

No rūdām, kas satur Ag 2 S, sudrabu var izvilkt ar NaCN, kurā A g 2 S 
šķīst. 

A g 2 S 4 4NaCN = 2Na[Ag(CN) 2 ] + N a 2 S . 

No šķīduma to atdala ar elektrolīzi. Gadā iegūst ap 8000 tonnu sudraba. 

īpašības. Sudrabs ir balts metalls ar vislielāko siltuma un elektrības 
vadīšanas spēju. To viegli var kalt, stiept un velmēt. Gaisā tas neoksidē-
jas arī karstumā un tādēļ to pieskaita pie cēlmetāliem; bet sudrabs viegli 
savienojas ar sēru un no virspuses kļūst melns. Sakausēts Ag uzsūc līdz 
20 tilpumiem skābekļa un atdziestot to atkal atdala, bet neuzsūc ūdeņradi 
un slāpekli. Šķīst karstā atšķ. H N O s skābē un karstā 80o/0-gā H 2 S 0 4 

skābē. Visos savienojumos sudrabs ir vienvērtīgs. 

Sudraba oksids, A g 2 0 , ir melns pulveris; tas rodas, ja pie ūdenī iz
šķīdinātas sudraba sāls pielej alkaliju sārmu: hidroksids, kam te vajadzētu 
rasties, tūliņ sadalās. Ag 2 Q mazā mērā šķīst ūdenī (1 :2000) un piešķir 
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šķīdumam bāzisku raksturu. Šķīduma A g 2 0 ir spēcīgs oksidētājs: oksidē 
H 2 0 2 par 0 2 . 

A g 2 0 + H 2 0 2 -* 2 A g + 0 2 + H 2 0 . 

Paaugstinātā temperatūrā A g 2 0 atdala skābekli; pie 200° sadalīšanās ir 
pilnīga. 

Šālis. Visparastākā sudraba sāls ir nitrāts, AgNO s . To sauc arī par 
„elles akmeni', jo tas saēd (oksidē, sadedzina) dzīvnieku audus. To iegūst, 
oksidējot Ag metallu ar karstu H N 0 3 skābi. 

3Ag + 4 HN0 3 —* 3 AgN0 3 + NO + 2 H 2 0 . 

Sudraba nitrāta kristalli gaisā ir pastāvīgi, bet sadalās gaismā, un tādēļ 
sudraba nitrātu uzglabā sarkana stikla bundžās un tumšā vietā. No nitrāta 
pagatavo visas sudraba šālis. Analītiskā praksē dažreiz ir vajadzīgs sudraba 
acetāts; to iegūst šādā ceļā: no nitrāta ar N a 2 C 0 3 dabū karbonātu, 
A g 2 C 0 5 (bez sildīšanas!); to izmazgā un izšķīdina siltā atšķ. etiķskābē. 

Lielākā daļa sudraba sāļu nešķīst ūdenī. Odenī šķīst nitrāts (216 da
ļas A g N 0 3 100 daļās H 2 0 ) , fluorids ( 1 7 2 : 1 0 0 ) , acetāts (1 :100) un sul
fāts (0,8 : 100). Ļoti daudz sudraba sāļu nešķīst arī atšķaidītās minerāl-
skābēs: tās, kas satur IV grupas anionus. Šo sāļu šķīdību ūdenī sk. 74. 

Kompleksie savienojumi. Sudraba ionam, Ag', piemīt ļoti lielas spējas 
veidot kompleksus ar cianionu, CN', tiosulfātionu, S 2 0 3 " , un ammonjaku, NH 3 . 
Visi šie kompleksi viegli šķīst ūdenī. Visvieglāk rodas un vispastāvīgākais 
ir sudraba diciankomplekss, |Ag(CN) 2 ļ ' , kur Ag ir aniona sastāvā. Tādēļ 
visas sudraba šālis, arī Ag 2 S, šķīst kālija cianidā (reakciju ar Ag 2 S sk. aug
stāk). Ammonjaka komplekss, [Ag(NH 3 ) 2 ļ * , kur Ag ir kationa sastāvā, 
sadalās jau vāji skābā vidē. Ammonija hidroksidā šķīst visas sudraba 
šālis, izņemot tikai jodidu, AgJ, un sulfidu, Ag 2 S ; grūti šķīst ferrocianids, 
Agi!T'e(CN) 6|, un rodanids, AgSCN. Nātrija tiosulfātā šķīst arī tās šālis, 
kas nešķīst ammonija hidroksidā, izņemot Ag 2 S. Sudraba tiosulfātā kom
plekss ir | A g ( S 2 0 3 ) ļ ' un ( A g ( S 2 0 3 ) 2 ) ' " , kur Ag ir aniona sastāvā. Skābā 
vidē šie kompleksi sadalās ātri, neitrālā un bāziskā pamazām un atdala 
sulfidu, Ag 2 S. 

279. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi nogulsnē pelēku sudraba oksidu, A g 2 0 ; hidroksids 
nav pastāvīgs. Nelielā daudzumā (1 :2000) tas šķīst ūdenī ar bāzisku 
reakciju. 

2. Na, ,C0 3 nogulsnē baltu karbonātu, A g 2 C 0 3 , kas karstā ūdenī 
sadalās, 

2 AgN0 3 + N a 2 C 0 3 —* A g 2 C 0 3 + 2NaN0 3 ; • 
A g 2 C G : i + siltums — * A g 2 0 + C 0 2 . 
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3*. HC1 un chloridi nogulsnē baltu biezpienveidīgu sudraba chloridu, 
kas nešķīst atšķaidītā HNO s skābē, bet viegli izšķīst ammonija hidroksidā 
un arnrr.onija karbonātā kā komplekss sudraba diamminchlorids; 

AgCl + 2 NH 4OH - > [Ag(NH 3 ) 2 ]Cl + 2 H 2 0 . 
A gCl + 2 ( N H J 2 C Q 3 - > [Ag(NH 3 ) 2 Cl + 2 N H 4 H C 0 3 . 

Šis komplekss viegli sadalās, ja šķīdumu paskābina; tad atkal no
gulsnējas AgCl. Arī H 2 S to sadala un nogulsnē Ag.2S. 

4*. KJ nogulsnē dzeltenu sudraba jodidu, kas nešķīst ammonija hidr
oksidā, grūti šķīst tiosulfātā, bet viegli kālija cianidā kā komplekss kālija 
sudraba dicianids. 

A g J -ļ- 2 K C N — • K [ A g ( C N ) 3 ] + K J . 

Stipras skābes šo kompleksu sadala un nogulsnē sudraba cianidu. 

5. Mikroreakcija ar K 2 C r 2 0 7 . Analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa 
sajauc ar pilienu 2 n H N 0 3 , iebīda tanī mazu kristalliņu K 2 C r 2 0 7 un novēro 
mikroskopā. A g 2 C r 0 4 kristalizējas tumšsarkanu četrstūru veidā. Mazi krī-
stalliņi, no kuriem tiek reflektēta visa gaisma no apakšas, izskatās melni. 
Dažreiz kristalli izaug lieli un gari, grupējoties ap vienu centru, dažreiz tie 
tie ir atsevišķu izstieptu rombu veidā. Reakciju traucē daudz H g " . Tve
ramais daudzums 0,2 y Ag. 

Alva (Stannum). Sn - 118,70. 

Kārtības skaitlis 50. Vērtība II un IV. īp. sv. baltai alvai 7,3, pelēkai 5,8; 
k. p. 232°. 

280. §. Dabā alva sastopama savienojumā ar skābekli kā minerāls 
k a s i t e r i t s jeb a l v a s a k m e n s , S n 0 2 , ko atrod Bankas salā pie Ma-
lakas pussalas Āzijā; savienojumā ar sēru alva ir v a ŗ a - a l v a s p j r i t ā , 
Cu 2 FeSnS 4 un (Fe, Sn)S 2 . 

Iegūšana. Sulfidu rūdas oksidē ar apdedzināšanu. Alvas oksidu reducē 
ar oglekli un iegūto alvu rafinē ar pārkausēšanu vai elektrolitiski. Gadā iegūst 
ap 180.000 tonnu alvas. 

īpašības. Istabas temperatūrā alva ir balts kā sudrabs metalls ar iezil
ganu spīdumu, gaisā pastāvīgs. Alva ir mīkstāka nekā cinks, bet cietāka 
nekā svins; to viegli var kalt. Pie 100° alvu var izvilkt par stiepuli un iz
veltnēt plānās lapiņās, bet pie 200° tā top trausla un tad to var saberzt 
par pulveri* Alvai ir divas allotropiskas modifikācijas: b a l t ā un p e l ē k ā 
alva. Parastā baltā alva ir pastāvīga virs -1-18°, bet zemākās temperatūrās 
pastāvīga ir pelēkā alva. Pārvēršanās ātrttms 18° tuvumā ir ļoti mazs, 
tādēļ arī baltā alva var būt zem 18° un pelēkā virs 18°. Pelēkā alva uz 
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baltās parādās tikai stipri lielā aukstumā: tā ir pelēkā krāsā un pulveŗ-
veidiga. Ja pārvēršanās reiz ir sākusies, tad tā lēni turpinās arī tad, ja 
temperatūra ir tikai nedaudz zem 18°. Pelēkā alva ir sastopama uz ve
ciem alvas priekšmetiem kā pelēki plankumi, ko sauc par „alvas mēri' jeb 
„muzeju slimību', jo ar tiem parasti ir pārklāti muzejos uzglabātie alvas 
priekšmeti. 

Alva šķīst karstā konc. HC1 skābē, izspiež ūdeņradi un veido stanno-
chloridu; tā šķīst arī konc. sārmos un tad arī izspiež ūdeņradi un 
veido stannātu. 

Sn - ļ- 2HC1 —> H 2 + S n C l 2 . 
Sn 4 - 2 NaOH f H 2 0 — • 2 H 2 - ļ - N a 2 S n 0 3 (Na-stannāts). 

Karsta konc. H N O s skābe oksidē Sn metallu un visus alvas savieno
jumus par alvas dioksidu, S n 0 2 . 

Alvai ir divas savienojumu rindas: divvērtīgās alvas savienojumi ir 
s t a n n o s ā l i s un s t a n n ī t i , četrvērtīgās alvas savienojumi ir s t a n n i -
s ā l i s un s t a n n ā t i . 

D i v v ē r t ī g ā s a l v a s s a v i e n o j u m i . 

281. §. Alvas (Il)-oksids, stanno-oksids, SnO, rodas no Sn metalla 
lēnas oksidēšanās paaugstinātā temperatūrā. To var iegūt arī, ja kādu div
vērtīgās alvas sāli ūdens šķīdumā sadala ar sārmu un iegūto hidroksidu 
karsē pie 110°. Tas ir kristallisks pulveris; tā nokrāsa ir dažāda atkarībā 
no iegūšanas veida no pelēkas līdz zili violetai. Karstumā ar skābekli tas 
oksidējas par baltu dioksidu, S n 0 2 . 

Alvas (Il)-hidroksids, stannohidroksids, Sn(OH) 2 , izkrīt kā baltas no
gulsnes, ja stannochloridu, SnCl 2 , ūdens šķīdumā sadala ar sārmu vai 
N a 2 C O s . Tas ir amfoters: šķīst skābēs un sārmos. Šķīstot skābēs, tas 
veido stannītus, kur alva ir aniona stannīta, S n 0 2 " sastāvā. 

Sn(OH) 2 4- 2HC1 — • 2 H 2 0 f SnCl 2 (stannochlorids) . 
Sn(OH) 2 4- 2 NaOH — • 2 H 2 0 + N a 2 S n 0 2 (Na-stannīts). 

Sārmainā vidē stannīti ir spēcīgi reducētāji. Stannītu šķīdumus nevar 
uzglabāt; istabas temperatūrā pamazām, bet karstumā ātri stannīti dispro-
porcionējas par stannītu un metallisku alvu. 

2 N a , S n 0 2 + f ī 2 0 — * N a 2 S n 0 3 + Sn + 2 NaOH. % 

stannīts stannāts 

Alvas (Il)-chlorids, stannochlorids, S n C l 2 . 2 H 2 0 . To var iegūt, izšķī
dinot Sn metallu karstā HC1 skābē. Kristallizējas lielās caurspīdīgās 
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plāksnēs; viegli šķīst ūdenī; bet šķīdums pēc kāda laika kļūst duļķains: 
divvērtīgā sāls ar gaisa skābekli oksidējas par četrvērtīgu un hidrolizējas. 
Labāk to var uzglabāt, ja šķīdumam pielej HC1 skābi. 

Skābos šķīdumos stannochlorids ir spēcīgs reducētājs; to plaši lieto 
laboratorijā. 

Alves (Il)-sulfids, stannosuīfids, SnS, rodas, ja skābā divvērtīgās alvas 
šķīdumā ievada H 2 S . Tas ir tumšbrūnā krāsā; šķīst karstā atšķ. HC1 skābē. 
SnS ir bāzisks sulfids, tādēļ tas nešķīst ammonija sulfidā un neveido sulfo» 
sāli, bet šķīst ammonija p o 1 i s u 1 f i d ā. 

Citas divvērtīgās alvas šālis: sulfāts, S n S 0 4 , bromids, SnBr 2 , un jodids, 
SnJ 2 , arī viegli šķīst ūdenī. Oksidētāji Cl 2 , B r 2 u. c. oksidē divvērtīgas 
alvas šālis par četrvērtīgām. 

C e t r v ē r t ī g ā s a l v a s s a v i e n o j u m i . 

282. §. Alvas (IV)-oksids ; , alvas dioksids, S n 0 2 . Tas rodas, ja Sn 
metallu oksidē, karsējot gaisā, vai arī ar konc. H N 0 3 skābi. 

3 S n + 4 H N 0 3 — • 3 S n Q 2 + 4NO f 2 H 2 0 . 

S n 0 2 ir baltā krāsā; nešķīst atšķ. skābēs un atšķ. sārmos; lēni šķīst konc. 
HC1 skābē un veido heksachloralvskābi, H 2 |SnCl 6 l ; šķīst arī konc. sārmos 
un veido stannātus. 

Alvskābe, H 2 ļSn(OH) 6 ] jeb S n 0 2 . 4 H 2 0 rodas kā baltas nogulsnes, 
ja četrvrētīgās alvas sāli sadala ar sārmu. 

SnCl 4 + 2 H 2 0 + 4 N a 0 H - * H 2 [ S n ( 0 H ) 6 ] + 4NaCl. 

Svaigi iegūta alvskābe viegli šķīst HC1 skābē un sārmos; bet ar laiku, 
sevišķi, ja to pasilda, tā zaudē ūdeni un pārvēršas par metaalvskābi, 
H 2 S n 0 3 , un alvas dioksidu, S n 0 2 , kas nešķīst atšķ. HC1 skābē un atšķ. 
sārmos. Alvskābe un metaalvskābe bieži pāriet kolloidā stāvoklī. 

Na-stannāts. Ja alvskābi izšķīdina NaOH sārmā, rodas sāls Na 2 Sn(OH) G 

jeb H , a 2 ^ n 0 3 . 3 H 2 0 . No ūdens šķīduma to var iegūt caurspīdīgu kri-
stallu veidā. 

Alvas (IV)t-chlorids, tetrachlorids, SnCl 4. Odens šķīdumā to var iegūt, 
ja oksidē dichloridu, SnCl 2 , ar chloru. 

SnCl 2 + C l 2 - > S n C l 4 . 

Šķīdumā šī viela nav pastāvīga: tā hidrolizējas: rodas alvskābe un heksa-
chloralvskābe. 

SnCl 4 + 6 H 2 0 ^ 4 HC1 + H 2 [Sn(OH) 6 ] ; 

SnCl 4 + 2 H C l ^ H 2 S n C l 6 . 
18* 
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No ūdens šķīduma kristallizējas ne skābe, bet sāls S n C l 4 . 5 H 2 0 . Ar kar
sēšanu no šās sāls nevar aizdzīt ūdeni: karstumā atdalās HC1, pāri pa
liek S n 0 2 . 

SnCĻ bez ūdens var iegūt tiešā sintezē no Sn metalla un gāzveidīga 
chlora. Iegūtais tetrachlorids ir šķidrums (v. p. 1 1 4 ) , un tam nav sāls rak
stura. Tas kāri pievieno ūdeni, garaiņi gaisā rada miglu. Pievienojot ūdeni, 
SnCl 4 dabū sāls resp. skābes raksturu. Ja SnCl 4 izšķīdina konc. HC1 skābē, 
rodas heksachloralvskābe, H 2 SnCl 6 . Šās skābes sāli, ammonija heksachlor-
stannātu, (NH 4 ) 2 SnCl, ; , ražo lielā daudzumā un lieto krāsošanas technikā 
par kodni. 

Alvas (IV)-sulfids, alvas disulfids, SnS 2 , rodas, ja skābā četrvērtīgās 
alvas šķīdumā ievada H 2 S. Tas ir tumšdzeltenā krāsā; šķīst karstā atšķ. 
HC1 skābē, atdalot H 2 S , un veido SnCI 4 . Kristallizētā veidā to lieto par 
krāsvielu zelta imitācijai. SnS 2 ir skābs sulfīds; tas šķīst ammonija sulfidl 
un veido ammonija sulfostannātu ar anionu SnS 3 " (293). 

283. §. Stannoiona, Sn", reakcijas. 

1. N a 2 C 0 3 nogulsnē baltu stannohidroksidu. 

SnCl2 4 - N a 2 C 0 3 4 - H 2 0 - > S n ( O H ) 2 4 - 2 NaCl 4 C 0 2 . 

2. H 2 S mēreni skābā šķīdumā nogulsnē tumšbrūnu stannosulfidu, 
kas grūti šķīst ammonija polisulfidā, iepriekš oksidējoties par četrvērtīgu. 

SnCl 2 4 - H 2S ^ SnS 4 - 2 HCl; 
SnS 4 - ( N H 4 ) 2 S 2 ^ SnS 2 + (NH4)2S (NH 4) 2SnS 3 . 

Lai šķīšanu veicinātu, nogulsnes ilgi jāskalo ar siltu, bet ne verdošu 
polisulfidu. Svaigi pagatavotā polisulfidā SnS šķīst ātrāk. 

Atšķ. skābes sadala sulfostannātu: izkrīt dzeltens ( č e t r v ē r t ī g s ) 
disulfids. 

(NH 2) 2SnS 3 4 - 2 HCl - * 2 NH 4C14- H 2S 4 - SnS 2 (dzeltens). 

3*. SnCl 2 un N a 2 S n 0 2 ir spēcīgi reducētāji. Sk. Hg un Bi reakcijas. 
4. Mikroreakcija ar HgCl 2 un anilīnu. S n " ions skābā vidē reducē 

HgCl, par baltu HgCl, bet bāziskā par brīvu metallu Hg, kas smalkā sa
dalījumā ir melnā krāsā. Brīvās skābes saistīšanai jālieto ļoti vāja bāze — 
anilīns, C 6 H 5 N H 2 , kas ir ammonjaka atvase un daudz vājāka par N H 3 . Ja 
lieto NH 3 , tad arī S b ' " ions, kas varētu būt kopā ar Sn", reducē Hg" par Hg. 

Reakciju izdara uz filtrpapīra, kas samērcēts piesātinātā HgCl 2 šķīdumā 
un izžāvēts. Vāji skābu analizēs pilienu uzliek uz šāda filtrpapīra un tam 
virsū pilienu anilīna. Atkarībā no S n " daudzuma rodas brūns vai melns 
plankums. Tveramais daudzums 1 y Sn, robežkoncentrācija 1 :80000. 
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Stanniiona, Sn'"\ reakcijas. 

1. N a 2 C 0 3 nogulsnē baltu stannihidroksidu, Sn(OH) 4 , kas karstumā 
atskalda ūdeni un pārvēršas par metaalvskābi, H 2 S n 0 3 . Nelielā daudzumā 
stannihidroksids izšķīst un kā Na-stannāts pāriet anionu novārījumā. 

H 4 S n 0 4 + 2 N a 2 C 0 3 - > N a 2 S n 0 3 + H 2 0 + 2 N a H C 0 3 . 

2. H 2 S no mēreni skābiem šķīdumiem nogulsnē dzeltenu alvas disuL-
fidu, kas diezgan viegli šķīst ammonija sulfidā. 

SnCl 4 + 2 H 2 S -> S n S 2 - f 4 HC1; 
S n S 2 + ( N H 4 ) 2 S ^ ( N H 4 ) 2 S r i S 3 . 

3. Dzelzs pulveris, ja nav klāt daudz liekas HC1 skābes, reducē četr-
vērtīgo alvu par divvērtīgu. 

SnCl 4 + F e -> SnCl 2 + F e C l 2 . 

4. Metallisks cinks (grauds) reducē tiklab četrvērtīgo kā divvērtīgo 
alvu par brīvu Sn metallu. 

SnCl 4 + 2 Zn - > Sn - f 2 ZnCl 2 . 

5*. Mikroreakcija ar rubidija chloridu. Stipri skābos HC1 šķīdumos 
S n " " ions ir kompleksas H 2 [SnCl 6 ] skābes veidā. Kālija grupas kationi: 
N H 4 \ K', Rb', CV un I T rada ar [SnCl 6 ]" labi veidotus oktaedrus. Visla
bāk kristalizējas Rb 2 [SnCl 6 ] . 

Skābu analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa sajauc ar pilienu konc. 
HC1 skābes un maisījumu ved sakarā ar RbCl kristalliņu. S n " " iona, klātj-
būtē pamazām rodas caurspīdīgi oktaedri, ko labi var novērot mikroskopā. 
Sb netraucē. Tveramais daudzums 0,1 Y Sn. 

6.* Liesmas reakcija. Sausu vai šķidru analizi samaisa ar konc. HC1, 
iemet tanī gabaliņu Zn metalla un maisa ar stobriņu, kas pildīts ar auk
stu ūdeni. Šo stobriņu ar slapjo galu ievada tumšā degļa liesmā: liesmas 
un šķidruma saskaršanās vietā rodas īslaicīgs cianzils krāsojums, ja klāt 
ir Sn kopā ar chlorionu. Te laikam rodas SnH 4 , kas ir nestabils un, tem
peratūrai ceļoties, atkal sadalās, pie kam rodas cianzils uzliesmojums. 
Reakcija ir ļoti jūtīga. 

Antimons (Stibium). Sb = 121,76. 

Kārtības skaitlis 51. Vērtība —III, f III un + V . īp. sv. 6,7; k.p. 630°. 
284. §. Dabā antimons ir sastopams galvenā kārtā savienojumā ar 

sēru kā minerāls a n t i m o n a spīd/e, S b 2 S 3 . Citi mazāk svarīgi mi
nerāli ir s a r k a n ā s u d r a i b a r ū d a , A g 3 S b S 3 , un a n t i m o n a o k -
s i d s , S b 2 0 3 . 
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Iegūst metallu, reducējot trioksidu S b 2 0 3 , ar oglekli. 
īpašības. Sb ir balts kā sudrabs metalls ar iezilganu spīdumu. Va* 

da elektrību. Istabas temperatūrā tas ir tik trausls, ka piestiņā to var sa
berzt par pulveri. Gaisā karsēts, tas sadeg pie 700—800° par oksidu. Sāl-
skābē nešķīst, bet šķīst konc. sērskābē un HC1 un H N O s skābju maisī
jumā (karaļūdenī). Bez parastās modifikācijas, kas ir vispastāvīgākā, ir 
pazīstamas vēl vairākas citas antimona allotropiskas modifikācijas, to star
pā arī viena d z e l t e n a n e m e ļ t a l l i s k a , kas atgādina dzelteno arsenu. 
To iegūst, ja antimonūdeņradi, SbH 3 , zemā temperatūrā oksidē ar ozonu. 
Šī modifikācija ir ļoti nepastāvīga un viegli pārvēršas par metallisko an-
timonu. 

Elementu periodiskajā sistēmā Sb stāv 3 vietas pirms cēlgāzes kse
nona, tādēļ antimonam piemīt īpašība uzlādēties negatīvi un veidot diez
gan pastāvīgu ūdeņraža savienojumu, SbH 3 . Šīs īpašības, kā arī tā ne-
metalliskās modifikācijas dēļ, antimonu sauc par p u s m e t a l l u . Ar to 
ir pasacīts, ka Sb ir pārejas elements no metalliem uz nemetalliem un 
ka tam piemīt reizē metallu un nemetallu īpašības. Metalliskās īpašības 
pie antimona tomēr ir lielā pārsvarā. 

N e g a t ī v i t r ī s v ē r t ī g ā (—III) a n t i m o n a s a v i e n o j u m i . 

285. §. Antimonūdeņradis (stibīns), S b H 3 , rodas, ja uz Sb savie
nojumiem iedarbojas ar ūdeņradi in statu nascendi. Lielā daudzumā to 
var iegūt, ja ar HC1 skābi sadala antimona un magnēzija sakausējumu, 
magnēzija antimonidu, M g 3 S b 2 , kur Sb ir negatīvi trīsvērtīgs. 

M g 3 S b 2 + 6 H C l - > 3 M g C l 2 + 2 S b f ī 3 (stibīns). 

SbH 3 ir gāze; k. p. —90°, v. p. —17°. Ūdenī šķīst mazā daudzumā, 
bet labi šķīst sērogleklī. Saskaroties ar Sb metallu, viegli sadalās, pat ar 
eksploziju; tas ir endotermisks savienojums. 

2 SbH 3 - > 2 Sb 4- 3 H 2 4 - 68 kca l . 

Vēl vieglāk tas sadalās karstumā: rodas Sb metalls kā spogulis uz stikla, 
tādēļ visi Sb savienojumi dod M a r s h ' a reakciju (290). S b H 3 iedarbojas 
arī uz A g N 0 3 un dod G u t z e i t ' a reakciju (288). S b H 3 ir ļoti indīgs. 

T r ī s v ē r t ī g ā (4-III) a n t i m o n a s a v i e n o j u m i . 

286. §. Trīsvērtīgā Sb savienojumos visspilgtāk izpaužas šā elemen
ta metalliskais raksturs; te veidojas kations S b " ' . 
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Antimona (Ill)-oksids, trioksids, S b 2 0 3 , rodas, ja Sb metallu sade
dzina gaisa skābekli, vai arī, ja atņem ūdeni hidroksīdam, S b ( O H ) 3 . T a s 
ir balts kristallisks pulveris, karstumā dzeltens. Pie 700° tas sakūst un 
vēl augstākā temperatūrā izgaro. Tvaika blīvums atbilst formulai S b 4 O e . 
Tas nešķīst H N 0 3 skābē, bet diezgan viegli izšķīst HCl un H 2 C 4 H 4 0 6 

skābēs un arī sārmos. 
Antimona (Hl)-hidroksids, antimonpaskābe, Sb(OH) 3 , rodas, ja kāli

ja antimoniltartrātu pie 0° sadala ar atšķ. HCl vai H 2 S 0 4 skābi. 

K ( S b O ) C 4 H 4 0 G + H 2 S 0 4 + 2 H 2 0 - > S b ( O H ) 3 + H 2 C 4 H 4 0 6 + K H S 0 4 . 

S b ( O H ) 3 ir amfoters: ar stiprām skābēm tas rada šālis, kurās kations 
ir Sb'*' vai antimonilions, SbO' (vienvērtīgo grupu SbO sauc par antimoi-
nilgrupu jeb antimonilionu); ar stiprām bāzēm tas rada antimonītus, kur 
anions ir SbO/. Antimonīti ir pazīstami ūdens šķīdumā. Cietā kristalliskā 
veidā ir iegūts nātrija metaantimonīts, N a S b 0 2 . 3 H 2 0 . 

Antimona trichlorids, SbCl 3, istabas temperatūrā ir pusšķidra, gan
drīz caurspīdīga viela; k. p. 73°, v. p. 223°. To iegūst, ja konc. HCl skābē 
izšķīdina antimona (Ill)-oksidu vai sulfidu un šķīdumu destillē; tā to 
var iegūt ļoti tīru. Ūdenī SbCl 3 hidrolizējas par antimonilchloridu. 

Antimona (Ill)-sulfids, trisulfids, Sb 2 S 3 , nogulsnējas, ja skābā S b " ' 
sāls šķīdumā ievada H 2 S. Tas ir spilgtā oranžsarkanā krāsā; nokrāsa 
ir tik raksturīga, ka noder antimona pierādīšanas reakcijai. Dabā sasto
pamais trisulfids ir tumšpelēkā krāsā; te antimona trisulffidam ir cita, 
kristalliskā struktūra. Arī laboratorijā var iegūt tumšpelēko kristallisko 
trisulfidu, ja to nogulsnē ar H 2 S karstumā no stipri skāba šķīduma. S b 2 S 3 

pieder pie skābiem' sulfidiem (293) : tas šķīst ammonija un alkaliju sul-
fidos un sārmos un veido sulfoantimonītus. 

3 N a 2 S 4 - S b 2 S 3 - > 2 N a 3 S b S 3 (Na-sulfoantimonīts). 

Pie trīsvērtīgā Sb savienojumiem jāmin kālija antimoniltartrāts, 
K ( S b O ) C 4 H 4 0 6 . Tas rodas, jā trioksidu S b 2 0 3 izšķīdina karstā kālija 
hidrotartrātā (bitartrātā); kristallizējas rombiskās plāksnēs. Tā ir vienī
gā antimonilsāls, kas šķīst ūdenī; tai ir kompleksa uzbūve. 

S b 2 0 3 + 2 K H C 4 H 4 0 G - > 2 K ( S b O ) C 4 H 4 0 G . H 2 0 . 

Šķīdumam ūdenī ir vāji skāba reakcija no hidrolizes. 

P i e c v ē r t ī g ā a n t i m o n a s a v i e n o j u m i . 

287. §. Antimona (V)-oksids, pentoksids, S b 2 0 5 , ir gaišdzeltens pul
veris, ko iegūst, ja Sb metallu oksidē ar konc. H N 0 3 skābi un šķīdumu 
iztvaicē sausu. Tas atšķiras no A s 2 0 5 un P 2 0 5 tai ziņā, ka neuzsūc ūdend 
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no gaisa. Ūdenī tas šķīst ļoti maz, tomēr tādā daudzumā, ka krāso lak
musu sarkanā krāsā; tas ir skābs oksids. Karstumā pie 500° tas at
skalda skābekli un pārvēršas par tetroksidu, S b 2 0 4 . Tetroksids ir balta 
viela, kas nekūst un neizgaist arī sarkanā kvēlē; tas ir pastāvīgākais 
antimona oksids karstumā un rodas arī tad, ja karsē trioksidu skābekļam 
klātesot. Pēc savas ķīmiskās dabas tetroksids ir trioksida un pentoksida 
savienojums: ja to izšķīdina sārmā, šķīdumā rodas antimonīts un anti-
monāts. 

Antimona (V)-chlorids, pentachlorids, SbCl 5 , rodas, ja sadedzina Sb 
metallu chlora atmosfērā, vai arī, ja piesātina sakausētu trichloridu, SbCl 3 , 
ar Cl 2 gāzi. Tas ir šķīdums; k.p. -j-4°, v. p. zem 68 mm spiediena + 1 0 2 ° . 
Paaugstinātā temperatūrā tas atšķeļ Cl 2 un pārvēršas par trichloridu. 

Konc. HCl šķīdumā SbCl 5 veido kompleksu heksachlorantimonskābi, 
H[SbCl 6 ] : pati skābe brīvā veidā nav pazīstama; tās vietā no HCl šķīdu
ma kristallizējas pentachlorida tetrahidrāts S b C l 5 . 4 H 2 0 . Bet ir pazīsta
mas šāi skābes šālis, piem., K[SbCl 6 ] . H 2 0 . 

Antimonskabe un antimonati. Ja pentachloridam, SbCl 5 , ūdenī liek 
hidrolizēties, tad izkrīt balts pulveris ar nenoteiktu un nepastāvīgu ūdens 
saturu, ko parasti sauc par antimonskābi. 

2 S b C l 5 + aqua Z10 HCl + S b 2 0 5 . x H 2 0 . 

Šim pentoksida hidrātam ir amfoters raksturs: tas šķīst HCl skābē un 
sārmos. Ar sārmiem tas veido heksahidroksoantimonātus, Me' [Sb(OH) 6 J . 
Kālija sāls labi šķīst ūdenī, nātrija nē, tādēļ KļSb(OH) 6 ] lieto par reaģentu 
Na" nogulsnēšanai. Agrāk šo sāli, kad vēl nebija noskaidrota tās struk
tūra, sauca par p i r o a n t i m o n ā t u . Citus antimonātus, kas atbilst orto-, 
piro- un metasālīm, var iegūt, sakausējot S b 2 0 5 ar sārmiem attiecīgā 
daudzumā, bet pašas skābes ūdens šķīdumā nav pazīstamas. 

Antimona (V)-sulfids, pentasulfids, Sb 2 S 5 , rodas, ja skābu pentachlo
rida, SbCl 5- šķīdumu piesātina ar H 2 S gāzi. Tas ir tādā pašā raksturīgā 
oranžsarkanā krāsā kā trisulfids. Pie 200° tas atskalda sēru un pārvēr
šas par trisulfidu. S b 2 S 5 ir skābs sulfids. Ar ammonija un alkaliju sul
fīdiem tas veido sulfosālis, sulfoantimonātus. 

288. §. Trīsvērtīgā antimona reakcijas. 

1.* Hidrolize. Antimona šālis, kas satur Sb"" ionu, hidrolizējas, ja 
to šķīdumus stipri atšķaida ar ūdeni: rodas bāziska sāls. 

SbCl 3 4 - H 2 0 i _ SbOCl + 2 HCl. 

Bāziskā sāls, antimonilchlorids atkal izšķīst, ja pielej HCl skābi. 
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2. Alkaliju sārmi un karbonāti nogulsnē baltu hidroksidu, kas pa 
daļai šķīst reaģenta pārākumā kā m e t a a n t i m o n ī t s . 

2 SbCl 3 -f 3 N a 2 C 0 3 + 3 H 2 0 - > 2 S b ( O H ) 3 -f 6 NaCl + 3 C 0 2 ; 
S b ( O H ) 3 + N a 2 C 0 3 ^ N a S b 0 2 - f N a H C 0 3 + H 2 0 . 

3. Sērūdeņradis mēreni skābos šķīdumos nogulsnē oranžsarkanu tri-
sulfidu, kas šķīst ammonija sulfīdā un veido sulfoantimonītu (sulfoanti-
monpaskābu ammoniju). Ja trisulfidu šķīdina ammonija pol isul f idā , tad 
tas oksidējas par p i e c v ē r t ī g u un šķīdumā veido ammonija sulfoanti-
monātu. 

2 SbCl 3 + 3 H 2 S - > S b 2 S 3 -f- 6 HC1. 
S b 2 S 3 + (NH 4 ) 2 S X - * S b 2 S 5 + ( N H 4 ) 2 S x - 2 ; 

S b 2 S 5 + 3 ( N H 4 ) 2 S - > 2 ( N H 4 ) 3 S b S 4 . 

Atšķaidītas skābes sadala sulfosālis; atbrīvotā sulfoskābe tūliņ sada
lās par H 2 S - ^ S b 2 S 5 , kas nogulsnējas. 

2 (NH 4 ) 3 SbS 4 + 6 HC1 - > 6 NH4C1 -f- 3 H 2 S + S b 2 S 5 . 

4. Sb 2 S 5 šķīst karstā puskoncentrētā (1:1) HC1 skābē, pie kam Sp 
reducējas par trīsvērtīgu, bet daļa H 2 S , kas pie tam atdalās, oksidējas 
par S. 

S b 2 S 6 + 6 HC1 - > 2 SbCl 3 + 3 H 2 S + 2 S. 

5.* Metalli Zn, Fe, Sn reducē visus antimona savienojumus par brī
vu Sb. Ja sakoncentrētā SbCl 3 šķīdumā, kur nav daudz brīvas HC1 
skābes, ieber Fe skaidiņas un pasilda, tad Fe izspiež Sb no šķīduma: 
rodas melnas nogulsnes. Ja uz alvas papīra (stanniola) uzliek pilienu 
SbCl 3 , rodas melns plankums, Sb metalls. 

2 S b C l 3 + 3 F e ^ 2 S b + 3 F e C l 2 . 
2 Sb Cl 3 + 3 Sn - * 2 Sb + 3 SnCl 2 . 

6. Mikroreakcija ar CsCl un KJ. Trīsvērtīgais S b ' " ions skābos 
šķīdumos veido divkāršas šālis ar alkaliju halogenidiem. Maz šķīst un 
labi kristalizējas savienojumi ar cēziju. Ja šķīdumā vēl ievada J ' ionu:, 
tad kristāli ir s a r k a n b r ū n ā krāsā un mikroskopā labi saskatāmi; rei
zē ar to piecvērtīgais Sb reducējas par trīsvērtīgo. 

Vāji skāibiu analizēs pilienu uz priekšmeta stikliņa ved sakarā no 
vienas puses ar KJ, no otras ar CsCl graudiņu. Sākumā rodas lieli bez
krāsas cezija-antimona chlorida sešstūri, kas drīz vien, kad nāk sakarā 
ar J ' ionu, sadrūp un pārveidojas par mazākiem s a r k a n b r ū n i e m seš
stūriem un zvaigznītēm. B i ' " dod līdzīgu reakciju; tas iepriekš atda
lāms. Tveramais daudzums 0,1 ^ Sb. 



282 Arsens. 

Piecvertiga antimona reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi, karbonāti un N H 4 O H nogulsne baltu antimona 
pentoksida hidrātu, S b 2 0 5 . x H ž O . 

2 S b C l 5 + 5 N a 2 C 0 3 4- x H , 0 - > S b 2 0 5 .x H ? 0 - f 10 NaCl 4- 5 C 0 2 . 

Nogulsnes var izšķīdināt konc. HC1 skābē un sārmos; bet tās nešķīst 
ammonija hidroksidā. 

2. HoS nogulsnē oranžsarkanu pentasulfidu, kas izšķīst ammonija 
sulfidā un polisuriidā, arī sārmos un veido sulfosāli, bet nešķīst ammo
nija karbonātā (atšķirība no A s 2 S 5 ) . 

3.* Ūdeņradis in statu nascendi (Gutzeit'a reakcija). Stobriņā ie
vieto analizi, aplej ar H 2 S 0 4 (1 :4) , piemet dažus graudiņus Zn metalla 
un piepilina dažus pilienus G u S 0 4 , stobriņu aizbāž ar vates kušķi un 
pārsedz ar filtrpapīru, kas saslapināts ar A g N 0 3 . Maisījumu pasilda, lai 
labi atdalītos ūdeņradis. Visi bez izņēmuma Sb savienojumi šādos ap
stākļos rada stibīnu, SbH 3 , kas reaģē ar A g N 0 3 : rada dzeltenu plankit-
niu, kas pēc tam kļūst melns. 

SbH 3 4- 3 A g N 0 3 - > A g 3 S b + 3 H N 0 3 . 

ja analizē būtu klāt arsena savienojumi, tie dotu tādu pašu reakciju. 
Arī sēra savienojumi, izņemot atšķ. H 2 S 0 4 skābi, ar ūdeņradi in statu 
nascendi attīsta H 2 S , kas iedarbojas ar A g N 0 3 . Lai novērstu varbūtēju 
H 2 S reakciju, vates kušķī, kas atrodas stobriņa augšgalā, ielaiž pilienu 
svina acetāta. 

Arsens. As = 74,96. 

Kārtības skaitlis 33. Vērtība —III, 4-III un -ļ-V. īp. sv. 5,7; k. p. 818° 
zem 36 atm. sp. 

289. §. Dabā arsens ir ļoti izplatīts sulfidu minerālos, sevišķi piritā, 
kur tas pa daļai aizstāj sēru; tādu piritu sauc par m i s p i k e l u , FeAsS. 
Citi arsena minerāli ir arsena sulfidi: realgars, A s 4 S 4 > un toiuripigments, 
A s 2 S 3 . Arī cinka un citu metallu dabiskos sulfīdos atrodas arsens. Ja no 
šādiem suļfidiem ražo sērskābi, tad As iekļūst arī sērskābē kā arsen-
skābe un tālāk HC1 skābē kā AsCl 3 , ja ar šādu netīru sērskābi ražo 
HC1 skābi. 

Iegūšana. Brīvu As var iegūt, ja trioksidu, A s 2 0 3 , karsē kopā ar 
oglekli, neļaujot piekļūt gaisa skābeklim; vai arī, ja karsē mispikelu vienu 
pašu. Abos gadījumos karstumā sublimējas brīvs arsens. 

2 A s 2 0 3 + 3 C - > A s 4 + 3 C 0 2 . 

4 F e A s S - > A s 4 + 4 F e S . 
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īpašības. As var būt divās allotropiskās modifikācijās: metalliskā un 
nemetalliskā. M e t a l l i s k ā modifikācija ir p e l ē k ā krāsā, trausla, vāji 
vada elektrību un siltumu. Ja pelēko arsenu karsē, tad tas subimējas 
un pie 633° tā tvaika spiediens ir 1 atm. Tvaika blīvums līdz 800° at
bilst formulai As 4 , bet virs 1700° formulai As 2 . Ja As tvaiku pēkšņi 
atdzesē ar šķidru gaisu, tad dabū d z e l t e n o arsenu. Tas nevada elek
trību, šķīst sērogleklī un no šķīduma izkristalizējas ķīmiski nepārveidots. 
Tā ir arsena nemetalliskā modifikācija. Tumsā pamazām, bet gaismā ātri 
dzeltenais nemetāliskais As pārvēršas par pelēko metālisko As, kas ir 
tā parastā, pastāvīgā modifikācija. Arsenu pieskaita pie p u s m e t a l l i e m . 
Elementu periodiskajā sistēmā As atrodas 3 vietas pirms cēlgāzes kripto-
na, Kr; tādēļ tas var uzņemt 3 elektronus no citiem metāliem,, uzlādēties 
negatīvi un veidot a r s e n i d u s . As savienojas arī ar ūdeņradi un veido 
gāzveidīgu a r s i n u , AsH 3 . As ir pārejas elements no metāliem uz ne
metāliem. 

N e g a t ī v i t r ī s v ē r t ī g ā (—III) a r s e n a s a v i e n o j u m i . 

290. §. Arsenudeņradis, arsins, AsH 3 , rodas, ja uz arsena savieno
jumiem iedarbojas ar ūdeņradi in statu nascendi. Lielākā daudzumā to 
var iegūt, ja ar atšķ. HC1 skābi sadala cinka arsenidu, Zn 3 As 2 . Pēdējo 
pagatavo, sakausējot ekvivalentās attiecībās abus metallus Zn un As. Tā
pat var pagatavot arī Mg un Na arsenidus. Tos sadala jau ūdens. 

A s 2 0 3 + 6 Zn + 6 H 2 S 0 4 -> 2 AsH 3 + 6 ZnS0 4 -f 3 H 2 0 . 
Z n 3 A s 2 + 6 HC1 - > 3 ZnCi 2 + 2 A s H 3 . 

AsH 3 ir gāze bez krāsas, ar ķiploku smaku; ļoti indīga. K. p. —114°, 
v. p. —55°; deg ar bāli zilganu liesmu. Tas ir endotermisks savie
nojums un tādēļ viegli saskaldās savās sastāvdaļās; virs 400° sadalīša
nās notiek acumirklī. 

2 AsH 3 - > A s 2 -f 3 H 2 + 88,4 k c a l . 

Atbrīvoto As var nogulsnēt uz stikla vai porcelāna kā As spoguli. Šo 
apstākli izmanto M a r s h ' a reakcijā vismazāko As zīmju (0,0001 mg As) 
pierādīšanai tiesas ķīmijā. 

P o z i t ī v i t r ī s v ē r t ī g ā (—ļ— III) a r s e n a s a v i e n o j u m i . 

291. §. Arsena (Hl)-oksids, (arseniks), A s 2 0 3 , rodas kā balts pul
veris, ja gaisa skābekli sadedzina As metallu. A s 2 0 3 tvaika spiediens pie 
800° atbilst formulai A s 4 O e , pie 1800° formulai A s 2 0 3 . Ūdenī tas šķīst 
mazā mērā: pie 0° l,2°/o, pie 75° 6«/o. Šķīdums ir ļoti vāja skābe. Hidrok-
sids H 3 A s 0 3 (arsenpaskābe) brīvā veidā nav pazīstams. 
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A s 2 0 3 ir a m f o t e r s : tas šķist skābēs un veido kationu As ' " , ko 
sauc par a r s e n o i o n u , un šķīst arī sārmos un veido arsenītus. Sārmu 
metallu arsenīti viegli šķīst ūdenī; tos atvasina no metaarsenpaskābes, 
HAsOo, piem., nātrija metaarsenīts, N a A s 0 2 . Sārmzemju un smago me
tallu arsenīti ūdenī šķīst maz. Sudraba arsenīts, A g 3 A s 0 3 , ir pazīstams 
tikai kā ortoarsenīts. Tas ir gaišdzeltenā krāsā. 

Arsena (Ill)-chlorids, trichlorids, AsCI 3, ir šķīdums bez krāsas; gai
sā kūp, k. p. —16°, v. p. 130°. To dabū, ja As metallu sadedzina Cl 2 

atmosfērā, vai arī, ja A s 2 0 3 180—200° temperatūrā apstrādā ar HC1 gā
zi. Konc. HC1 skābē tas šķīst bez sadalīšanās, bet ūdenī hidrolizējas. 

AsCl 3 + 3 H 2 0 Ž H 3 A s 0 3 -f 3 HC1; 
2 H 3 A s 0 3 ^ A s 2 0 3 4 - 3 H 2 0 . 

Arī citi halogēni veido ar arsenu līdzīgus savienojumus. 
Arseroa (Ill)-sulfids, trisulfids, As 2 S 3 , ir gaišdzeltenā krāsā. Tas ro

das, ja konc. HC1 skābes šķīdumā sadala AsCl 3 ar H 2 S gāzi. Dabā tas 
ir sastopams kā minerāls auripigments. Tas nešķīst konc. HC1 skābē, 
bet šķīst alkaliju un ammonija sulfidā un veido sulfoarsenītu. 

P i e c v ē r t ī g ā a r s e n a s a v i e n o j u m i . 

292. §. Arsenskabe, H 3 A s 0 4 , rodas, ja A s 2 O a oksidē ar konc. H N 0 3 

skābi un šķīdumu koncentrē uz ūdens vannas; tad skābe kristallizējas 
lielos caurspīdīgos kristallos ar formulu H 3 A s 0 4 . 1/2.H0O. Zemā tempera
tūrā pie —30° arsenskabe kristallizējas ar lielāku ūdens daudzumu, un 
tad tās formula ir H 3 A s 0 4 . 2 H 2 0 jeb H 7 [ A s 0 6 ] . No pēdējās formulas 
atvasina kompleksās arsenmolibdenskābes (un arī fosformolibdenskābes) 
formulas. Arsenskabe ir higroskopiska, tā pievelk ūdeni no gaisa, bet 
paaugstinātā temperatūrā tā atskalda visu ūdeni (atšķirība no fosforskā
bes) u.' pārvēršas par anhidridu, A s 2 O ō . 

Arsena (V)-oksidu, arsenskābes anhidridu, A s 2 O ō , var iegūt tikai no 
arsenskābes, to izkarsējot līdz sarkankvēlei, bet nevar iegūt, sadedzinot As 
skābekli. Tas ir balts amorfs pulveris; no gaisa tas uzsūc ūdeni un 
pārvēršas par arsenskābi. 

Arsenāti. H 3 A s 0 4 ir vidēja stipruma skābe. Divus H atomus viegli 
var apmainīt pret metallioniem ar neitralizēšanu, bet trešais apmainās ti
kai stipri bāziskā vidē. Tādēļ parastās šālis ir o t r ē j i e arsenāti, piem., 
N a 2 H A s 0 4 , ( N H j ) 2 H A s 0 4 . Odenī tās šķīst ar vāji bāzisku reakciju (no 
hidrolizes). Tikai Ag' ions arī neitrālā vidē veido trešējo sāli, A g 3 A s 0 4 , 
brūnā krāsā (pirmējā un otrējā sāls nav pazīstamas). Sārmzemju un sma
go metallu arsenāti ūdenī nešķīst, bet šķīst atšķaidītās minerālskābēs, arī 
etiķskābē. 
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Aršana (V)-chk>rids, AsCI 5 , bez ūdens ir nepastāvīgs; tas atskalda 
chloru un pārvēršas par AsCl 3 . Konc. HC1 skābes šķīdumā tas atrodas 
līdzsvarā ar arsenskābi. 

A s C l 5 -f 4 H 2 0 ^ H 3 A s 0 4 - f 5 HC1; 
A s + 4 H 2 O ^ A s 0 4 ' ' ' - f - 8 H \ 

Pēc dinamiskā līdzsvara principa (63) iznāk, ka skābākā šķīdumā ir vai
rāk arseniionu, A s , bet mazāk skābā vairāk arsenātionu, A s 0 4 " \ Tie
šām, no vāji skābiem šķīdumiem H 2 S arsenu nenogulsnē, bet no konc. 
HC1 šķīdumiem tūliņ nogulsnē pentasulfidu, A s 2 S 5 , gaišdzeltenā krāsā. Tas 
nešķīst konc. HC1 skābē, bet šķīst sārmos, ammonija sulfidos un veido 
sulfosālis, sulfarsenātus. Arsena pentasulfids ir s k ā b s sulfidš. 

293. §. Skābi un bāziski sulfidi. Sērs var aizstāt skābekli gandrīz 
ikvienā oksidā, piem., H ž O un H 2 S , C 0 2 un C S 2 , A s 2 0 3 un As 2 S 3 u. t. t. 
Tādā kārtā ikvienam oksidam atbilst sulfids ar līdzīgu formulu. Savie
nojuma īpašības oksidā, protams, ir citādas nekā sulfidā, bet vispārīgais 
savienojuma raksturs pa daļai paliek, ja oksids pārvēršas par sulfidu. 
Kā ir skābi un bāziski oksidi, tā ir arī skābi un bāziski sulfidi. i B a z ī s k s 
o k s i d s v a i h i d r o k s i ds , s a v i e n o j o t i e s a r s k ā b u o k s i d u, 
v e i d o s ā l i . 

Bāzisks oksids + skābs oksids —>- sāls 
vai bidroksids 

N a 2 0 + S n 0 2 - * N a 2 S n 0 3 Na-stannāts. 
3 N a 2 0 - j - S b 2 0 5 2 N a 3 S b 0 4 Na-antimonāts. 
6NH 4 OH + A s Ā ~* 3 H 2 0 + 2 ( N H 4 ) 3 A s 0 4 NH 4 -arsenāts 

Gluži tāpat bāzisks sulfids var savienoties ar skābu sulfidu un vei
dot sulfosāli. 

Bāzisks sulfids + skābs sulfids —>- sulfosāls 

N a 2 S + S n S 2 - > N a 2 S n S 3 Na-sulfostannāts. 
3 Na 2 S + S b 2 S 5 - > 2 N a 3 S b S 4 Na-sulfoantimonāts. 
3 (NH 4 ) 2 S - f A s 2 S 5 - > 2 ( N H 4 ) 3 A s S 4 NH 4-sulfoarsenāts. 

Sulfosālis, kuru kationi ir K\ Na' un N H f ioni, viegli šķīst ūdenī, 
tādēļ skābie sulfidi šķīst alkaliju un ammonija sulfidos, bet bāziskie ne
šķīst; šo apstākli izmanto kationu analizē. Teorētiski sulfosālis var at
vasināt no parastajām jeb oksosālīm, apmainot negatīvi divvērtīgos skā
bekļa atomus pret negatīvi divvērtīgiem sēra atomiem; bāziskā vidē šāda 
apmaiņa arī faktiski ir iespējama. Pašas skābes brīvā veidā nav pa
zīstamas pat ūdens šķīdumos; tās tūliņ saskaldās: atdalās H oo un no
gulsnējas sulfids, piem., 

2 (NH 4 ) 3 A s S 4 + 6 HC1 - * 6 NH 4C1 + 3 H 2 S + A s 2 S 5 ( = 2 H 3 A s S 4 ) . 
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Karstuma gluži tāpat sadalās (okso) arsenskabe. 

2 H 3 A s 0 4 4 - siltums - > 3 H 2 0 4- A s 2 0 5 . 

Skābie sulfidi tā tad ir sulfoskābju anhidridi, gluži tāpat kā skābie oksidi 
ir oksoskābju anhidridi. Ir iespējamas arī tādas sulfosālis, kurās tikai 
daži skābekļa atomi ir apmainīti pret negatīvi divvērtīgiem sēra atomiem. 
Tādas maisītas okso-sulfosālis rodas, ja skābos sulfidus šķīdina alkaliju 
sārmos vai ammonija hidroksidā. 

Analitiskā praksē ir darīšana ar šādiem skābiem sulfidiem: S n S 2 , S b 2 S 3 

S b 2 S 5 , A s 2 S 3 , A s 2 S 5 , W S 3 , V 2 S 5 ; visi tie šķīst ammonija sulfidā. 
Skābs nav SnS; tādēļ tas šķīst tikai polisulfidā, kas to iepriekš oksidē 
par SnS 2 . 

T r ī s v ē r t ī g ā a r s e n a r e a k c i j a s . 

294. §. 1. H 2 S skābā šķīdumā nogulsnē gaišdzeltenu trisulfidu; 
neitrālos un bāziskos šķīdumos nogulsnes nerodas, jo tad veidojas ūdenī 
šķīstošs sulfoarsenīts. Arsena trisulfids nešķīst HC1 skābē, bet viegli iz
šķīst a m m o n i j a k a r b o n ā t ā (atšķirība no Sn un Sb sulfidiem), sār
mos, ammonija sulfidā un polisulfidā; pēdējā gadījumā tas oksidējas par 
piecvērtīgu un veido ammonija sulfoarsenātu. 

2 A s C l 3 4- 3 H 2 S - > A s 2 S 3 + 6 HC1. 
A s 2 S 3 4- ( N H J 2 S X - > A s 2 S 5 4 - ( N H 4 ) 2 S X _ 2 ; 
A s 2 S 5 + 3 (NH 4 ) 2 S - > 2 ( N H 4 ) 3 A s S 4 . 

Atšķ. skābes sadala šo sulfosāli un nogulsnē pentasulfidu, A s 2 S 5 . 
2. A g N 0 3 neitrālā vai vāji bāziskā šķīdumā nogulsnē dzeltenu 

A g 3 A s 0 3 , kas viegli izšķīst skābēs un ammonija hidroksidā. 
3.* Ūdeņradis in statu nascendi bāziskā vidē rada gāzveidīgo aršīnu, 

AsH 3 , (atšķirība no antimona). Stobriņā kopā ar analizi ievieto dažus 
graudiņus Zn vai AI metalla, aplej ar NaOH un uzvāra: atdalās H 2 kopā 
ar AsH 3 . Ja stobriņu pārsedz ar filtrpapīru, kas samērcēts AgNO s šķī
dumā, tad uz papīra sākumā rodas dzeltens plankums, pēc tam melns 
(Fleitman'a reakcija). 

6 AgNQ 3 4 - A s H 3 - * 3 H N 0 3 4 - A g 3 A s . 3 A g N 0 3 (dzeltens) ; 
A g 3 A s . 3 A g N 0 3 4 - 3 H 2 0 - > H 3 A s 0 3 4- 3 H N 0 3 + 6 A g (melns). 

Šo reakciju nedod Sb savienojumi un piecvērtīgā As savienojumi. 

P i e c v ē r t ī g ā a r s e n a r e a k c i j a s . 

1. H 2 S ļoti skābos šķīdumos nogulsnē dzeltenu pentasulfidu, kas ne
šķīst konc. HC1 skābē, bet šķīst a m m o n i j a k a r b o n ā t ā (atšķirība no 
S b 2 S 5 un SnS 2 ) , sārmos, sārmu metallu un ammonija sulfidos. 
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2 AsCl 5 -f- 5 H 2 S -> A s 2 S 5 -ļ- 10 HC1; 

A s 2 S 5 + 3 ( N H 4 ) 2 C 0 3 - * (NH 4 ) 3 AsS 4 - f ( N H 4 ) 3 A s 0 3 S -f- 3 C 0 2 . 

Ja šķīdumu paskābina, sulfosālis sadalās, un atkal izkrīt A s 2 S 5 . 

(NFĪ 4 ) 3 AsS 4 + ( N H 4 ) 3 A s 0 3 S + 6HC1 - > A s 2 S 5 + 6 NH4C1 + 3 H 2 0 . 

2. Konc. kūpoša H N 0 3 skābe oksidē A s 2 S 5 par arsenskābi un sēr
skābi. 

A s 2 S 5 + 1 0 H N O 3 ^ 2 H 3 A s O 4 + l 0 N O 2 + 2 H 2 O + 5 S ; 
S + 6 H N 0 3 - * H 2 S 0 4 + 6 N 0 2 + 2 H 2 0 . 

Šķīdumu iztvaicē gandrīz sausu, atlikumu uzņem ar ūdeni, neitralizē ar 
NH 4 OH un izdara šādas reakcijas: 

3.* MgCI 2 +NH 4 Cl - ļ -NH 4 OH (magnēzija mikstūra, 232) neitrālā un 
bāziskā vidē nogulsnē baltu magnēzija ammonija arsenātu. 

( N H 4 ) 2 H A s 0 4 + MgCl 2 + N H 4 O H - > M g N H 4 A s 0 4 + 2 N H 4 C 1 + H 2 0 . 

Nogulsnes šķīst skābēs. Ja nogulsnes nofiltrē, vienreiz izmazgā ar ūde
ni un uz filtra aplej ar AgNOg, tās kļūst brūnas. 

M g N H 4 A s 0 4 + 3 A g N 0 3 - + A g 3 A s 0 4 - f M g ( N 0 3 ) 2 + N H 4 N 0 3 . 

4.* A g N 0 3 neitrālā vai vāji bāziskā šķīdumā nogulsnē brūnu tre-
šējo sudraba arsenātu, kas šķīst skābēs un ammonija hidroksīdā. 

2 ( N H 4 ) 2 H A s 0 4 + 3 A g N 0 3 - > A g 3 A s 0 4 -f N H 4 H 2 A s 0 4 + 3 N H 4 N 0 3 . 

5. Ūdetņraidis in statu nascelndi skābā vidē (Zn-fHCl) ar visiem ar
sena savienojumiem rada aršīnu, A s H 3 ; to konstatē ar A g N 0 3 šķīdumā 
saslapinātu filtrpapīru, ko pārklāj pār stobriņu. Sākumā rodas dzeltens 
plankums, kas drīz kļūst melns (Gutzeit'a reakcija, 272). 

H 3 A s 0 4 4 4 Zn 4 8 HC1 A s H 3 + 4 ZnCl 2 + 4 H 2 0 . 

Skābā vidē šādu reakciju dod arī Sb savienojumi. 

6.* Konc. SnCI 2 šķīdums konc. HC1 skābē reducē visus arsena sa
vienojumus par brīvu As, kas pamazām izkrīt kā brūnas nogulsnes (Bet-
tendorfa reakcija). 

2 AsCl 5 + 5 SnCl 2 - > A s 2 + 5 SnCl 4 . 

Reakcija izdodas tikai tad, ja lieto konc. SnCl 2 šķīdumu, ko pielej lielā 
pārākumā. Mazi As daudzumi parādās tikai pēc dažām minūtēm. Anali
zēs maisījums jāuzkarsē. 

7. Sausa reakcija. Ja sausu analizi karsē ar sodu uz ogles, rodas 
ķiploku smaka. 
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Molibdens. Mo = 96,0. 

Kārtības skaitlis 42. Vērtība II, III, IV, V un VI. Ip. sv. 10,2; k. p. 
2620°. 

295. §. Dabā Mo sastopams kā molibdena spīde, MoS 2 , retāk kā 
vulfenīts, P b M o 0 4 . 

Iegūst Mo metallu no dioksida, M o 0 2 , to reducējot ar termita paņē
mienu (238). 

īpašības. Mo ir balts kā sudrabs metalls, ļoti ciets un sīksts. Ista
bas temperatūrā tas ir pastāvīgs, bet pie 600° tas sadeg ar gaisa skābekli 
par dzeltenpelēku trioksidu M o 0 3 . 

Vispastāvīgākie ir sešvērtīgā Mo savienojumi. Visi citi savienojumi, 
ja tos karsē gaisā vai oksidē ar H N 0 3 , pārvēršas par M o O s , molibden-
skābi vai molibdātiem. M o 0 3 ir skābs oksids; nešķīst ūdenī, bet šķīst! 
ammonjakā un sārmos. Parastā laboratorijas sāls ir ammonija heptamo-
libdāts, ( N H 4 ) 6 M o 7 0 2 4 . 4 H s O , kas kristallizējas no neitrāliem šķīdumiem, 
j a molibdāta šķīdumu ūdenī paskābina ar kādu stipru minerālskābi, tad 
izkrīt b a l t a amorfa molibdenskābe, H 2 M o 0 4 , kas izšķīst mine.rālskābes 
pārākumā. No konc. H N 0 3 šķīduma kristallizējas molibdenskābes mo-
nohidrāts, H 2 M o 0 4 . H 2 0 , koši dzeltenā krāsā, kas grūti šķīst konc. mi-
nerālskābēs, bet viegli šķīst ammonjakā un sārmos. 

Reakcijas. 

1 . Redudētāji Zn, Sn, S n " , F e " un Hg' skābos šķīdumos reducē 
sešvērtīgā molibdena savienojumus par piecvērtīgiem z i l ā krāsā un tā
lāk par trīsvērtīgiem b r ū n ā krāsā. 

2. H 2 S skābos šķīdumos sākumā dod zilu nokrāsu, pēc tam n e -
p i l n ī g i nogulsnē molibdenu kā brūnu MoS 3 , kas pa laikam satur ari 
MoS 2 . Pa daļai sulfīdi pāriet kolloidā stāvoklī un paliek šķīdumā. 

3. ( N H , ) 2 S pārvērš molibdātus par sulfomolibdātiem tumšbrūnā krā
sā, kas vienmēr ir atrodami III grupas filtrātā, ja analizē ir klāt Mo. Ja 
šo filtrātu paskābina, nogulsnējas MoS 3 . 

4. Molibdena sulfīdi šķīst ammonija polisulfidā un veido sulfosāli, 
( N H 4 ) 2 M o S 4 . Skābā vidē sulfosālis atkal sadalās. 

MoS 3 4 - MoS 2 4 - 2 (NH 4 ) 2 S 4 - S - > 2 (NH 4 ) . ,MoS 4 ; 

( N H 4 ) 2 M o S 4 4 - 2 H C l - > 2 N H 4 C l - f - H 2 S +- MoS 3 . 

5. M o S 3 nešķīst puskonc. HC1 skābē, bet šķīst KOH sārmā, tādēļ 
kationu gaitā tas paliek kopā ar A s 2 S 5 , un konc. H N 0 3 skābe to oksidē 
par molibdenskābi. Ja šķīdumu iztvaicē līdz mazam tilpumam, atlikumam 
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pieliek NH 4 OH pārākumā, tad ar Mg mikstūru (232) var nogulstiet ar-
senStionu kā M g N H 4 A s 0 4 ; šķīdumā paliek molibdāts. Ar filtrātu var iz
darīt šādas pārliecināšanās reakcijas. 

6. N a 2 H P 0 4 (tikai 1—2 pilieni) šķīdumā, kas satur H N 0 3 un N H 4 N 0 3 , 
dod dzeltenas nogulsnes ( N H 4 ) 3 P 0 4 . 1 2 M o 0 3 . 

7.* K 4 Fe(CN) G skābā šķīdumā dod brūnu nokrāsu vai lielas sarkan
brūnas nogulsnes, kas viegli izšķīst sārmos. 

8.* KCNS skābā šķīdumā dod ar molibdenskābi sarkanu nokrāsu, 
ja pieliek klāt kādu reducētajā piem., SnCl 2 . Nokrāsa pieder kompleksam 
piecvērtīgā molibdena rodanidam, kas šķīst arī ēterī. 

9.* Konc. H 2 S 0 4 . Ja molibdena savienojumus iztvaicē ar konc. 
H 2 S 0 4 , tad atlikums pēc atdzišanas ir z i l ā krāsā. 

10. P b " , Hg' un Ag* ioni neitrālos molibdāta šķīdumos dod no
gulsnes, kas šķīst atšķ. H N 0 3 skābē. 

Volframs. W = 184,0. 

Kārtības skaitlis 74. Vērtība I I , IV, V un VI, īp. sv. 19,3; k, p. 3380°. 

296. §. Dabā W sastopams kā minerāli šelits, C a W 0 4 , volframits, 
( F e , M n ) W 0 4 , u. c , kur W ir pozitīvi sešvērtīgs. 

Iegūst W metallu, reducējot oksidu ar ūdeņradi pie apm. 1000° pul
vera veidā, ko sapresē stabiņos un sakausē, laižot caur tiem stipru elek
trības strāvu. 

īpašības. W ir tērauda pelēkumā, trausls metalls. Karstumā sadeg 
ar gaisa skābekli par dzeltenu trioksidu, W O s . 

Vispastāvīgākie ir sešvērtīgā W savienojumi ar skābekli. Visi citi 
savienojumi, gaisā karsēti, pārvēršas par W 0 3 vai volframātiem. W 0 3 

ir skābs oksids, šķīst sārmos; t>et ja tas ir stipri izkarsēts, tad to 
var pārvērst šķīdumā, tikai sakausējot ar N a 2 C 0 3 . 

Reakcijas. 

1. Stipras minerālskābes HC1, H N 0 3 un H 2 S 0 4 aukstumā nogulsnē 
no volframātu šķīdumiem baltu volframskābes monohidrātu, H 2 W O , . H 2 0 , 
kas nešķīst šo skābju pārākumā. Karstumā tas zaudē ūdeni un pārvēr
šas par dzeltenu volframskābi, H 2 W 0 4 . Ja šķīdumā atrodas m e t a v o l -
f r a r n ā t s , piem., N a 2 W 4 0 1 3 , tad nogulsnes rodas tik pēc ilgākas vā
rīšanas. Tartrātu klātbūtē rodas kompleksi, un tad nogulsnes neizkrīt. 

2. H 2 S skābos šķīdumos nogulsnes nedod. 
19 
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3. ( N H , ) 2 S ari nedod nogulsnes, bet pārvērš volframātu par sul-
fovolframātu citrondzeltenā krāsā, kas paliek III grupas nitrātā. Ja šķī
dumu paskābina, izkrīt gaišbrūns W S 3 , bet pa daļai paliek arī šķīdumā 
kā kolloids. 

N a 2 W 0 4 + 4 (NH 4 ) 2 S 4 - 4 H 2 0 N a 2 W S 4 + 8 Nf ī 4 OH; 
N a 2 W S 4 + 2 HCI - > 2 NaC 1 4 - H 2 S 4 - W S 3 . 

Ja W S 3 karsē vaļējā tiģelī, tad gaisa skābeklis to oksidē par W 0 3 . 

4. F e S 0 4 ar volframātiem dod brūnas nogulsnes, W 0 2 , bez ie
priekšējas zilas nokrāsas (atšķirība no molibdāta). 

5. SnCI 2 sākumā dod dzeltenu nokrāsu, bet ja pēc tam paskābina 
ar HCI un uzvāra, rodas skaistas zilas nogulsnes. Ļoti jūtīga reakcija. 

6. Spēcīgi reducētāji kā Zn un Sn skābā šķīdumā reducē volfram-
skābi par z i l u piecvērtīgu savienojumu. 

1 7. Svina acetāts un merkuronitrāts neitrālos šķīdumos dod baltas 
nogulsnes.1 Šīs nogulsnes nevar izšķīdināt atšķ. minerālskābēs, jo pa
liek pāri volframskābe, kas nešķīst. 

Vanādijs. V = 50,96. 

Kārtības skaitlis 23. Vērtība II, III, IV un V. īp. sv. 5,8; k. p. 1720°. 

297. §. Dabā V ir sastopams kā minerāls vanadinits, P b 5 ( V 0 4 ) 3 C l , 
un patronits, kas satur V 2 S 5 . Mazā daudzumā V atrodams arī augsnā. 

Iegūst V metallu no oksidiem, reducējot ar termita paņēmienu. 
īpašības. V ir ļoti ciets pelēkbalts metalls. Gaisā ļoti pastāvīgs. 

Baltās kvēles temperatūrā savienojas ar C par karbidu, VC, un ar slā
pekli par nitridu, VN. 

V veido savienojumus, kur tas ir div- līdz piecvērtīgs. Augstākais 
skābekļa savienojums, V 2 O s , sarkanbrūnā krāsā ir vandijskābju (orto-, 
piro- un meta-) anhidrids; ūdenī tas šķīst maz, bet viegli šķīst bāzēs. 
Neitrālos šķīdumos pastāvīgi ir m e t a vanadāti. Parastie laboratorijas sa
vienojumi ir ammonija metavanadāts, N H 4 V 0 3 , un pentoksids, V 2 0 5 . Pen-
toksids šķīst arī stiprās skābēs, bet tad tas darbojas kā spēcīgs oksidē
tājs. Karstā konc. HCI skābē V 2 0 5 reducējas par z i l u četrvērtīgu v a -
n a d i l s ā l i , pie kam atdalās brīvs Cl 2 . 

V 2 0 5 + 6 HCI - > 2 V O C l 2 + 3 H 2 0 + C l 2 . 

Četrvērtīgās v a n a d i l s ā l i s ir amfoteras: skābēs tās šķīst ar z i l u 
krāsu, pie kam rodas vanadilions, V O " . Ja šķīdumu neitralizē, izkrīt 
iepelēkas nogulsnes, V 2 0 2 ( O H ) 4 , kas stiprās bāzēs šķīst ar b r ū n u no
krāsu un veido vanadītus, piem., N a 2 V 2 O s . 
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Atkarībā no reducētajā dabas un stipruma, skābā vidē vanādija sa
vienojumi var reducēties par z a ļ ā m trīsvērtīgām v a n a d i s ā l ī m vai 
divvērtīgām v a n a d o sālīm v i o l e t ā krāsā. Divvērtīgie un trīsvērtīgie V a 

nādija savienojumi ir spēcīgi reducētāji. Skābā vidē gaisa skābeklis tos pa
mazām oksidē par zilām vanadilsālīm, bet bāziskā vidē par vanadātiem bez 
krāsas. 

Reakcijas. 

1. H 2 S skābos šķīdumos reducē vanadātus par vanadilsālīm: šķī
dums kļūst z i l s . 

2. ( N H 4 ) 2 S pārvērš vanadātus par labi šķīstošiem sulfovanadātiem 
ķiršu sarkanā krāsā: 

N H 4 V 0 3 + 3 (NH 4 ) 2 S + 3 H 2 0 - > NH 4 VS 3 + 6 NH 4OH. 

Kad III grupas filtrātu paskābina, tad izkrīt V 2 S 5 . Sulfovanadāta sa
dalīšanās tomēr ir n e p i l n ī g a , un vanādijs pa daļai paliek šķīdumā. 
Kcnc. H N 0 3 skābe karstumā oksidē pentasulfidu par vanadijskābi. 

3. H 2 0 2 skābos šķīdumos dod ar vanādija savienojumiem rakstu
rīgu sarkanbrūnu nokrāsu, kas pazūd no reaģenta pārākuma. 

4. Spēcīgi reducētāji kā Zn, Cd, AI skābos šķīdumos reducē va
nadijskābi pakāpeniski par z i l u vanadilsāli, z ā ļ u vanadisāli un beidzot 
par v i o l e t u vanadosāli. 

5. NH 4C1, ja to pieliek sausā veidā, ar koncentrētiem vanadātu šķī
dumiem dod baltas nogulsnes — ammonija metavanadātu, N H 4 V 0 3 . 

6. HgNOg neitrālos un vāji slāpekļskābos šķīdumos nogulsnē baltu 
HgVOg. 

7. P b ( N O s ) 2 neitrālos šķīdumos nogulsnē dzeltenu svina metavanadātu. 

8. BaCl 2 (bet ne Ca- vai Sr-chlorids) nogulsnē neitrālos šķīdumos 
dzeltenu bārija metavanadātu, kas karstumā kļūst balts. 

Zelts (Aurum). Au = 197,2. 

Kārtības skaitlis 79. Vērtība I un III. īp. sv. 19,3; k. p. 1063°. 

298. §. Dabā zelts ir sastopams ļoti reti, kā t ī r r a d n i s kvarca dzīslās. 
Tur, kur kvarcs ir sairis, zelts ir nokļuvis starp vaļējām smiltīm. 

īpašības. Zelts ir dzeltenā krāsā, mīksts, viegli kaļams un ar ļoti lielu 
īpatnējo svaru. Zeltu var izspiest 0,2 u biezās lapiņās. Elektrību tas vada 
gandrīz tikpat labi kā varš. Gaisā ir pastāvīgs, arī paaugstinātā tempera
tūrā. Visi zelta savienojumi karstumā sadalās, atbrīvojas Au metalls. Zelts 
ir visu cēlmetallu paraugs, metallu karalis; tādēļ HNO3 un HC1 skābju 
maisījumu, kurā zelts šķīst, sauc par karaļudeni. Istabas temperatūrā sa-

19* 
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smalcināts zelts šķīst alkaliju cianidos, ja klāt ir kāds oksidētājs, piem. 
gaisa skābeklis. Paaugstinātā temperatūrā pie 100° zelts savienojas arī ar 
gāzveidīgu chloru un veido zelta trichloridu, aurichloridu. 

2 A u + 3 C l 2 ^ 2 A u C l 3 . 

Pie 200 c trichlorids atskalda chloru un reducējas par aurochloridu, bet vēl 
augstākā temperatūrā aiziet viss chlors un rodas brīvs Au metalls. 

A u C l 3 - + A u C T + C l 2 ; 
2 A u C 1 ^ 2 A u + C l 2 . 

AuCl^ ir dzeltenā krāsā; tas ir ļoti higroskopisks; ūdenī šķīst ar skābu 
reakciju, ne no hidrolizes, bet tādēļ, ka rodas kompleksa trichloro-okso-
zeltskābe. jo A g N 0 3 no šķīduma nenogulsnē viss AgCl, bet Ag 2 ļAuCl 3 Oļ. 
Visi trīs chlora atomi te ir saistīti kompleksa iekšējā sfērā un ionu veidā 
neatskaldās. 

A u C l 3 4 - H 2 0 ^ H 2 [ A u C l 3 0 ] ^ 2 r T 4- [ A u G l 3 0 ] " . 
2 A g N 0 3 4 H 2 [ A u C l 3 0 ] - ^ A g 2 [ A u C l 3 Q ] - ļ - 2 H N 0 3 . 

Ja AuCl 3 izšķīdina HC1 skābē, rodas kompleksa tetrachlorzeltskābe. 

A u C l 3 - f - H C l - ^ H [ A u C l J . 

Tā rodas arī tad, ja Au metallu izšķīdina karaļūdenī. 

Au 4- H N 0 3 + 4 HC1 - > H [ A u C l 4 ] 4 - NO + 2H. ,0 . 

Ir pazīstamas šās skābes šālis, piem. K[AuCLJ . i/ 2 H 2 0 . 
Ja AuCl 3 izšķīdina sārmā, tad sākumā rodas nogulsnes, aurihidn-

oksids, Au(OH) 3 , kas viegli atskalda ūdeni un veido metaformu, AuO(OH). 
Tas ir amfoters: šķīst HC1 skābē un veido AuCl 3 resp. H[AuClJ , un šķīst 
arī sārmā un veido aurātu ar anionu A u 0 2 ' , piem. K A u 0 2 . 3 H 2 0 . 

Vispār var teikt, ka trīsvērtīgā zelta savienojumi šķīdumā neveido ele
mentāru kationu, bet veido kompleksus, kur Au atrodas aniona sastāvā. 

A:ī vienvērtīgā zelta savienojumi šķīdumā neveido elementāru kationu, 
bet kompleksus. Vienvērtīgie savienojumi nav pastāvīgi: tie viegli dispro-
porcionējas par trīsvērtīgiem un brīvu zeltu. Analitiskā praksē ir darīšana ar 
trīsvērtīgā zelta savienojumiem. 

299. §. Reakcijas. 

1. Alkaliju sārmi no koncentrētiem šķīdumiem nogulsnē sarkanbrūnu 
amfoteru aurihidroksidu, kas izšķīst reaģenta pārākumā kā aurāts. 

H[AuC 14] 4- 4 KOH - > A u ( O H ) 3 4- 4 KC1 4- H 2 0 ; 
A u ( O H ) 3 + K O H ^ K A u 0 2 + 2 H 2 0 . 
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2. Ammonija hidroksīds nogulsnē savienojumu netīrā dzeltenā krāsā 
ar fornruļlu A u N 2 H 3 . 3 H 2 0 ; sausā veidā tas ir eksplozīvs un sadalās no 
sitiena. 

3. Reducētāji: F e " , Sn", H 2 C 2 O p H 2 S 0 3 un metalli Zn, Cu u. c. re
ducē zelta savienojumus par brīvu zeltu. 

Sevišķi raksturīga un ļoti jūtīga ir reakcija ar stannoionu, Sn" . Tas 
reducē zelta savienojumus par brīvu metallu, kas paliek šķīdumā kolloidā 
stāvoklī, pie kam S n " oksidējas par S n " " un hidrolizējas. Abu kolloidu 
maisījums atkarībā no Au koncentrācijas ir sārtā vai purpursarkanā krāsā. 

2 H [ A u C l 4 ] 4 3 S n C l 2 -f 1 2 H 2 0 - ^ 2 A u 4 3 S n ( O H ) 4 + 14HC1. 

4. Bāzisks H 2 0 2 šķīdums attīsta 0 2 , pie kam zelta savienojumi redu
cējas par brīvu zeltu (melnas nogulsnes vai tumšzils šķīdums). 

H[AuCl 4 ] 4 4NaOH -> A u ( O H ) 3 + 4 N a C l + H 2 0 ; 

2 A u ( O H ) , f 3 H 2 0 2 — • 2 A u -f- 3 0 2 4 6 H 2 0 . 

5. Sērūdeņradis. Ja H[AuCl 4 j šķīdumā ievada H 2 S gāzi, tad istabas 
temperatūrā rodas melnas aurosulfida nogulsnes, bet paaugstinātā tempe
ratūrā H 2 S reducē zelta savienojumus par brīvu metallu. 

2 H [ A u C l 4 ] + 3 H 2 S • —Au 2 S4-2S + 8 H C l . 
2 H[AuCl 4 ] 4- 3 H 2 S — • 2 A u + 3 S + 8 HC1. 

Aurosulfids nešķīst karstā H N 0 3 skābē, bet šķīst karaļūdenī un ammo-
nija polisulfidā, pie kam oksidējas par trīsvērtīgu aurisulfidu un šķīdumā 
pāriet kā ammonija sulfoaurāts. 

A u 2 S + (NH 4 ) 2 S X — A u 2 S 3 + ( N H 4 ) 2 S x - 2 . 
A u 2 S 3 4- (NH 4 ) a S — • 2 N H 4 A u S 2 . 

Ja šo sulfoaurāta šķīdumu paskābina, tad atkal izkrīt vienvērtīgais 
aurosulfids, un atskaldās brīvs sērs. 

2 NH 4 AuS 2 + 2 HC1 — • 2 NH 4C1 + A u 2 S + 2 S + H 2 S . 

Platīns. Pt = 195,2. 

Kārtības skaitlis 78. Galvenās vērtības II un IV. Ip. sv. 21,5; k. p. 
1770 c . 

300. §. Dabā platīns ir sastopams kā tīrradnis, bet vienmēr sakau
sējumā ar citiem metalliem: pallādiju, Pd, rodiju, Rh, osmiju, Os, ruteniju, 
Ru, un iridiju, Ir. Šos pavadoņus sauc par p l a t ī n a m e t a l l i e m ; tie 
ir vēl retāki nekā platīns. 

Tīru platīnu iegūst, izšķīdinot platīna rūdu karaļūdenī un ar anali-
tiskām reakcijām atdalot platīnu no citiem metalliem. 
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īpašības. Platīns ir pelēkbalts metalls, viegli kaļams, sametināms un 
stiepjams; labi vada elektrību un siltumu. Istabas temperatūrā un arī kar
stumā ir pastāvīgs pret skābekli, mitrumu un H 2 S. Istabas temperatūrā 
to lēni oksidē tikai karaļūdens. Paaugstinātā temperatūrā ar platīnu savie
nojas sērs un ogleklis; bāziskā vidē karstumā to oksidē gaisa skābeklis, vēl 
vieglāk skābeklis in statu nascendi (no sakausēta K N 0 3 un peroksidiem). 
Arī karsta ļoti koncentrēta sērskābe to lēni oksidē. Sarkanā kvēlē ar sa
smalcinātu platīnu savienojas arī gāzveidīgs chlors. Tomēr pret ķīmisko 
iedarbību platīns ir visizturīgākais metalls; no tā izgatavo tīģeļus, bļodiņas 
un elektrodus laboratorijas un rūpniecības vajadzībām. 

Platīns (un arī citi platīna metalli) ir pazīstami kā vērtīgi katalizatori. 
Platīns uzsūc ūdeņradi un skābekli un atdaia tos in statu nascendi. Savieno
jumos platīns parasti ir divvērtīgs vai četrvērtīgs. Pastāvīgāki un svarīgāki 
ir četrvērtīgie savienojumi. Abās oksidācijas pakāpēs platīns veido kom
pleksus anionus, bet neveido elementārus katjonus. Koordinācijas skaitlis 
četrvērtīgā platīna savienojumiem ir 6, divvērtīgā 4. 

Č e t r v ē r t ī g ā platīna savienojumus iegūst, šķīdinot Pt metallu ka-
raļūdenī: rodas kompleksa heksachlorplatīnskābe. 

3Pt + 4 H N 0 3 4- 18 HC1 —• 3 H 2 [ P t C l 6 ] + 4 NO 4 - 8 H 2 0 . 

Brīvu skābi var iegūt kristallizētā veidā kā heksahidrātu, Ho|PtCl 6 ' • 6 H 2 0 , 
oranždzeltenā krāsā. Karsējot var atdalīt 4 molekulas ūdens un tad paliek 
dihidrāts H 2[P.tCl 6] . 2 H 2 0 jeb [ H 3 0 ] 2 . [PtCl 6 ] , ko uzskata par hidrokso-
nija chlorplatinātu. Ja mēģina atņemt vēl vairāk ūdens, tad sadalās viss 
savienojums par PtCl 4 , HC1 un H s O. Ar kālija un ammonija ioniem chlor-
platīnskābe veido citrondzeltenas šālis K 2 [PtCl 6 ] un (NH 4 ) 2 [P tCl 6 ļ , kas 
grūti šķīst ūdenī un atšķaidītās skābēs. Ammonija chlorplatināta veidā 
platīnu atdala no citiem metalliem. Ja šo sāli sausu stipri izkarsē, tā sa
dalās, un pāri paliek brīvs platīns melna pulvera veidā, ko var sakausēt par 
kompaktu metallu. 

P l a t ī n a t e t r a c h l o r i d u , PtCl 4 , iegūst no heksachlorplatīnskābes, 
to sadalot ar karsēšanu chlora atmosfērā līdz 350°. Tas ir sarkanbrūns pul
veris. Ja to šķīdina HC1 skābē, tad atkal rodas H 2 [P tCl 6 ] , bet ūdenī rodas 
tetrachlordihidroksoplatīnskābe, H 2| PtCl 4 (OH) 2 l . 

No d i v v ē r t ī g ā platīna savienojumiem svarīgākie ir tetrachlorplatīn-
skābc un no tās atvasinātie tetrachlorplatinīti. Tos iegūst, ja heksachlor-
platīnskābi vai chlorplatinātus skābā vidē reducē ar SnCl 2 . 

[ P t C l 6 ] " + S n C l 2 — • [ P t C I J " + S n C l 4 . 

Parastākā sāls ir kālija tetrachlorplatinīts, K 2 [PtCl 4 ] , kas kristallizējas skaistās 
granātsarkanās prizmās un nav higroskopiska. No tās var pagatavot citus 
divvērtīgā platīna kompleksus. Techniski svarīgs ir bārija tetracianplati-
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nīts, Ba[Pt(CN) J . 4 H 2 0 . To lieto par ekrāna materiālu rentgenotechnikā, 
jo Rentgena staros šī viela spīd. 

Reakcijas. Kvalitatīvā analizē parasti darīšana ir ar četrvērtīgā platīna 
savienojumiem, ar chlorplatinātiem. 

1. Sērūdeņradis aukstumā lēni, bet paaugstinātā temperatūrā tūliņ 
nogulsnē tumšbrūnu platīna disulfidu. 

K 2 [ P t C I 6 ] -I- 2 H 2 S — * P t S 2 + 2 KC1 +• 4 HC1. 

PtS 2 nešķīst minerālskābēs, bet viegli šķīst karaļūdenī, pie kam rodas 
heksachlorplatīnskābe; grūti šķīst ammonija sulfidā, vieglāk polisulfidā, pie 
kam rodas komplicēta sastāva sulfosāls. Ja sulfosāli paskābina, tā sa
dalās, un atkal izkrīt platīna disulfids. 

2. Kālija un ammonija šālis no chlorplatināta šķīdumiem nogulsnē 
citrondzeltenu kālija resp. ammonija chlorplatinātu. 

N a 2 [ P t C l 6 ] + 2 KC1 —• K 2 [ P t C l G ] + 2 NaCl. 

Stiprās minerālskābēs nogulsnes pa daļai šķīst, bet šķīdība pamazi
nās, ja pielej alkoholu. 

3. F e S 0 4 nereducē chlorplatinātus skābā vidē (atšķirība no zelta); 
bet ja pielej F e S 0 4 , šķīdumu neitralizē ar N a 2 C 0 3 un uzvāra, tad viss Pt 
reducējas par metallu un nogulsnējas kā pulveris. 

[ P t C l J " + 4 F e " + 6 C 0 3 " + 6 H 2 0 — • P t + 4 F e ( O H ) 3 + 6 C l ' + 6 C 0 2 . 

4. SnCl 2 skābā vidē reducē chlorplatinātu par chlorplatinītu. 

5. K J ar chlorplatinātiem rada tumšbrūnu nokrāsu: jods apmaina 
chloru kompleksa iekšējā sfērā. 

[ P t C l 6 ] " + 6 J ' — • [ P t J 6 ] " + 6 Cl'. 

Titāns. Ti = 47,90. 

Kārtības skaitlis 22. Vērtība III un IV. īp. sv. 4,49; k. p. ap 1800°. 

301. §. Dabā Ti ir sastopams kā T i 0 2 minerālos rutilā un anatasā un 
kā F e T i O s ilmenitā. Mazā daudzumā T i 0 2 atrodas visos silikātu iežos, kur 
tas aizstāj S i 0 2 . Latvijas māli satur ap 1 o/0 T i 0 2 . Zemes garozā Ti ir ap 
0,6o/o pēc svara. 

Iegūst Ti metallu no chlorida, TiCl 4 , to karsējot ar nātrija hidridu, NaH. 

īpašības. Amorfs Ti ir pelēks pulveris; sakausēts izskatās tēraudam 
līdzīgs. Istabas temperatūrā Ti ir ļoti trausls, bet sarkanā kvēlē kaļams 
un stiepjams. Diezgan labi vada elektrību. Pie 600° savienojas ar skābekli 
par T i 0 2 , pie 800° ar slāpekli par nitridu, TiN. 
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Visparastākais Ti savienojums ir T i 0 2 . Tas ir amfoters. T i 0 2 šķīst, 
konc. H 2 S 0 4 (stipri izkarsētu T i 0 2 sakausē ar K H S 0 4 un izšķīdina aukstā 
ūdenī) un veido titanisulfātu, T i ( S 0 4 ) 2 . Ja T i 0 2 sakausē ar sārmiem, rodas 
ortotitanāti, piem. N a 4 T i 0 4 . Abi savienojumi ūdenī hidrolizējas: aukstumā 
rodas titānskābe, H 4 T i 0 4 (pareizāk T i 0 2 . x H 2 0 ! ) , karstumā metatitānskābe, 
HoTiOg. Titātoskābe vieglāk šķīst atšķ. minerālskābēs nekā sārmos, tā
dēļ jāpieņem, ka pārsvarā ir bāzes raksturs. Metatitānskābe šķīst grūti ari 
atšķ. minerālskābēs. 

Bezūdens TiCl 4 ir šķidrums; v. p. 136°, k. p. — 2 3 ° . Ar ūdeni tas hidro
lizējas. T i F 4 ir cieta viela. Ūdenī tā veido kompleksu skābi, H 2 [ T i F 4 ( O H ) 2 ļ , 
ar H 2 F 2 kompleksu heksafluortitānskābi, H 2 [ T i F 6 ] , kuras kālija un ammo-
nija šālis maz šķīst ūdenī un labi kristallizējas. 

Ir pazīstamas arī bāziskas t i t a n i 1 šālis, piem. titanilsulfāts, T i O S 0 4 . 
Spēcīgi reducētāji (Zn, Sn) skābā vidē reducē četrvērtīgās titānisālis, kas 
ir bez krāsas, par v i o l e t ā m trīsvērtīgām titānosālīm. Pēdējās var arī iegūt, 
ja Ti metallu izšķīdina aukstā atšķ. H 2 S O , vai HC1 skābē. Trīsvērtigās 
šālis ir spēcīgi reducētāji, piem. spēj reducēt perchlorātus. Tās lieto kvan
titatīvā analizē (titānometrija) un rūpniecībā krāsošanas technikā. 

Reakcijas. 

Analizēs gaitā Ti izkrīt III kationu grupā. No citiem šās grupas ka-
tionierr to var atšķirt, karstumā hidrolizējot ar ilgu vārīšanu ļoti atšķaidītu 
(0,1 gr T i 0 2 uz 300—400 cm 3 ūdens) sulfātu šķīdumu ( F e ' " iepriekš jā
reducē par F e " ) : izkrīt metatitānskābe, H 2 T i 0 3 . To izšķīdina dažos pilienos 
konc. H 2 S 0 4 skābes, atšķaida ar ūdeni un ar šķīdumu izdara pārliecināšanās 
reakcijas. 

1*. H 2 0 2 sērskābes vidē dod peroksititānsērskābi, H 2 [ T i 0 2 ( S 0 4 ) 2 l , kas 
atšķ. šķīdumā ir dzeltena, koncentrētā oranžsarkana. Šo reakciju var izdarīt 
arī ar II grupas filtrātu. Vanadijskābe dod tādu pašu reakciju. 

2 . Sārmi nogulsnē baltu titānskābi, kas gandrīz nemaz nešķīst reaģenta 
pārākumā, bet šķīst minerālskābēs. 

3. N a 2 C 0 3 , NH 4 OH un ( N H 4 ) 2 S arī nogulsnē baltu titānskābi. 
4. Reducētāji Zn, Sn reducē četrvērtīgās Ti šālis (vislabāk atšķ. HCl 

skābes šķīdumā) par v i o l e t ā m trīsvērtīgām titānosālīm. 
Vīnskābe un tartrāti veido kompleksus ar Ti savienojumiem. Nogulsnē

šanas reakcijas tartrāta iona klātbūtē neizdodas. 
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Kārtības skaitlis 65 
Kasiterits 273 
Kataforeze 106 
Katalizatori 84 
Kationu iedalīšana grupās . . . . 131 
Kationu nosaukumi 111 
Katoda stari 63 
Ķīmiskā enerģija 11 

— -ās ekvivalences likums . . . 31 
— -ais līdzsvars . . j . . . 79 
— -s nolldzinājums 23 
— -s savienojums 20 
— -ie simboli 23 
— -ā tieksme 25 

Koagulācija 106 
Kobalta arsenids 246 

— hidroksidi un oksidi . . . 246 
— reakcijas 247 
— sāli» 247 

Kolemanits 214 
Kolloidais vielas stāvoklis . . . . 104 
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106 
111 261 

— -i savienojumi . . . . 1 0 1 - -102 261 
Koncentrācijas ietekme uz līdzsvaru 80 275 
Koordinācijas formulas . . . 99 281 

101 284 
99 212 

Koordinatīva piesātinātība . . 101 296 
235 290 

6 7 - - 69 221 
217 125 

Kriolits 190 235 154 
40 Mikroķlmiskās operācijas . . . . 153 

104 Mikroķlmisko reakciju tipi . . . . 152 
152 259 
268 282 
267 244 
217 9 

10 
235 Molekulārā k. p. depresija . . . 40 

Lepidolits 222 — -ais v. p. pacēlums . . . . 41 
84 29 
83 — -a noteikšanas principi . . . 35 
83 288 

119 288 
223 288 
223 274 
223 

223 Lodejamama caurule . . 114 223 

266 224 
224 

242 224 
Magnēzija hidroksids un oksids 228 Nedzēsti (neveldzēti) kaļķi . . . 230 

228, 287 71 
22S 91 
228 53 
225 Nemainīga sastāva likums . . . . 30 
227 155 
267 262 

Mangāna hidroksidi un oksidi . 251 Nešķīstošo savienojumu sadalīšana 124 
254 Niķeļa oksidi un hidroksidi . . . 249 

251, 252 250 
— špats . . . . . . . 251 249 

253 181 
253, 254 178 

Manganparskabes anhidrids. . 254 Nitroprusidnatrijs 184 
9 128 

12 107 
— -s nezudibas likums . 10 51 

20 149 
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Oglekļa dioksids 160 
Ogļoksids, tvana gāze 160 
O H ' iona konc. pamazināšana . . 86 
Oksalātiona reakcijas . , 163 
Oksidējošs sakausējums 120 
Oksidēšana un reducēšana . . . . 72 
Oksidētāji . . . .> 74 

— -u reakciju schēmas . . . . 78 
Oksosulfosālis 286 
Opāls 217 
Ortofosforskābe 211 
Ortoklass (laukšpats) 225 
Ortotitanāti 296 
Osmotiskais spiediens 37 
Osmozīe . . 37 

Parciālais spiediens 16 
Pārskābes jēdziens 110 
Pasivēšanāļs 238 
Patronits 290 
Periodiskā elementu sistēma . . . 61 
Pelēkā alva 273 
Pelēkais arsens 283 
Perchlorāļti 199 
Perjodāti 208 
Pērles reakcija 118 
Permanganati 253 
Peroksichromskābe 157, 240 
Peroksichromāti 240, 241 
Peroksidi 157 
Peroksisērskābe 156 
Peroksiskābes 110, 157 
Peroksititānsērskābe . . . . 157, 296 
Pilienu reakcijas 153 
Pirargirits 271 
'Pirilļs 243 
Pirmā (1) kationu grupa . . . . 132 
Piektā (V) kationu grupa . . . 147 
Piesātināti savienojumi 98 
Piroantimonāts 280 
Pirochromāts 239 
Pirofosforskābe . . . . . . . . . 212 
Piroforiskais niķelis 249 
Piroluzits 251, 252 
PH jēdziens 96 
Platīna metalli 293 

— reakcijas 295 
— savienojumi 294 
— stiepules notlrišana . . . . 119 

Plumbāti . . 259 

Lp. p. 

Plumbiti 258 
Pozitīvie elementi 69 
Priekšmēģinājumi 112—122 
Procentuālā sastāva apiešana . . . 41 

— noteikšana 42 
Protons 65, 159 
Pseidoskābe un īstā skābe . . . . 179 
Puscaurlaidīgā plēve 37 
Pūšamā (lodējamā) caurule . . . 114 

Raga sudrabs 271 
Raksturīgās vielu īpašības . . . . 9 
Reakcijas ātrums 80 
Realgars 282 
Reducēšana 72 

— analizēs gaitā 129 
— ar Hempela paņēmienu . . . 125 

Reducētāji 75 
— -u reakciju schemas . . . . 79 

Reizināto proporciju likums . . . 24 
Rinman'a zaļums 256, 257 
Rodaniona reakcijas 168 
Rodanūdeņraža skābe 167 
Rodiconāts 232 
R>utils . . . 295 
Sakausējums ar sodu un salpetri . 120 
Saliktas vielas 21 
Šālis 55 
Sāļu disociācijas grāds 56 
Sarkanā asinssāls 244 

— dzelzs rūda 242 
— sudraba rūda 277 

Sārmu jeb alkaliju metalli . 222—227 
Sārmzemju metalli 227—234 
Sasalšanas punkta depresija . . . 40 
Sasmalcināšana 123 
Sēra dioksids, sērpaskābes anhidrids 185 

— trioksids, sērskābes anhidrids 187 
Sērdzelzs 244 
Sērpaskābe 185 
Sērskābe 187 
Sērūdeņradis 183 
Silicidi 217 
Silicija dioksids 217 

— tetrafluorids 219 
SilicijfLiorūdeņraža skābe . . . . 219 
Silicijskābe 218 
Silikāti . 217 

— -u reakcijas 220 
— -u uzslēgšana 220 



303 

Lp. p 

Silvins 226 
Skābeklis 155 
Skābes . . . . . . . . . . . 51 

— iztvaicēšana 126 
— stipruma apzīmēšana . . 85, 95 

Skābeņsķābe 163 
— -s atdalīšana 143, 144 
— -s uzmeklēšana 140 

Skābie sulfidi . . . . . . . 285, 286 
Skābju nosaukumi 109 
Skeleta reakcija 118 
Slāpekļa oksidi 174—176 
Slāpekļapskābe 177 
Slāpekļpaskābe 177 
Slāpekļskābe 178 

— -s ķīmiskā daba 180 
Slāpekļūdeņraža skābe 174 
Smagais špats 233 
Smaltits 246 
Smalte 247 
Spaida mazināšanās likums, Le Ša-

teljē likums 84 
Spodum'.ens1 222 
Stannāti 275, 285 
Stannlti 274 
Stannosavienojumi 274, 275 
Status nascendi 74 
Stērķeļu reakcija 205 
Stibins 278 
Stroncianillfs 231 
Stroncija savienojumi 231 
Struktūras formulas 33 
Sublimāts 261 
Sudraba savienojumi . . . . 271, 272 

— spīde . 271 
Sulfātiona reakcijas 188 
Sulfidi 1S4 
Sulfidiona reakcijas 184 

Sulfītiona reakcijas 186 
Sulfo-antimonāti 281 

— -antimonlfci 279 
— -arsenāti 285 
— -aurāti 293 
— -molibd'ati 288 
— -salis 285 
— -vanadāti 291 
— -volframāti • . . . . . . 290 

Svina savienojumi 257—259 
Šelits 289 

Lp. p. 

Šķīdības jeb ionu reizinājums . . 89 
Šķīdība ūdenī, tabula 90 
Šķīdināšana 123 
Smirģelis 235 
Šveicera reaģents 268 

Tartrātiona reakcijas 164 
Taupības deglis 113 
Tenāra zilums 237 
Termiskā disociācija 47 
Tetrachlorplatinīts 294 
Tetrachlorzeltskābe 292 
Tetrafluorborskābe . . . . . . . . 215 
Tindala efekts . . . . . . . . 106 
Tiosulfātiona reakcijas . . . . . 189 
Titāna reakcijas 296 
Titāna savienojumi 296 
Traucētājas vielas 127 
Trešā (III) kationa grupa . . . . 139 
Tripelnitrlta reakcija 260 
Turnbull'a zilums 245 

Ūdeņraža ions 159 
— peroksids 156 

Ūdens analizē 25 
— disociācija • . 91 
— gāze 160 
— sintezē 26 
— stikls 218 
— tvaika spiediens 18 

Ultrarriikroskops 106 
Uzsodrējums 116, 120 

Vada pola uzzināšana 60 
Valences jēdziens 32 

— elektroni 66 
Vanādija savienojumi . . . . 290, 291 
Vara (Il)-savienojumi 268 

— (I)-savienojum;i 267 
Vernera koordinācijas teorija . . . 99 
Veselo skaitļu likums 24 

— tilpumu likums 28 
Vienas skābes apmaiņa pret otru . 131 
Vlnskābe 164 
Violetais (sarkanais) fosfors . . . 209 
Viterits 233 
Volframa savienojumi . . . . 289, 290 
Vulfenits . 288 

Zelta trichlorids . . 292 
— reakcijas 292 
— savienojumi 291, 292 



E l e m e n t u p e r i o d i s k a s i s t e m a , sakār tota grupas, rindas un periodos 

I 
a b 

11 
a b 

111 
a b 

IV 
a b 

V 
a b 

VI 
a b 

VII 
a b 

VIII 

1 1 H 
1,008 

2 H e / ^ V e ' * Í V 

2 3 Li 
6,94 

4 B e 
9,02 

5 B 
10,82 

6 C 
12,00 

7 N 
14,01 

8 0 
16,000 

9 F 
19,00 

10 Ne l \MJ 

3 11 Na 
23,00 

12 Mg 
24,32 

13 Al 
26,97 

14 Si 
28,06 

15 P 
31,00 

16 S 
32,06 

17 Cl 
35,46 

18 A r 
39,94 

4 19 K 
39,10 

20 C a 
40,07 

21 Se 
45,10 

22 Ti 
47,90 

23 V 
50,95 

24 Cr 
52,01 

25 Mn 
54,93 

26 F e 27 Co 28 Ni 
55,84 58,94 58,69 

5 29 Cu 
63,57 

30 Zn 
65,38 

31 Ga 
69,72 

32 Ge 
72,60 

33 A s 
74,93 

34 Se 
79,0 

35 B r 
79,92 

36 K r 
83,7 

6 37 R b 
85,45 

38 S r 
87,63 

39 Y 
88,93 

40 Zr 
91,22 

41 Nb 
92,9 

42 Mo 
96,0 

43 M a 
9S (?) 

44 R u 44 Rh 46 P d 
101,7 102,9 106,7 

7 47 Ag 
107,88 

48 Cd 
112,4 

49 In 
114,8 

50 Sn 
118,7 

51 Sb 52 T e 
121,8 127,6 

53 J 
126,9 

54 X 
131,3 

8 55 Cs 
132,8 

56 B a 
137,4 

57 L a T *) 

138,9 i 
72 Hf 

178,6 
73 T a 

181,0 
74 W 

184,0 
75 R h 

186,3 
76 Os 77 Ir 78 Pt 

191,5 193,1 195,2 

9 79 A u 
197,2 

80 H g 
200,6 

81 TI 
204,4 

82 P b 
207,2 

83 Bi 
209,0 

84 P o 
210 (?) 

8 5  86 Rn 
222 

10 87 — 88 R a 
226,0 

89 A c 
227 (?) 

90 T h 
232,1 

91 P a 
231 (?) 

92 U 
238,1 

*) T 58—71 retzemju elementi, kam tabula nav vietas 
i 


