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I E V H D S. 
Ķimija arvienu vairāk un vairāk no aprakstītajās zinātnes 

pārvēršas dibinātā uz prāta slēdzieniem. Tāpēc ķimiju studēt 
nenozimē viņu atminēt, bet gan saprast. Viss, kas garos gadu 
simteņos nenogurstošu zinatnieku-ķimiķu pētijumos sasniegts, atro
dams literatūrā: attiecigos žurnālos un plašās, labi sastāditās 
rokas grāmatās. Šis rokas grāmatas dod ķimijas studētajiem 
iespēju, neapgrūtināt atmiņu ar pārmērigu balastu, un katram 
jautājumam atsevišķos gadijumos atrast pilnigu un noteiktu 
atbild, saskaņā ar pašreizējo zinātnes stāvokli. 

Lai vajadzigo atbildi atrastu, tad tomēr jāprot šo rokas grā
matu valoda; jāmāk Jāsit" viņā un viņu saprast. Kā jebkuru 
grāmatu lasot jāprot ābece un tās valoda, kurā ši grāmata sarak-
stita, tā ari ķimijas sacerējumu lasišanai jazin ķimijas ābece un 
valoda. Savas attīstības laikā ši zinātne izstrādājusi savu īpatnēju 
ābeci un „valodu": ķimijā lieto sevišķus, dziļu jēdzienu s i m b o 
l u s un f o r m u l a s ; viņā daudz likumu, kurus nezinot nav 
iespējams saprast pārrunājamās parādibas. Šo lekciju mērķis tad 
ari — iepazistinat klausitajus ar vispārigiem likumiem, pēc kuriem 
rodas ķimiski savienojumi, un norisinās viņu savstarpējā iedarboša
nās. Visi atsevišķie, šinis lekcijās minētie fakti tiek pievesti kā 
„piemēri" ilustrēt un paskaidrot vispārigos likumus, šos pismē-
rus izvēloties, pirmā kārtā ievēroti tie gadijieni, kurus visvairāk 
izlieto technikā, un ši iemesla dēļ ari visplašaki apgaismoti no 
teorētiskā viedokļa. 

Minētos mērķus un uzdevumus iegaumējot, viss kurss ir 
iedalits divās dalās: vispārigā un speciālā. Vispārigā dala klausi
tajus iepazīstina ar četriem tipiskiem elementiem • skābekli, ūdeņ
radi, slāpekli un oglekli, kā ari ar viņu savstarpējiem savienoju
miem. Pie katra no šiem elementiem izcelti tie vispārigie likumi, 
kurus šie elementi un vinu savienojumi, kā ari pēdējo savstarpējās 
attiecibas visspilgtāk izteic. Halogēnu apska ;s ar viņiem sekojo
šiem elementu sistemātikas pamatiem, kuri atraduši tik skaidru 
izteiksmi ģeniālajā periodiskajā sistēmā, sastāda pāreju uz otro 
daļu, kas veltīta kopēju tipu un atsevišķu periodiskās sistēmas 
grupu savienojumu ipašibu iztirzāšanai, un kurai, kā paredzams, 
neorganisko savienojumu sistēmā lemts vēl ilgi ieņemt va
došo lomu. 



Kā rokas grāmatas ieteicami šadi darbi, kas nedrikst iztrūkt 
nevienā laboratorijā : 

A b e g g , R. Handbuch der anorganischen Chemie, pagaidām 
iznākuši 4 sējumi, Leipcigā 1905. g. 

D a m m e r , О. Handbuch der anorgan. Chemie, 4 sējumi 
un papildinājums, 1892—1902. g. 

G m e l i n - K r a u t . Handbuch der anorg. Chemie, 7. izde

vums, С. Friedheim'a un F. Peters'a vadibā, 11. sējumi (1905—1916). 
M o i s s a n . Traité de chimie minérale avec la collabaration 

de Aloy, Ascoli, Colson, Engel et d'autres 5 vols, Paris 1904. 
М е н д е л е е в ъ . Основыхимж, 8. izdevums, Petrogradā,1908. 
U 11 m a n n, Fr. Encyklopädie der techn. Chemie, iznākuši 

10 sējumi, Berlinē un Vinē 1914—1922). 
W u r t z, A. Dictionnaire de chimie pure et appliquée. 

Parizē, 1870—1891. 
C h e m i s c h e s C e n t r a l b l a t t . Repertorium für reine, 

pharmaceutische, physiologische und technische Chemie ; sākot 
no 1930. g. izdoti 92. sējumi. Leipziga-Berline. Izdevusi Deutsche 
Chemische Gesellschaft. 

J o u r n a l o f t h e c h e m i c a l S o c i e t y of L o n d o n . 
Abstracts, sākot no 1843. g. iznākuši 120 sējumi, Londona. 

Ж у р н а л ъ Р у с с к а г о ф и з и к о - х и м и н е с к а г о О б 

щ е с т в а , no 1869. g. 50 sējumi, Petrogradā. 
L a n d o l t - B ö r n s t e i n . Physikalisch - chemische Tabellen, 

4. izdevums, R. Börnstein'a un W. A. Roth'a vadibā, Berlinē, 
1912. g. 



I. Vispariga daļa. 



Pi rmā l e k c i j a . 
Ķimijas mērķi un metodes viņu vēsturiskā ai' istibā. 

Ķunijas nozīme kul tūras vēs tu rē . — Rantseja uzskati . — Koppa uzskat i .— 
Ķīmijas iesākums. — Metalurģija — ķiroij s mā'.e,— Ķim'ja — Egipies zinātne.— 
Grieķu filozofi. — A r i s t o t e l s . — Aristoteļa e lement i . — Filozofu ak-
nienr.. - Alķīmijas izcelšanās. - Arābiešu alķīmiķi. — G e b e r s . — Alķ 'miķu 
ļ iē isonibas raksturojums. — Alķimiku vajaša-ta -Alķ īmiķu māņi. -A'Ķimijas 
pozi: ivie rezultāti .—Vielu at'īriš:>na ķimiskā ceļā .—Pārtvaice - Snh ' ima 
ctja —Nogulsnēšana. -Fil trēšana.—Kristal izācija. - J aunu vielu atrašana.— 
Alķīmiķu elementi .— jat roķimiķi .— P a r a c e h s - V a n - H e l m o n t s — 

Jauns „elemeifia; ' definējums.— Gāžu atrašana. 

Ķimija-pau vecākā zinātne. Uguns atrašana un izlietošana, Ķīmijas no-
ar ko aplīmē pirmo kHturas sākumu ur kurš attiecināms uz vis- rimekultu-

. ' i - ' ras ves tu re , 
vecāko cilvēces pastave>anas laikmetu, apzime ari ķimijas sakumu. 
Talakā ķīmijas atiistiba cie^i saistīta ar civilizācijas evolūcijas vē
sturi. Ķimijas vēsturi mācidamies, mēs varam novērot, ka katrs 
ķīmijā uz pnekšu spēris solis rada kultūras progresu, bet katra 
viņas pamata jautājumos pielaitstā kļūda un maldīšanās, liek pro
gresam apstāties, vaj novirzities no cilvēka kultūras attīstības taisnā 
ceļa. 

Ne tikai dabaszinātnisku uzskatu un prātnieci'sku sistēmu 
vēsture, ne tik vien tautu rūpnieciskā un ekonomiskā dzīve, betrari 
politiskā vēsture, karu rezultāti, vienas tautas valdišana pār otru 
stāv ciešā sakarā ar ķimijas panākumiem zināmā laikmetā un vietā. 

Viens no visievērojamakiem pagājušā gadu simteņa ķimiķiem-
eksperimgntatoriem, Viljams R a m s e j s (Ramsay) savā grāmatā 
„Ķimijas pagātne un nākotne" izsaka pārhecibu „ka ta zeme un ta 
tauta, kura aizies priekšā citām zemēm un citām tautām ķimijas 
laukā, aizies tām priekšā ari bagatibas un labklājības ziņā". • 

Kā ķimija ieguvusi tādu iespaidu? Hermans K o p p s, viens 
n'o ķimijas vēstures dibinātajiem, raksturo viņas cīņas gaitu šādiem 
vārdiem: 

„Nebūs daudz tādu zinātņu, kurām no savas dzimšanas lidz 
mūsu laikiem nācies pārvarēt tik daudz šķēršļu viņu attīstibas ceļā. 
Nedaudz būs ari tādu zinātņu, kas pārcietušas tādas svārstisanās 
starp pretējiem ekstrēmiem, kā ķimija. Te viņa vispār nonicināta 
nodarbošanās, te atkal visiecienitakā zinātne. Te viņā neatrod ne
kādas zinātniskas vērtibas, un petiesibas miļotaji redz tanī tikai 
neizskaitāmu kļūdu avotu, to izsmej un vajā ar visu līkumā pa-

Ramscja 
uzskati. 

Koppa 
uzskati . 



redzēto bardzību ; kam spēks un vara, tie soda viņas piekritējus 
tos izraidot, bet baznica draud ar lāstiem. Te atkal redzam, ka 
ķimijas, kā dievibas priekšā, noliecas visas šķiras un gaida no tas 
bagatibu un patiesibu. J r bijuši laiki, kad ķimiskās manipulācijas 
turētas stingrā noslēpumā, un ari laiki, kad tās bauda labvēlibu un 
protekciju. 

„Viņas iespaids un izlietošana stipri svārstās. Reizēm ta at
rodas māņticibas varā un kalpo pēdējās kultivēšanai, te atkal to 
izlieto kā varenāko ieroci pret māņticibu. Reizēm to izlieto misti
cisma un bezprātigas teosofijas pabalstīšanai, reizēm atkal ta parā
dās kā krasākā materiālisma stūra akmens. Ar ķimiju nodarbojās 
vaj nu aiz mantkārības, vaj aiz tiras zinibu tieksmes. Gan far
mācija to cenšas izmantot, gan naudas spekulācija. No viņas gaida 
zelta kalnus, cenšas ar to pacelt rūpniecibu un tautas bagatibu, no 
viņas, beidzot, prasa neiespējamo - māksligi radit dzivas būtnes un 
izveidot stādus no pelniem. Bet brižiem to atkal ignorē tādos ga-
dijumos, kur patiešam ta varētu dot lidzekļus sasniegt vēlamo 
mērķi un atnest reālu labcmu. 

Ķmiijas Pirmais ķimiskais atradums — uguns un degša-
icsakums. n a s n o v g r o j u m S ) b e z šaubām, pieder visvecākajam cilvēces 

laikmetam, kuru mēs tikai ļoti neskaidri stādamies priekšā. Nav 
ari šaubu, ka pēc ši, tik svariga atraduma, kas deva cilvēkam 
iespēju paglābties no aukstuma, pagāja daudzi gadu simteņi, kamēr 
cilvēks mēģināja iegūt pirmās viselementārākās zināšanas ķimijā. 
šie mēģinājumi radās dabiski, jo cilvēks centas atrast jaunus ma
teriālus pirmatnējo instrumentu, ieroču un ari krāšņuma lietu izga
tavošanai. Sākumā pirmatnes cilvēks šim vajadzibam izlietoja 
vienigi to materiālu, ko daba tam sniedza gatavu, t. i. a k m e n i 
(cilvēces kultūras akmeņa periods). Nākoša laikmetā tas sāka 
lietot m e t a I u s, - dzelzi un b r o n z u jeb vara un alvas kau
sējumu. Tā cēlās d z e l z s un b r o n z a s laikmetu nosaukumi. 

Metalurgi- Ļoti retos gadijumos metāli atrodami dabā „gatavā", bet vis-
•|a~n'i'tm'Jas

 biežāki mēs tos sastopam „rudu" veidā, t. i. kā savienojumus, no 
kuriem metālus var „izstrādat". Tāpēc ari pirmā nozare ķimijā 
viņas sākumā bij — metalurģija. 

Protams, ka tajos laikos ķimijavēl nepastāvēja kā zinātne, bet 
tikai kā a r o d s , kura noslēpumi tradiciju ceļā pārgāja no paaudzes 
paaudzē. Daudzu gadu simteņu laikā eksperimenti Šās praktiskās 
zinibas papildināja un paplašināja. 

Ķimijā— Ķimijas empīriskais un gadijena" raksturs pastāvēja, kamēr 
z inā tne 5 Pat"ādijās pirmie atsevišķu faktu s a g r ū p ē š a n a s un sistemati

zēšanas mēģinājumi. Cik no archeoloģijas jaunākiem pētijumiem 
zināms, tādi mēģinājumi vispirms parādijušies Ēģiptē. Ari pats no
saukums „ķimija" ir cēlies tur un nozimē: „Eģiptes zinātne". 
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No Ēģiptes piramidem uz mums noraugās gadu tūkstoši un 
stāsta šis zemes pagātnes stāstu. Un sevišķi slavenās C h e o p s a 
piramides pētijumi pierāda, ka zinātne šajā zemē stāvējusi uz 
diezgan augstas pakāpes. Ar ķimiju nodarbojās tikai viena šķira— 
priesteri, kuri aiz politiskiem aprēķiniem turēja visas savas zinibas 
lielā noslēpumā. 

No turienes priesteru gudribas nokļuva Vakareiropa, Grieķija, p r i e k u . 
Šeit valdija demokrātisma principi, un Griekij as zinibu viri neturēja Aristotels. 
gaismas sveci „zem pūra", bet savas zinibas mācija saviem skol
niekiem. Tie sacerēja zinātniskus rakstus, kas uzglabājušies lidz 
pat mūsu laikiem. Vispilnigaki grieķu zinātne atspoguļojās pazi-
stamā filozofa A r i s t o t e ļ a (384—332 g. pirms Kr.) sacerējumos. 
Aristotels bij sevišķi vispusigs un pārzināja visas ta laika zinātnes. 

Viņa rakstos atrodas viss, kas minētā laikmetā dabas zinātnē 
bij panākts. Tik ģeniāls cilvēks ilgi vairs neparādijās un nevarēja 
rasties, jo zinātne palika tik plaša, ka vienam cilvēkam nebij ie
spējams aptvert visas viņas nozares. Tā radās milziga A r i s t o t e ļ a 
autoritāte un akla ticiba viņa rakstiem, kura pastāvēja lidz vidus 
laiku beigām un ļoti traucēja dabas zinātņu turpmāko attistibu. 

Aristoteļa filozofija mūs interesē tikai, cik tani runā par e I e- Aristoteļa 
m e n t i e m . Jziedams no pareizā uzskata, ka viss, ko par dabā 
sastopamām vielām zinām, ir šo vielu ipašibas, kas darbojas uz 
mūsu jūtu orgāniem, A r i s t o te I s apzimeja kā elementus šādas vielu 
ipašibas: 

Visas vielas iegūstamas minētiem ..elementiem" savienojoties 
dažādās proporcijās. Piemēram: 

Ja ūdenim, kas sastāv no aukstuma un slapjuma, pievieno 
siltumu, lai pēdējais būtu pārsvarā, tad rodas: siltums + slapjums, 
t. i. gaiss. Un tiešam, ūdeni karsējot rodas tvaiks, kuru tolaik 
neizšķira no gaisa. Lai dabas parādibas pilnigi izskaidrotu, Šiem 
četriem elementiem A r i s t o t e l s pievienoja vēl piekto (quinta essentia), 
visa garigā un vieglā simbolu, šis piektais elements, no kura 
cēlies nosaukums ..kvintesence", izpildija svarigu lomu vidus laik
meta alķimiķu pētijumos. 

A r i s t o t e ļ a māciba par elementiem jāuzskata kā pirmais vielu 
analizēs mēģinājums. Ši māciba, tomēr, maz ko noskaidroja, jo 
tani atradās daudz pretrunu nu nesaskaņu. Bet tas nebūt nema-

siltumu, aukstumu, sausumu, slapjumu. 

siltums + sausums 
siltums -f- slapjums 
aukstums + sausums 
aukstums -f- slapjums 

uguns, 
gaiss, 
zeme, 
ūdens. 
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zināja viņas autoritāti i pēc toreizējiem uzskatiem nevis cilvēka 
domai jāturas pie faktiem, bet gluži otrādi, dabai jāpieslienas cil
vēka domai. Nav tomēr jāšaubās, ka А r i s to t e ļa mācibair ta sēkla, 
no kuras izauguši tie lielie darbi, kuru priekšā mēs šimbrižam stāvam 
kā izbrinejušies. Tālākā ķimijas attistiba bij iespējama ne vairs ar 
filozofijas un metafizikas palidzibu, bet novērojot j a u n u s f a k t u s , 
zstrādajot jaunas un papildinot vecās metodes, ar kuru palidzibu 
vielas pārvēršamas citos produktos. Šis metodes centas izlietot 
praktiskos nolūkos, bagatibas iegūšanai, jaunibas uzglabāšanai, sli-
mibu dziedēšanai u. t. t. Univerzalais lidziklis, uz kuru lika tik 
rožainas ceribas, pētnieku fantāzijā iztēlojās kā brinumviela, kuru 
tie nosauca , . f i l o z o f u a k m e n i " . Šo akmeni daudzi pētnieki 
iedomājās nevis kā cietu vielu, bet kā sevišķu šķidrumu jeb eliksiru. 

Filozofu Pati vērtigakā „filozofu akmena" ipašiba bij ta, ka šis eleksirs 
vismazākos daudzumos spēja pārvērst necēlos metālus cēlmetālos 
(благородные металлы), piemēram, dzelzi, vaj varu —sudrabā un 
zeltā. Bez tām bij ari vēl citas, ne mazāk vērtigas ipašibas: tas 
spēja izveseļot, dāvāt mūžigu jaunibu, pagarināt cilvēka mūžu, 
savus īpašniekus tas apbalvoja ar gudribu un citiem labiem tiku
miem. Šās idejas aizrauta, izcēlās vesela pētnieku paaudze, kura 
netaupija pūles un dzivibu, lai atrastu iedomāto brīnumvielu. Zināt
nes vēsturē tie pazistami kā „alķimiķi". 

Alķimijas Ticība, ka elements spēj pārvērsties, dibinājās no vienas puses 
izcelšanās. u 2 dažādiem eksperimentiem, kurus toreiz nepareizi izskaidroja, no 

otras puses ta atrada atbalstu А r i s t о t e ļ a māciba par elementiem. 
Metālu izstrādāšana no rudām, kausējumu, piemēram, bronzas 
ipašibas, kuras atšķīrās no izejas materiālu īpašibam, lika, bez 
šaubām, domāt, ka metālus vienu otrā pārvērst iespējams. 

Kā „neapgāžamu" metālu „pārvēršanas" pierādījumu uzskatija 
šādu mēģinājumu. Ja vara vitriolā iebāž tērauda nazi, pēdējais 

' ātri pārklājās ar sarkanu vara kārtu. Toreiz šo parādibu uzlūkoja 
kā dzelzs pārvēršanos varā. Tikai vēlāk V a n - H e l m o n t s pierā-
dija, ka vaŗs uz naža rodas nevis no tērauda, bet no šķīduma, 
kurā tas atrodas ķimiska savienojuma veidā. No otras puses, 
A r i s t o t e ļ a māciba par elementiem metālu pārvēršamibu uzlūkoja 
kā zinātnisku patiesibu. Jo pēc A r i s t o t e ļ a mācibas visu vielu 
pamatelementi ir viņu i p a š i b a s — tā tad, ja metāls zaudē 
savas ipašibas un dabon jaunas, tad viņš pārvērties citā metālā. 
Šāds uzskats toreiz skaitijās teorētiski pareizs. 

Arabi jas Ēģiptes priesteri bij tie, kas pirmie centas šini virzienā ko 
alķīmiķi . p a n āk t . Slavebās Aleksandrijas Akadēmijas zinātnieki jau pirmajos 

gadu simteņos pēc Kristus dzimšanas alķimiskos eksperimentus 
izdarija daudz noteiktāki. Kad Aleksandriju iekaroja arābi, metālu 
pārvēršanas zinātni, kā daļu no eksperimentālās ķimijas, pārnesa 
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pie arābiešu zinātniekiem, kuri Ēģiptes ķimijas nosaukumam pielika 
klāt arābu „kārtas" vārdiņu „al" , un nosauca savu zinātni al ķimiju-
alķimiju. šis nosaukums ari palicis ķimijas augšminētajam virzie
nam. Pēc tam alķimija, Spānijai arābu iekarotai, pārgāja uz turieni 
un atstāja neizdzēšamu iespaidu uz visu Vakareiropas civilizāciju, 
lidzigi citām arābu zinātniskām atzinām, kā, piemēram, mācibai, 
ka zemei ir lodes veids. Arābu alķimiķu rokrakstu uzglabājies 
ļoti maz. Ievērojamākais ši perioda alķimijas priekšstāvis bij Abu-
M usa-Džafar-al-Sofi. Viņa saisinatais vārds: G e b e r s . Tas dzivoja Gtbeŗs, 
8. g. simteni pēc Kristus dz. un ieņēma medicinas profesora 
katedri Spānijā, Seviļjas pilsētā. Viņš skaitās svarigako ķimisko 
reaģentu: sērskābes, slāpekļskābes, karaļūdeņa (царская водка), 
daudzu svarigu sāļu, kā alauna, vitriola u. t. t. atradējs. G e b e r s 
bij apzinigs un godigs pētnieks. Savu eksperimentu rezultātus viņš 
aprakstīja vienkāršā un skaidri saprotamā formā, tā stipri atšķirda-
mies no saviem pēctečiem. 

Vidus laikos, kad dabas zinibas pameta novārtā, nicināja, Alķimiķu 
vienigi alķimijai bij vēl diezgan daudz piekritēju. Bet alķimiķu p ^ ^ ^ s 

darbs bij — divains eksperimentālo pētijumu, māņticibas un mis- jums. 
ticisma savienojums. Visievērojamākie vidus laiku alķimiķi šādi : 

Albertus M a g n u s , vācu mūks (1193—1280). 
Rodžers B e k o n s (Rodger Bacon), angļu mūks (1214—1284) 
Arnolds V i I a n о v s (Arnoldus Villanovus) franču ārsts(1235— 

1215), 
Bazilijs V a l e n ļ t j V s (Basilius Valentinus), vācu mūks (dzi

voja XV g. s.). 
Kā no pievestiem vārdiem redzams, ar alķimiju nodarboju

šies galvenā kārtā ārsti un mūki. Daudzi no tiem svēti ticēja 
savām idejām un ziedoja daudz laika un pūļu, lai tās realizētu. 
Bet atradās ari ne mazums tādu, kam visvairāk rūpēja viegla 
iedzivošanās, cilvēkus mānot. Jau minētais ķimijas vēsturnieks, 
Hermans K o p p s , raksturo šos ļaudis šādiem vārdiem: 

„Alķimijas piekopēji un vadošās personas vervejās no visda
žādākajiem sabiedribas slāņiem. Ķeizari un karaļi, ubagi un klaidoņi, 
garidznieciba un ārsti, un, beidzot, brivie dabas miļotaji viens ar 
otru sacenšas šinī darbā. Alķimijas tempļus mēs sastopam gan 
klosteros, gan aptiekās, un viņas vārdā bieži vien uzstājas dažādi 
krāpnieki un bagatibas tikotaji, kaut gan atrodami alķimiķu vidu 
ari daži patiesi nopietni zinibu viri. 

Filozofu akmena monogrāfijas autors, Kārlis E n g I e r s, šo Alķīmiķu 
' • vajāšana, 

cilvēku likteni apraksta šadi : 

Sevišķi bistams bij galma alķimiķu stāvoklis. Ja pēc vairāk
kārtējiem nesekmigiem zelta pagatavošanas mēģinājumiem tie, 
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beidzot, atzinās šo lietu vēl pilnigi nepārzinām, tos ar kaunu padzina-
Bet ja tiem izdevās ar viltotu zeltu savus kungus piemānit, vaj 
ari nemanot traukā iemest istu zeltu, viņus tomēr slodzija cietumā 
un spidzinot mēģināja no tiem izdabūt zelta pagatavošanas noslē
pumu. Māņos pienākot, alķimiķus stingri un bez žēlastibas sodija. 
Lielākais sods bieži pastāvēja tamā, ka vainigos spiguļiem apkārtās 
drēbēs pakāra pie apzeltitām karātavām. 

Alķimiķu Tādā kārtā vidus laikmets, kurā valdija baznicas dogma — 
maņi. m : : ņ t j c j ļ 3 a s atbalsts un brivās domas slogs, alķimiju pārvērta 

māņu un krāpšanu avotā. Tā cēlās „palingenezija" jeb māksla 
iegūt no pelniem stādus, radit māksligā ceļā cilvēku jeb, tā saucamo, 
„homunkulu", un dažādus citus šķietamus brinumus, kam toreiz, 
aiz zinātniskas kritikas trūkuma, labprāt ticēja. 

Alķimijas Alķimiķu darbus taisnigu kritiku apskatot, tomēr jaatzist, ka, uz 
rczultatf v ' s ' e m maldiem neskatoties, viņi devuši zinātnei daudz pozitivu re

zultātu un likuši pamatu turpmākai ķimijai. 

Vielu ķi- Alķimiķu eksperimentos, kā redzējām, izejas punkts bij A r i -
1 1 1 1 slš. Я āttl" 

riš na S t o t e l a maciba, ka visas vielas sastāv no nedaudzām pamatīpašībām. 
Šis pārliecibas vaditi, alķimiķi centas no dažādām dabiskām vielām 
atšķirt viņu ipašibas, un cerēja to sasniegt vielas rūpigi attirot. 
Tādā kārtā alķimiskais process gluži neapzinigi bieži pastāvēja 
vielu attirišanā un bieži nobeidzās ķimiski tiras vielas iegūšanā. 

Pa lielākai daļai tās vielas, ko atrodam dabā, vaj izstrādājam 
no dabas produktiem, istenibā ir dažādu vienkāršu vielu (простое 
т%ло) maisijums, vaj bez tām satur vēl piemaisījumus. Tā, pie

mēram, ūdeni atrodas izšķidinati sāļi, minerāli satur iežu pie
maisījumus, dzelzs-ogles piemaisījumu. Gaiss, kuru ilgu laiku 
domāja vienkāršu vielu, t. i. elementu esam, iŗ 9 gāžu maisijums, 
kuras tikai pēdējā laikā izdevies vienu no otras atšķirt. 

Protams, ka visi šie produkti, skatoties pēc savas dabas un 
piemaisījumu daudzuma, izrādija ari dažādas ipašibas. Tādēļ ķīmijai 
4> ij jāuzsāk viņas sistemātiskais darbs, šos maisijumus sadalot viņu 
sastāvdaļās. Jo katras zinātnes pirmais uzdevums pastāv tamā, 
mainigās parādibās atrast konstantas (pastāvigas) pazimes. 

Galvenās manipulācijas, kas maisijumu sadala sastāvdaļās, 
resp. pamatvielas attira no piemaisījumiem, bij atraduši un lietoja 
jau alķimiķi. Šām manipulācijām ari mūsu dienās ķimijas labora
torijā svariga loma, tāpēc aplūkosim šeit galvenās. 

Pārtvaice. Pārtvaice jeb destilacija~dibinajas uz maisijumā vieglāk gai
stošu vielu atdališanu, karsējot, no grūtāk gaistošām. Tādā ceļā 
iespējams vienkāršu akas ūdeni, kas, dažus sāļus saturēdams, ir 
ciets, pārvērst ķimiski tirā ūdeni (aqua destillata). Tam nolūkam 
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Zīm. X^ 1 Destilācija. 

ūdeni ielej speciālā olejadā stikla, vaj metāla traukā, ko sauc retortu 
(Zim. 1). Šim traukam viens gals iz
vilkts garā novada caurulē. Retortu 
karsējot, ūdens sāk vārities un tvaiki 
pāriet bumbejadā traukā (uztvērējā), 
ko no ārpuses dzisina ar aukstu 
ūdeni. Te viņi sabiezē (kondensējas). 
Ūdeni izšķīdinātās, grūti gaistošās 
vielas, sāļi — paliek retortā. Tādā 
kārtā uztvērējā salasās „ķimiski tīrs" 
ūdens. Destilāciju pazina jau senie 
ēģiptieši, par ko vēsta zimejumi uz 
vecajiem Ēģiptes pieminekļiem. Ta 
sastopama ari G e b e r a sacerēju
mos, jo alķimiķiem ta bij vispara
stākā operācija. Viegli gaistošās vielas viņi sauca par „gariem" 
(spiriti), no ka cēlies ari spirta nosaukums („spiritus viņi"). 

S u b l i m ā c i j a ir destilācijas sevišķs Sublimācija, 
veids, kad cieta viela, ne kusdama izgaro, un 
tūliņ pārvēršas atkal cietā, parasti kristāliskā 
veidā. Izejas vielu ieliek porcelāna bļodiņā, 
ko sakarsē uz liesmas (zim. 2). Bļodiņu pārklāj 
ar piltuvi, kuras ārpusē pa svina spirāli tek 
auksts ūdens un dzesē piltuvi. Bļodiņā' 
ieber, piemēram, jodu, kura tumši vijoletie 
tvaiki paceļas piltuvē un nogulstas uz viņas 
sienam kristālisku plaksniņu veidā ar metā
lisku spidumu. 

Zīm. № 2. Sublimācija. 

Sublimāciju apraksta ari Gebers, kurš tādā ceļā ieguva dziv- Nogulsne-
sudraba chloridu jeb sublimatu („mercurius sublimatus"). Nosau- *ļ£ļj{£ r 

kums, kā redzams, cēlies no pagatavošanas veida. cija". 

Dažas vielas zem zināmu reaģentu 
iespaida pārvēršas neizšķidinamos savienoju
mos: viņas „izkrīt" no šķīduma „nogulšņu" 
veidā. Ja mēs zilam vara vitriola šķīdumam 
pielejam kodigā nātrija Šķīdumu ūdeni, tad 
rodas ūdeni nešķistošs, zilas krāsas savieno
jums - vara hidroksids (zim. 3). Šis savieno
jums nogulstas no šķiduma un paliek trauka 
dibenā; pārējais šķīdums, kur vara vairs 
nav, īr bezkrāsains. Kad vara hidroksids 
nogūlies, šķidumu var noliet (dekantešana). Zim. № 3. Nogulsnēšana 
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Fil t rēšana. 
Lai nogulsni no šķi-

duma pilnigi atdalitu, tad 
f i l t r ē . Šķidrumu ar no
gulsni ielej piltuvē, kurā 
ieklāts konusā satits fil.tr-
papiris. Nogulsnis paliek 
uz filtra, kamēr 'caurspi-
digais šķidums izsūcss filt
ra porām cauri un satek 
glāzē (Zim. 4). Ari ši ope
rācija minēta Gebera 
darbos un nosaukta par 
„destilāciju caur f i l tru". 

Kristalizācija 
Šķid umam 

Zīm. j \ i 4. Fi l t rēšana. 

Kristalizāciju izlieto ūdeni viegli šķistošu vielu attirišanai. 
pamazam izgarojot, no ta atdalās galvenā produkta 

kristāli tirā veidā, pie kam piemaisījumi pa-
-^'j liek atsālni (маточный расгворъ) (Zim. 5). 

1 Alauna škidumu ūdeni tvaicē uz ūdens 
vannas tik ilgi, kamēr uz šķīduma virsmas 
sāk parādities kristāli. Tad laiž šķidumam 
pamazam atdzist, pēc tam nolej atsālni, 

Zīm. № 5 Kristalizācija, 

un kristālus nosausina uz filtrpapira 

Jaunu vielu 
atrašana. |j{ 

Visas šis operācijas, kas noderēja vielas no maisījumiem atda 
beidzot nolika a n a l ī t i s k ā s ķ i m i j a s pamatos. 

Alķīmiķi lielā mērā paplašināja māksligi pagatavoto preparātu 
skaitu, atrasdami daudz jaunu vielu, un palielināja apstrādāšanas 
metodes. Sirmā senatnē prata izstrādāt tikai nedaudz vielas, un 
proti: metālus, dažas krāsas un medicinas preparātus. Alķimiķiem 
izdevās atrast veselu rindu vērtigu ķimisku produktu. Mēs jau 
zinām, ka G e b e r s aprakstijis sērskābes un slāpekļskābes iegūšanu. 
Bazilijs Valentins atrada sālsskābi. Tālāk, tika izpētita dažādu sāļu, 
kā alauna, zalpetra, zalmiaka un vitriola iegūšana. Šis vielas, sa
vukārt, noderēja kā izejas materiāli tālākām ķimiskām kombinā
cijām. A g r i k o I a s darbi, kas izdariti minētā laikmetā, uzskatami kā 
pirmie vērtigie ķimiskās technoloģijas apcerējuma mēģinājumi, kuri 
pierāda, ka svarigakie techniskie paņēmieni galveno praktiskās 
dzives produktu, protams, ari metālu, izstrādāšanā bij tani laikā 
stipri papildinājušies. Sādu izgudrojumu pirmai kategorijai jāpie
skaita melnais pulveris, par kura izgudrotāju uzskata mūku Ber
toldu Švarcu, (Berthold Schwarz) un fosfors, ko atrada Zaksijas 
kūrfirsta un Polijas karaļa Augusta II alķimiķis B e t c h e r s. Bazilija 

http://fil.tr-
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V ā l e n t i n a antimona savienojumu, kā vemakmeņa u. c. atrašana 
un izmēģināšana medicinā deva ķimijai izredzes iemantot jaunu 
darba lauku, jaunu virzienu, par ko runāsim turpmāk. 

To ķimijas nozari, kas nodarbojas no vienkāršākām sastāv
daļām, pagatavodama jaunas", komplicētākas vielas, sauc sintētisko 
ķimiju. 

Alķimijas p r a k t i s k o s panākumus ievērojot, protams, ari Aiķimiķu 
daudzi iepriekšējā laikmeta teorētiskie pamatieskati nevarēja palikt elementi, 
nepārmainijušies. Sevišķi tas zimejas uz- ..elementa" jēdzienu. 
Novērotās vielu ipašibas un pārvēršanās nevarēja vairs izskaidrot 
ar Aristoteļa pieciem elementiem. Alķīmiķi bij spiesti elementu 
skaitu pavairot vēl pai tris, kurus, līdzīgi A i i s t o te ļ a elementiem, uz 
skatija nevis kā materiālas zubstances, bet-k.-t dažas matērijas pa-
m a t i p a š i b a s . Kā tādas b i j : 

s ē r s , degšanas un nepastāvības simbols, 
s ā l s , izturibas priekšstāvis pret karsēšanu, 
d z i v s u d r a b s , visu metālu īpašibu, kā spožuma, siltumva-

dišanas u. t. t. personfikacija. 

16 g. s. sākumā novērojams liels lūzums uzskatos par alki- ja t roķimiķi . 
mijas mērķiem un uzdevumiem, kas apsolija lielas pārmaiņas ari 
morāliskā ziņā. Alķimiķu eksperimentālās neveiksmes zelta paga
tavošanā, kļūdišanās, un nereti vienkārša, acimredzama mānišanās, 
neapmierināja šis zinātnes cienitajus un viņi meklēja citu virzienu. 
Ķimijas patieso un augsto mērķi viņi sprauda ne mantas gūt un 
bagatibas, bet atrast lidzekļus, ar kuriem varētu mazināt cilvēces 
sāpes un novērst slimibas. Kaut ari daži alķimiķi, kā Arnolds 
V i l l a n o v s un Bazilijs V a l e n t i n s mēģināja izlietot medicinā 
ķimiskus preparātus, tomēr, ķimijas jaunajam virzienam pamatus 
lika P a r a c e l z s . Šis virziens ķimijas vēsturē apzimets kā 
Jatroķimijas periods". 

Minētā virziena nodibinātājs dzimis 1493 g. mazajā Einzidel- paracelzs . 
nes pilsētiņā, Šveicē kā Joaniiu ordeņa vadoņa ārlaulības dēls, un 
savienoja sevi daudzas savstarpēji pretējas ipašibas: labas un ļau
nas. Tas bija viens no tiem savādniekiem, ar kādiem vidus laik
mets bija tik bagāts. Viņa pilnais vārds skan: F i l i p s A u r e o l s 
T e o f r a s t s P a r a c e l z s B o m b a s t s f o n H o h e n b e i m s . 
Savas zinbas tas ieguvis, galvenā kārtā, ceļodams: viņš apceļojis vaj 
pusi Vecās Pasaules: no Šveices līdz Ēģiptei, no Portugāles lidz Po
lijai. Ceļojumos tas satikās ar daudziem sava laikmeta ievērojamiem 
cilvēkiem un iepazinās ar jauniem dziedniecības līdzekļiem. Dzimtenē 
atgriezies, viņš, 33 g. vecs, ieņem Bazeles universitātē medicinas 
katedri, top plaši pazistams, izveseļodams grūti saslimušas ievēroja-
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menta de
finējums, 

mas personas, un ar savu oriģinalitāti un oratora talantu iemanto 
plašu klausitaju auditoriju. Tomēr viņa nevaidamais raksturs neļauj 
tam ilgi uz vietas nodzivot. Ar pilsētas domi saķildojies, tas spiests 
nakti bēgt no Bazeles. Pēc tam tas dzivo klejotajā dzivi, kamēr 
1541 gadā Zalcburgā nomira. Neraugoties uz sabiedribas aklo t i
cību izdaudzinātām autoritātēm, P a r a c e l z s uzstājās droši pret tām, 
un savu klausitaju priekšā dedzināja G a I e n a rakstus. Jaunus 
dziedniecibas lidzekļus izlietodams, tas gāja tālāk par priekštečiem 
un, uz pacientiem tikai kā uz savu eksperimentu objektiem šķau
dāmies, dziedniecībā lietoja visai nāvigus preparātus: dzivsudraba, 
svina, vara un dzelzs savienojumus, kā ari sērskābi un arzenu. 
Protams, ka tādai vienaldzībai pret pacientiem radās savas nevēla
mās sekas un, domājams, aiz Ša iemesla Parizes parlaments visiem 
dziedniekem aizliedza lietot P a r a c e l z a preparātus, piedraudot 
tiem atņemt tiesibas dziedināt, un uz visiem laikiem nopēla katru 
jaunievedumi medicinā. 

Tomēr, P a r a c e l z a iespaids uz ķimijas turpmāko attistibu bij 
tik liels, ka vēsture viņu atzinusi par jaunā, jatroķimiskā perioda 
tēvu. šini laikmetā ķimiju no paslēptā alķimiskā „ķēķa" pārnes uz 
aptiekas laboratoriju. P a r a c e l z s tā top farmācijas jeb dziednicibas 
lidzekļu pagatavošanas zinātnes nodibinātājs. Šai zinātnei piekrit 
liela loma turpmāko ķimisko zināšanu attistibā. 

Van Hel- Viens no visspilgtakiem ši, jaunā-perioda, priekšstāvjiem un kar-
īnonts. stabiem idejiskiem cinitajiem — Johans Babtists V a n-H e l m o n t s , 

dzimis Briselē 1 5 7 7 gadā. Krietnu izglitibu ieguvis un visas gal
venās zinātnes: filozofiju, teoloģiju un medicinu pārzinādams, tas 
nodevās dziedniecībai. Vēlāk tas apmetās uz dzivi lauku klusumā 
un nodarbojās vienigi pētidams. 

Pretēji P a r a c e l z a m, Va n-H e I m o n ts prata izteikt savas 
domas sevišķi skaidri, un viņa gaišie uzskati pārsteidz viņa 
sacerējumu lasitajus. 

Jauns ele- Mūs Šeit visvairāk interesē V a n-H e I m o n t a uzskats par ele
mentu dabu. Par elementiem tas nesauc vairs abstraktās ipašibas, 
bet reālas vielas, no kurām iespējams pagatavot komplicētus savie
nojumus. Un ari otrādi, caur ķimiskām manipulācijām iespējams 
komplicētas vielas „sadalit" elementos Tā, piemēram, varš ir vara 
vitriola sastāvdaļa, jo Iemērcot tani dzelzi, varš izdalās, un ari 
otrādi, savienojot varu ar sērskābi, rodas vara vitriols. Tā vien
kārši izskaidrojās šķietamā dzelzs pārvēršanās varā, kura tik ilgi 
bij maldinājusi alķimiķus. 

Kā visu degošo vielu galvenā sastāvdaļa tagad tika uzskatits 
ū d e n s . Tam par pierādijumu pieveda to apstākli, ka koks, spirts, 
eļļa, vaj tauki, degot, attista ūdeni. Ūdeni atzina ari kā galveno 
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stādu elementu, jo stādi izaug no ūdens un bez ta nevar dzivot. Lai 
šo „faktu" pierāditu, V a n-H e I m o n t s izdarija šādu mēģinājumu. 
Tas nosvēra podu ar zemi, iedēstija sēklu, un aplaistija zemi ar 
tiru ūdeni. Kad stāds izauga, viņu izņēma un no jauna nosvēra 
podu ar zemi. Jzrādijas, ka ta svars nebij mainijies. No ta V a n-
H e l m o n t s taisija slēdzienu, ka stāds izaudzis no ūdens. Mūsu 
dienās visiem zināms, ka stādu augšanā piedalās ne tikai ūdens, 
bet ari gaiss, un ūdeni no zemes izšķīdušie sāļi. Bet tajos laikos 
pievestais k v a n t i t a t ī v a i s mēģinājums izlikās pilnīgi pārliecinošs. 

V a n - H e l m o n t a m domāt, ari zivis un visi ūdens dzīvnieki 
sastāv no ūdens, jo ūdenī dzivodami un ar to barodamies, tie tikai 
no ūdens var ņemt vielas savu orgānu uzbūvei. 

Vēl ilgu laiku ūdeni turēja par elementu. Tikai pēc tam, kad 
to izdevās sadalit vienkāršākās vielās, un, pēdējās savienojot, rast 
atkal ūdeni, to atzina savienojumu. 

Jevērojams solis uz priekšu bij V a n - H e l m o n t a dažādu Gāžu. 
. , „ . . . , atrašana. 

„gaisa veidu atrašana. Līdz šim bij pazīstams tikai atmosfēras gaiss. 
V a n - H e l m o n t s bij tas, kas pirmais atrada vēl citas gaisejadas 
vielas, kuras viņš nosauca „gāzes". Viņš atzīmē „mežagāzi", kuru 
mēs nosaucam ogļskābo gāzi, un „sauso" jeb degošo gāzi. 

Šie svarigie atradumi vēsta par jauna ķimijas laikmeta tuvo
šanos, kura pamatos likti gāžu fizikālo un ķimlsko īpašibu izpētī
šana. Šo laikmetu sauc p n e i m a t i s k ā s ķimijas laikmetu. 

Otra lekcija. 
D e g š a n a . F i o g i s t o n s . 

Materialisms ķimijā. — Zinātņu atbr īvošana. — Ķ ī m i s k o p a r ā d ī b u 
izpētišana. — Fiogistons. — Degšanas reakcijas nolīdzīnajums. — R e d u 
cēšanas procesi. — Degšanas gāzejadie produkt i . — Gaisa l īdzdalība deg
šanā. Skābek ļa iegūšana . - Viela degot «top smagāka. — Flogistona 
teorijas pre t runas . — L a v u a z j e (Lavoisier) . — Vielai degot sva r s 
nemainās , — Degšana — dedz ināmo vielu savienošanās ar skābekl i . 

Jauns e lementa definējums. — L a v u a z j e s n ā v e . 

Kimljas vēsture pierāda, ka ķimlskās zināšanas attistījušās, M a ^ | ^ ? ? | s m ā 

pateicoties vispirms m a t e r i ā l i e m nolūkiem. Vēlēšanās savu dzī
vi padarit jaukāku un ērtāku, dažādu materiālu vajadziba, dzišanās 
pēc zelta un, beidzot, ciņa ar slimibam — lūk tie motivi, aiz ku
riem ķimija attistijas kā praktiska jeb pielietojama zinātne. Kā 
patstāviga zinātne ķimija tādos apstākļos, protams, nevarēja pastāvēt. 

Ciešā sakarā ar to tas apstāklis, ka šās zinātnes priekšstāvji 
bij atkarigi cilvēki. Pie turigiem kņaziem mitinādamies, tie bij padoti 
vi nu varai un nevarēja zinātnei b r i v i nodoties. Tikai pēc bazni-
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cas reformācijas, mākslas un zinātnes renesanses laikmeta — zi
nātnes varēja brivaki uzelpot. K o p e r n i k s , G a l i l e j s , K e p l e r s , 
B e k o n s , V e r u l a m s k i s bij pirmie cinitaji par eksperimentālo 
zinātņu atbrivošanu. Šās ciņas panākumi nevarēja palikt bez ie
spaida ari uz ķimiju. No zinātnes, kuru piekopa tikai klosteros un 
pagrabos, ta kļuva atklāta zinātne, un izsacija brivi savas domas 
par vielas būtibu un dabas parādibam. 

Zinātņu at- Zinātņu atbrivošanu lielā mērā veicināja dabas pētnieku un 
' " ' l v o s a " a ' z i n ā t n i e k u savienibas, kuras nodibinājās 17 g. s. otrā pusē un sau

cās akadēmijas. Kā pirmās minamas: Academia del Cimento — 
Florence, Rcademie de Sciences — Parizē. Royal Society— Lon
donā, Императорская акацемт наукъ, dibinājis Peters Lielais — 
Pēterburgā u. с. Vēlāk šādas akadēmijas dibināja gandriz visās 
kulturelās valstis. Šo akadēmiju locekļi bij ievērojamākie ta laika 
zinātnieki. Savu zinātnisko darbu rezultātus sēdēs atreferēdami, tie 
nodeva tos zinātniskai kritikai. Šos darbus savos speciālos izdevu
mos iespiesdamas, akadēmijas darija zināmus jaunākos zinātniskos 
panākumus un rādija vispārēju interesi uz zinātnisku darbu. Tajos 
laikos akadēmiju periodiskie izdevumi izpildija to lomu, ko tagad 
veic zinātniskie žurnāli. Ciņā ar baznicas stipro iespaidu un valdī
bām, kuras atradās baznicas varā, vienigi akadēmijas deva saviem 

. locekļiem morālisku pabalstu, ņemot pamazam virsroku pār turigo 
šķiru prāta konservatismu. 

Ķīmisko T a n j ļajkā sākās visu zinātņu, un ari ķimijas, strauja attistiba. 
izpēt īšana. Tikai tagad ķimija varēja nomest no sevis materiālo tieksmju va

žas un nodarboties ne tikai ar praktiskiem jautājumiem, bet pētit 
ķ i m i s k ā s p a r ā d i b a s pašas par sevi. No pielietojamas zinātnes 
tikai tagad ķimija kļuva zinātniska ķimija. 

Fiogistons ga laikmeta pētijumu priekšmetu kļuva parādiba, ar kuru aiz
vēsturiskā cilvēces periodā sākās ķimijas izlietošana dzivē, un pro
ti: uguns -un degšana. Ievērojot, ka dažādām degošām vielām sa
degot, novērojamas dažas kopējas pazimes, piemēram, siltuma un 
gaismas parādīšanās, Š t ā l s (Stahl) pieņēma, ka v i s a s d e g o š ā s 
v i e l a s s a t u r v i e n u k o p ē j u e l e m e n t u , šo degošo ele
mentu tas nosauca f l o g i s t o n u . Šis laikmets ķimijā tāpēc ari 
saucas flogistona laikmets. Viņš pastāvēja no 17 g. s. vidus lidz 
18 g. s. pēdējam ceturksnim. Ša laikmeta ķimiķus sauc f I о g i s t i e-

š'us. Flogistona teorijas iespaids bij tik liels, ka vēl 19 g. s. sāku

mā daži ķīmiķi, sevišķi Vācijā, nevarēja atteikties no ša uzskata 
par degšanas procesu dabu. 

Degšanas p j e visiem degšanas procesiem raksturigs, ka deaošā viela 
t cakc jus _ _ *-' 

flogistiskais sadeg, t . i . p a z ū d . Ka degšanas rezultāts r o d a s siltums un gais-
" ' iums ' 3 m a _ f a k t o r i ' k u r u d ē ! m ē s parastajā dzivē un technikā degvielas 

sadedzinām. Uzlūkojot siltumu un gaismu kā matēriju, flogistieši 



degšanas paradibu uzlūkoja ka degoša elementa jeb flogistona pār
vēršanos siltumā un gaismā. 

Tālāk bij zināms, ka daudzām vielām sadegot pāri paliek 
nedegošs pulveris. Malkai, vaj oglei sadegot paliek pelni. Kad sa
deg metāli: dzelzs, varš, svins u. c. rodas diezgan daudz pulvera, 
ko tolaik sauca par ,,kaļķiem". 

Ja azidedzinam magnija lentu, mēs redzam, ka šis metāls 
(magnijs) sadeg, izplatidams apžilbinoši spožu gaismu. Tomēr viss 
viņš nesadeg.- pāri paliek balts pulveris: dedzinātā magnēzija (mag-
nesia usta). 

Lidzigu parādibu 
novērojam varam degot, 

i Kalijstikla caurulē (zim. 
№ 6) ieberam vara 
skaidas un karsējam 
cauruli tani vietā, kur 
tās atrodas, ar gāzes 
degli. Caurulei pūšam 
pie tam gaisu cauri. 
Varš sadeg un pēc tam 

Zīm. J V li. Vara degšana grūti kausējama 
stikla cauru le . 

paliek pari melns pulveris, kuru sauc vara sārņus. 

Caur šādiem mēģinājumiem S t ā I s nāca pie slēdziena, ka d e-
g o š a s v i e l a s i r n e d e g o š u v i e l u ( p e l n u ) s a v i e n o j u m s 
a r d e g o š u e l e m e n t u j e b f l o g l s t o n u . Degšanas procesā 
degošās vielas s a d a ļ a s : flogistons aiziet, pārvērsdamies siltumā 
un gaismā, bet pelni paliek. Mūsu laikos ķimisko procesu attēlo
šanai pieņemto šēmu lietojot, degšanas reakciju varam, saskaņā ar 
flogistiešu uzskatiem, izteikt šādos nolidzinajumos: 

magnijs = flogistons -f- dedzinātā magnēzija 

siltums gaisma 
varš — flogistons - ļ - vara sārņi 

siltums gaisma 

Vispārigi degšanas process izsakāms šādā sadalīšanās reakcijas 
nolidzinajumā = 

dedzināma viela = flogistons - f pelni. 

Flogistona teorija „izskaidroja" daudzas parādibas. Piemēram, bij 
novērots, ka, metālu kaļķus ar dedzināmām vielām (piem. ogli) 
karsējot, var iegūt atpakaļ metālu. 



Reducēša
nas procesi 

Degšanas 
gāzejadie 
produkt i . 

Ši fakta ilustrācijai var izlietot iepriekšējā eksperimentā 
iegūtos vara sārņus. Vispirms savienojam kalijstikla cauruli, 
kurā atrodas vara sārņi, ar deggāzes krānu. Laižam cauri gāzi 
un ar degli karsējam cauruli. Mēs redzam, ka melnie sārņi pār
vēršas atkal par varu, jo- melnās skaidas paliek sarkanas. 

Šo procesu nosauca metālu r e d u c ē š a n u no viņu pelniem. 
No flogistona teorijas redzes punkta šo procesu izskaidroja kā 
pelnu (jeb kaļķu) savienošanos ar flogistonu (kas atrodas dedzināmā 
vielā, piemēram, deggāzē): 

vara sārņi - f flogistons = varš, 
jeb vispārīgi: 

metāla kaļķi - ļ - flogistons = metāls. 

Metālu reducēšanu tā tad uzlūkoja kā viņu degšanai pretēju 
procesu. 

Tādos gadijienos, kad mums izliekas, ka dedzināmā viela 
sadeg un neatstāj neka pāri, viegli var pierādit, ka traukā, kur ta 
degusi, atrodas gāzejadas, vaj tvaicejadas vielas, kuras gan nav 
redzamas, bet konstatējamas ar ķimisklem reaģentiem. 

Sausā cilindri degošu sveci nolaižot (zirn. 7), 
mēs novērojam, ka cilindra sienas pārklājas ar rasu 
(ūdens pilieniem). Kad svece nodziest, ielejam 
cilindri kaļķūdeni un, ar korķi aizbāzuši, to labi 
sakratām. Redzam, ka ūdens sāk duļķoties un 
parādās balts nogulsnis. Šis nogulsnis šķist koncen
trētā sālsskābē, atdalīdams gāzes burbulišus. Tirs 
gaiss ar kaļķūdeni nogulsni nedod. 

C 2 D 

Gaisa 
l īdzdalība 
degšanā 

Zīm. № 7 
Sveces degšana 

No visa ta var nākt pie slēdziena, ka degšanā cilindri, 
var rasties jaunas vielas, piem. ūdens, vaj gāze, 
kura ar kaļķa šķidumu dod nogulsni (ogļskābā gāze). Šo gāzi 
pirmais atrada un izpētija B I e k s (Black). 

Ja dzelzs kaŗotitē aizdedzina sēra gabaliņu un nolaiž citā ci
lindri, rasa neparādās, bet, sēram sadegušam, gaiss cilindri ieguvis 
smacējošas ipašibas. Ūdeni ielejot un saskalojot, tas dabū skābu 
garšu. 

Lakmusa z i l o krāsu pielejot, ūdens paliek s a r k a n s . Tirs 
ūdens ir bez garšas un lakmuss krāsu nemaina, Tā tad ari sē
ram degot rodas kāda jauna, gāzejada un skāba viela (sērainā 
gāze). 

Jau sen bija novērots, ka degšanā piedalās ari gaiss. Ja 
aizdedzinātu sveci ievieto noslēgtā cilindri, liesma-pamazam paliek 
mazāka, sāk kūpēt un, beidzot, nodziest. Cilindri atlikušais gaiss 
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vairs nespēj degšanu uzturēt. Tādu gaisu flogistieši sauca „samai-
tatu", un bij domās, ka tas ar flogistonu piesātināts un tāpēc ne
spēj vairs flogistonu uzņemt („ flogistets * 
gaiss"). 

Ja apgriežam kolbu ar kaklu uz leju 
(zim. 8), ieliekam tajā degošu sveci un 
kolbas vaļējo galu iebāžam vannā ar ūdeni, 
tad novērojam, ka ūdens kolbas kaklā pace
ļas. Šis eksperiments pierāda, ka d e g š a n ā 
v i e n a d a ļ a g a i s a p a z ū d . Jau B o i l s 
(Boyle) bij šo faktu atradis un novērojis, ka 
svinam noslēgtā traukā degot 1 B daļa gaisa 
tilpuma pazūd. 

No augšā pievestiem mēģinājumiem 
varam sastādit šādu degšanas bilanci: 

pazūd 

Zīti) .№ 8. 
Svecei degot viena daļa 

gaisa t iek izlietota. 

rodas 

dedzināmā viela - ļ - 1 5 daļa gaisa siltums, gaisma - f jauna viela 
(pelni, kaļķi, ūdens, ogļskābe, sē-
rainā gāze u. c ) . 

Jau tani laika, kad tlogistina teorija bij vispārēji atzita, diviem Skābekļa 
ķimiķiem, P r i s t le j am (Priestley) un Š ē l e m (Scheele), divās , e g u š a n a -

dažādās vietās, vienam no otra neatkarīgi, izdevās iegūt tirā veidā 
to gāzi, kas atrodas 
gaisā, nepieciešama vie
lu degšanai, un kura 
pati degšanas procesā 
pazūd. 

P r i s 11 e j s karsēja 
retortā sarkano vielu, 
(Zim. 9) kas rodas 
dzīvsudrabam sadegot. 
šo vielu, saskaņā ar 

Zim. № ». _ 
Skāb kļa pagatavošana no dzīvsudraba oksīdā vispārīgo terminoloģiju, 

toreiz nosauca dzīv
sudraba kaļķus. Mēs viņu saucam dzīvsudraba oksīdu (dzivsudraba 
skābli). Šo vielu karsējot attīstās metāliskais dzīvsudrabs, kas 
retortā iztvaiko un sakrājas uztvērējā. No uztvērēja vaļējā gala 
zplūst gāze, ko pa stikla cauruli novada p n e i m a t i s k ā vannā 
zem cilindra, kura vaļējais gals apgriezts uz leju. Š ē l e šo gāzi 
ieguva karsējot zalpetri, vaj sildot mangāna peroksidu (pārskābll) 
ar sērskābi. 
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Šai gāzei ir šādas ipašibas. Kvēlojošs skals ta i i iedegas; no 
ta spriežams, ka ši gāze degšanu pabalsta vēl enerģiskāk, nekā 
parastais gaiss. P r i s t l e j s novēroja, ka ari elpošana tani notiek 
straujāk, nekā vienkāršā gaisā un tādēļ to nosauca „dzivibas gaisu", 
š ē l e tās darbibu izskaidroja tā, ka ši gāze nepavisam nesatur 
flogistonu un tāpēc ari to nosauca „deflogistetu gaisu". Mūsu 
laikos šo gāzi sauc skābekli. 

Viela degot Visus pievestos faktus šādā, vaj tādā ceļā vēl varēja ar flo-
' " ' ^ ' ļ " ' 1 " gistona teoriju izskaidrot. Bet sevišķas grūtibas cēlās, kad no

s v ē r a dedzināmās vielas un . viņu atliekas, piemēram, metālus 
un viņu kaļķus. Pirmie uz šiem faktiem grieza vēribu B o i l s un 
M a i j o (M a y o w) 

Uz svariem piestiprinām 
vienkāršu tērauda magnetu (zim. 
10), kura polus iebāžam dzelzs 
skaidiņās, kā apklājas. Otrā kau
sā ieberam skrotis, lai svari at
rastos lidzsvarā. Skaidiņas ar 
gāzes degli karsēdami, tās sa
dedzinām. Redzam, ka tagad 
kauss ar magnetu un skaidiņām 
nosveras uz leju. Tas pierāda, ka 
dzelzs degšanas produkts ir sma-

D Z c l Z , S k a i d i ņ u m

( l e g J š a n a u / s v a , i C m . $ a k s P a r P a Š U d z « l z i -

Zīrrr .V: 11. 
Sva ra palielināšanas magnijam d<"got, 

Gluži to" pašu pierāda magnija degšana (zim. 1 1 ' . Grūti kau
sējama stikla (kalljstikla) caurulē ieliekam magnija lenti; cauruli ar 
magniju noliekam uz svariem un nostādām tos lidzsvarā. Pēc tam. 
lēni pūsdami caurulē gaisu, karsējam magnija lenti. Magnijs aiz
degas. Pēc degšanas caurulē paliek balts pulveris (dedzinātā mag
nēzija). Cauruli pēc atdzišanas nosverot, redzam, ka baltais degša
nas produkts ir smagāks par magniju. 
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Zītu № \2 

Ja degšanā rodas gāzejadi produkti, kādus 
novērojam, piemēram, svecei degot, lai tos no

svērtu, tie jāuztver ar tādām vielām, ar kurām tie 
savienojas. Dzēstie kaļķi un kodigals nātrijs i r 

tādas vielas, kas iesūc ogļskābo gāzi un ūdeni-
Stikla cilindri (zim. 12), kurā lidz pusei iebāsts 
drāts sietiņš, ieliek virs sietiņa dzēsto kaļķu un 
kodigā nātrija maisijumu. Tagad to pakar uz 
svariem un apakšā paliek pie korķa piestiprinātu 
mazu sveciti. 

Pēc tam svarus nostāda lidzsvarā un aiz
dedzina sveciti. Iepriekšējā eksperimentā (20 Ip. p.) Svara palielinaša-

- ... , ., • _., nas svecei degot, 
mes pieradījām, ka svecei degot rodas ūdens un 
ogļskābā gāze. Šini eksperimentā šos degšanas produktus cilindri 
uzsūc reaģenti. Tā kā ari šini gadījumā svaru kauss ar cilindri 
dodas lejup, mēs varam taisit slēdzienu, ka svecei degot attistiju-
šies gāzejadie produkti smagāki par pašu sveci. 

Visu pievesto eksperimentu rezultātus sakopojot, varam teikt, Flogistona 
ka d e a š a n a s p r o d u k t u s v a r s i r l i e l ā k s p a r d e d z i - , c " r i . i a s 

3 r _ _ r p re t runas . 
n a m o v i e l u s v a r u . Sis apstāklis stipri runa pretim flogistona 
teorijai, kura dedzināmo vielu uzskata par savienojumu, bet deg
šanas produktu (pelnus) par viņa sastāvdaļu. Šāds uzskats noved 
pie slēdziena, ka daļa ir lielāka par veselu—kas runā pretim loģikai. 

Lai no ši stāvokļa atrastu izeju, floglstieši pieņēma hipotēzi, 
ka flogistonam ir n e g a l i v s s v a r s . Šāda hipotēze tajos laikos 
neskaitijas nepielaižama un kā apstiprinājumu tai pieveda šādu ek
sperimentu. . 

Ja uz 
svariem pa
kar stikla 
cilindri un, 

nostādijuši 
svarus lidz
svarā, to sa
sildām ar 
gāzes degli, 
kauss ar ci
lindri pace
ļas augšup 
(zim. 13). 
ar siltumu 

Zīm JN» 13_ 
Šķietamā svara pamazina.šanas caur si ldīšanu. 

Šo faktu flogistieši pieveda kā pierādījumu tam, ka 
(flogistonu) savienojoties vielas top vieglākas, t. i. flogistonam ir ne-
gativs svars. 
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Ja šim mēģinājumam piemērojam pareizu kritiku, tad jaat-
zimē, ka karsējot gaisa blivums pamazinās: caur to cilindrs 
ar sasildīto gaisu hidrostatiski paceļas aukstā gaisā līdzīgi 
tam, kā silts ūdens hidrostatiski paceļas aukstā ūdenī. Bez tam 
šeit svarā krīt ari tas, ka silta cilindra ārpusē gaiss cirkulē no 
lejas uz augšu, kas dinamiski paceļ ari cilindri. Ķermeņu svara 
un masas neatkarība no temperatūras tagad ir atzita kā neapgā
žama patiesiba. 

Kad 1766 gadā K e v e n d i š s (Cavendish) pirmo reizi ieguva 
ūdeņradi un atrada, ka tas daudz vieglāks par gaisu, un sadeg
dams neka neatstāj, tad nāca uz domam, ka tas ir tirs 
flogistons. 

Lavuazje. Visas minētās pretrunas kļuva pilnīgi novērstas, izceļoties 
j a u n a i , daudz vienkāršākai un noteiktākai teorijai Šis teorijas 
ģeniālais dibinātājs — Antons Laurencis L a v u a z j e (Antoine 
Laurence Lavoisier, 1743 -1794). Divainiem, varbūt, ne visai ne-
jaušeem apstākļiem sagadoties, ši ievērojamā revolūcija ķimijā 
notika tani pašā laikā un vietā, kur norisinājās lielākā politiskā 
revolūcija, kas lika pamatus mūsu laikos pastāvošām valdibas 
formām. 

L a v u a z j e , Parizē pazistama advokāta dēls, pēc izglītības 
bij jurists. Tā kā tajos laikos sabiedriskais stāvoklis stāvēja cieši 
sakarā ar valsts dienestu, bet pēdējo varēja pirkt par naudu, ari 
L a v u a z j e tā iegādājās nodokļu ievācēja amatu, kas beidzot 
viņa likteni padarija tik kļūmīgu, šie amata pienākumi neaizņēma 
tam daudz laika, un tas, savām iedzimtām tieksmēm sekodams, 
nodevās savā privatlaboratorijā eksperimentāliem pētījumiem. Šeit 
tam palidzigu roku sniedza viņa jaunā, dedzīgā un apdāvinātā 
līdzstrādniece un dzives biedrene, kura Iīdzīgā mērā* bij ievērojama 
kā ar savu prātu, tā ari skaistumu. L a v u a z j e s kundzes za-
lons tajā laikā bij zinātnisku disputu centrs, ap kuru pulcējās ne 
tikai Francijas Zinātņu Akadēmijas locekļi, bet ari citu zemju, 
sevišķi Anglijas, ievērojamākie zinātnieki, kad atradās Parizē. Visi 
jaunākie atradumi, jaunākās idejas nokļuva šajā zalonā in s t a t u 
n a s c e n d i (tapšanas momentā). 

Ap šo laiku dažādi zinātnieki bij sakrājuši bagatigu ekspe
rimentu krājumu, kas gaidija ieronamies to ģeniālo cilvēku, kas 
prastu to izlietot. Šis ģēnijs bij L a v u a z j e . Liktenis bij tam 
piešķiris laimigo, zinātnes vēsturē tik reti sastopamo architekta 
lomu, kurš no citu sakrātā materiāla ceļ jaunu ēku. L a v u a z j e 
pamatojās uz citu zinātnieku, R e j a un M a i j o pētījumiem pār
degšanas produktu svaru, un B I e k a, K e v e n d i š a, P r i s 11 e j a un 
Š ē l e s pētijumiem par jaunām gāzēm. Lidz šim nevienam 
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nebij pietiekoši drosmes no atsevišķiem atradumiem taisit galigus 
slēdzienus un apvienot tos harmoniskā teorijā. 

Šo drosmi pirmais pierādija L a v u a z j e un stingri uzstājās 
pret flogistona teoriju. Kā izejas punkts jaunajai teorijai bij 
v u a z j e s eksperimenti par svara maiņu degšanas procesos, 
ziņā kā pamats uzskatams sekošs eksperiments. 

Grūti kausējama stikla kolbā (zim 14) 
ieliek alvas papiri. Kolbu cieši aizbāž ar gu
mijas korķi un nosver uz svariem. Pēc tam 
to sakarsē ar gāzes degli. Alva no sākuma 
kūst, tad sadeg, atstādama pelēkus pelnus. Kad 
atdzisušu kolbu no jauna nosver, izrādās — tās 
svars nav mainijies. Bet kad attaisa korķi, 
kolbā no ārienes ieplūst gaiss un ta paliek 
smagāka. Caur šo L a v u a z j e nāca pie 
slēdziena, ka v i e l a s s v a r s n e m a i n ā s , ja 
ta d e g n o s l ē g t ā t r a u k ā , un tā tad: 
sadegušās vielas svars + skābekļa svars = 

degšanas produkta svars, 
šeit mēs jau redzam izteiktu ķimijas pa 

mata principu, un proti, m a s a s p a s t ā v i 
b a s p r i n c i p u , kuru L a v u a z j e formu
lēja šādos vārdos: Ja nature ne fait rien de rien 

i 

L a-
Šajā 

Viciai degol 
sva r s ne
mainās 

Zīm. № .14 Vielu 
svars degot slēgta 

telpā. 

ne se perd point", 
terija) neizzūd". 

No matērijas 

et la matière 
„dabā nekas, nerodas no neka un viela (ma-

pastavibas likuma viedokļa izejot, degšanas Degšana-
pilnigi dedzm â r i i ô 
" 3 vielu saizskaidrojums jānostāda uz pavisam citiem pamatiem, kas 

pretēji tiem, uz kuriem dibinājās flogistona teorija: Degšana ir vienošanās 
nevis dedzināmo vielu s a d a l i š a n ā s elementos, kā mācija a r s k a b e k 1 

flogistieši, bet gluži otrādi: dedzināmo vielu s a v i e n o š a n ā s ar 
gaisa skābekli. Saprotams, ka par elementiem tad vairs nevar 
uzlūkot d e g š a n a s p r o d u k t u s , kā metālu kaļķus, ogļskābo 
gāzi, ūdeni u. t. t., bet gan d e d z i n ā m ā s v i e l a s pašas par 
sevi, piemēram, metālus, ogli, sēru, fosforu u. c. Degšanas pro
dukti ir šo elementu savienojums ar skābekli. Tik dziļa uzskatu 
pārmaiņa atgādina vēsturisko K o p e r n i k a radito revolūciju 
astronomijā, leprekšejā, Ptolomeja, sistēma turējās pie uzskata, 
ka zeme atrodas centrā un ap viņu pa ļoti sarežģitiem ceļiem 
griežas saule un planētas. K o p e r n i k s , turpretim, sauli nostā
dīja planētu sistēmas vidū un, pieņemdams ka zeme un citas pla
nētas griežas ap sauli, pierādīja, ka šo planētu ceļi ir visai vien
kārši, un, proti, aploces. 

Vēstures kritikai jāatzīst, ka flogistona teoriju atmeta ne 
tāpēc, ka ta izrādijās nepareiza, bet gan ka viņu varēja apmainīt 
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pret jaunu, daudz vienkāršāku un labāku — skābekļa teoriju. Kā 
viena, tā otra n e i z s k a i d r o mums degšanas parādibu, t. i. 
neatbild uz jautājumu, k ā p ē c vielas deg, bet apraksta šis parā-
dibas : apraksta kā.vielas deg. Tomēr skābekļa teorija apraksta 
šis parādibas daudz vienkāršāk un ievēro vielu k v a n t i t a t i v ā s 
svaru attiecibas, kamēr flogistona teorija kvantitatīvai novērošanai 
bij pilnīgi nederiga. Viena labā puse šai teorijai bij ta, ka viņa 
rēķinājās ar degšanas termiskajām (siltuma) parādibam, kā siltuma 
un gaismas avotu uzskatidama floglstonu. šos jautājumos skā
bekļa teorija netika ievērojusi. Pagāja vairāk kā 50 gadu, kamēr 
zinātne viņus atrisināja. 

Elementa Jaunā degšanas teorija dod ari jaunu un noteiktāku kimiskā 
definciums. ." . _ 

elementa definējumu. Lietodams šo jēdzienu, kuram ķimiskaja kla
sifikācijā tik liela nozime, zinātnē pirmo . reizi, V a n - H e l -
m o n t s pamatojās uz vielu savstarpigo ģenētisko sakaru: pēc 
viņa definējuma „elements ir tāda viela, no kuras var iegūt citas 
vielas". Ģenētisko principu Van-Helmonts un viņa piekritēji, flo-
gistieši, lietoja instinktīvi," tā tad patvaļīgi. Nav vēl noteiktu pa
zīmju elementu atšķirt no savienojuma. Un tiešam, ja no metāla, 
viņu sadedzinot, var dabūt kaļķi, tad ari otrādi: kaļķi reducējot 
var iegūt atkal metālu. Acimredzot, jautājums: kas te ir ele
ments — metāls, vaj kaļķis, paliek neizšķirts. L a v u a z j e pir
mais ielika elementa definējumā noteiktas k v a n t i t a t ī v a s pa-
zimes: vielas svaru. No ši redzes stāvokļa e l e m e n t s i r t ā d a 
v i e l a , k u r a v i s o s ķ i rn i s k q s p r o c e s o s d o d p r o d u k 
t u s , k u r u s v a r s i r l i e l ā k s , kā p a t i ši v i e l a . Šis 
elementa defineiums palika spēkā visu 19. gada simteni. Tikai 
jaunākie rādija un citu radiaktivo elementu pētijumi piespieda 
ievest šajā definējumā dažus aprobežojumus. Par tiem runāsim 
kādā turpmākā lekcijā. 

Lavuazjes Uz elementa jaunā jēdziena L a v u a z j e dibināja visu ķi-
misko vielu sistemātiku, kuru tas konzekventi izveda savā ķimijas 
mācibas grāmatā. Tāļak L a v u a z j e izdarija fundamentālus mē
ģinājumus cilvēka un dzivnieku elpošanas procesu noskaidrošanai 
un nāca pie slēdziena, ka elpošana ir lēna degšana, t. i. savieno
šanās ar skābekli. Pašā d-arbu vidū viņu ķēra terora nežēlīgā 
roka, kurš toreiz Francijā, ar tēvijas glābšanu aizbildinādamies, 
bet patiesibā savu nesaprašanu valsts lietās slēpdams,' netaupija 
upuru. R o b e s p j e r a valdibas acis neatrada nozimes ne L a v u 
a z j e s zinātniskie nopelni, ne lidzdarbiba valdibas komitejās un 
zemes aizsardzibā. Pietika nieciga apvainojuma, ka viņš kā 
nodokļu ievācējs karaļa laikā sekmējis tabakas ipašibu pazemināša
nos, lai viņu arestētu. Tā kā tajos laikos apvainojums bij lidzlgs 
nosodišanai, tad tie, kas saucās tiesneši, daudz nedomājuši piesprieda 

nāve. 
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tam nāvi. „La patrie n'a pas besoin des savants" (tēvijai neva-
jaga zinātniekus) — ar šiem vēsturiskiem vārdiem tiesas priekš
sēdētājs atbildēja aizstāvim, kas pieveda ģeniālā pētnieka zināt
niskos nopelnus. 22. floreali otrā Francijas republikas pastāvē
šanas gadā ģeniālā ķirniķa galva krita zem giljotines. „Pletika ar 
vienu acumirkli, lai izdzēstu ta ģēnija dzivibu, ko piedzimstam 
cilvēce gaidīja veselus simteņus". 

T r e š a l e k c i j a . 
Skābeklis Ozons 

Atrašanās — Paga tavošana technikā. — Gaisa Sķidrinašana. — Djuara 
(Dewar ) t rauki . — Gaisa sastāvs. — Skābck | a uzglabāšana. — Viņa paga
tavošana laboratorijā. — Gāžu uzglabāšana laboratorijā — Fizikālās īpa-
šibas. — Degšanas p rodukt i . — Slēdzieni . - Lēna degšana — Lumine-
scencija. — Aizdegšanās . — Tempera tū ra s iespaids uz ķīmisko reakciju 
ā t r u m u . — Aizdegšanās tempera tūra . — Koncentrācijas iespaids uz 
reakciju ā t r u m u — Neizskaidrots izņēmums — Reakcijas aizturē
šana. — Skābek ļa f i z i o l o ģ i s k ā darbiba . -- T rūdēšana un pūšana. — 
Izl ietošana. — Ozona atrašana. — Viņa pagatavošana — Fizikālās īpaši-
bas. — Ķīmiskās īpašības . — Fizioloģiskā darbiba. — Izlietošana. — 

Alotropija. 

Flogistona teorija sabruka. Uz viņas drupām L a v u a z j e Atrašanās 
uzcēla jaunu degšanas teoriju, kurā vidus punktu ieņem s k ā 
b e k l i s . Sis elements, kas savienojas t i e š i gandrīz ar visiem 
citiem elementiem, ir dabā visizplatītākais. Viņu sastopam ne tikai 
mūsu planētas atmosfērā, bet ari zemes lodes šķidrajā daļā—ūdeni, 
un viņas cietajā čaulā. 

Gaisā skābeklis ieņem pēc tilpuma apmēram vienu piekto 
daļu, (20,91%), un pēc svara 23,12%. Ūdens satur skābekļa 
88,88" o pēc svara. Minerālos un iežos, kas sastāda zemes čaulu, 
skābekļa saturs caurmērā = 47" o. Kā redzam, apmēram puse 
no zemes ārējās čaulas sastāv no skābekļa. 

Tīra skābekļa pagatavošanai vislētākais materials ir gaiss. Skābekļa 
Fabrikās tagad skābekli pagatavo gandriz vienīgi gaisu Šķidrinot gana t ech 
un pakāpenisku destilējot. Gaisu šķidrumā pārvērst ilgu laiku nikā. 
skaitijās neatrisināms uzdevums aiz ta iemesla, ka pie parastās 
temperatūras pat pie visaugstākā, praktiski sasniedzamā spiediena 
tas nepārvērtas šķidrumā. 1869. gadā E n d r j u s (Andrews) pirmais 
pierādīja, ka gāzes šķidrinot vajadzigs ne tikai zināms spiediens, 
bet ari atdzešejums. Gaisu, kura temperatūra augstāka par 
zināmu normu, nevar pārvērst šķidrumā. Ši maksimālā tempera
tūra, kuru sauc kritisko, gaisam ir — 141 n . Tikai 1884. gadā 
P i k t ē (Pictet) un K a j e t ē (Callletet) izdevās sasniegt tik zemu 
temperatūru gaisu piepeži izplēšot. Vēlāk V r u b l e v s k i s un 



— 2 8 — 

IT M 

O l š e v s k ļ s Krakovā gaisu un citas „pastāvigās" gāzes šķidri-
naja jau lielākos apmēros. Fabriku praksē šo operāciju sāka 
izdarit 1894. gadā, kad Li n d e (Vācijā) un H a m p s o n s (Anglijā) 
bij izgudrojuši asprātigas gāžu šķidrinašanas mašinas, kas strādā 
uz gāžu izplēšanās principa pamata. 

Gaisa šķidri- H a m p s o n a mašinai (zim. 15) ir daudz vienkāršāka kon-
nasana. r v 

strukcija. Gaisu, kas iepriekš attirits no ūdens tvaikiem un ogļ
skābes, ar gāžu spiežamo pumpi saspiež lidz 200 atmosfērām. 
Saspiestais gaiss tālāk Ieplūst saldējamā aparāta vidus caurulē. 
No šejienas daļu gaisa izlaiž pa 
krānu, lai spiediens būtu vienmēr 
pastāvigs. Gaisu, kas izlaižot iz
plēšas, novada spiralejadās cau
rulēs, kuras Ieslēdz centrālo cau
ruli. No šejienes tas iet atpakaļ 
pumpi un atkārto šo ceļu no 
jauna. Pastāvigl tādā kārtā cir
kulēdams, pa krānu Izplūsdams, 
gaiss katru reizi piepeži izplēšas. 
Šādi n o s l ē g t ā t e l p ā izple
šoties, tas pastāvigi atdziest. Teo
rētiski katra atmosfēra tempera
tūru pazemina par 0,26", tā tad 
200 atm. dod - 52". Praktiski 
šis skaitlis ir stipri mazāks (jo 
krāns un caurules atdod siltumu) 
un ar sasniegto atdzesejumu ne
pietiktu, lai sasniegtu gaisa kritisko 
temperatūru. Tādēļ gaisam laiž 
vairāk reizes izplēsties, jo katra 
atsevišķā temperatūras pazeminā
šanās kopā dod jau vajadzigo 
skaitli. Izplēties gaiss, pa spirāli 
pumpi atpakaļ iedams, ceļā sastop 
vēl neizplētušos gaisu un to at
dzesē. Pēdējais nokļūst pie krāna 
ar temperatūru, kura par t" ze
māka, nekā iesākuma temperatūra, 
un izplēzdamies par t" atdzisdams, 
izplūst pie temperatūras, kura jau 
par 2t" zemāka, nekā iesākuma 
temperatūra. Nākošo reizi gaiss 
nokļūst pie krāna jau iepriekš 
par 2t" atdzesēts: atdzisdams atkal 

cu • 

a ni 
Zim. . V J 15. 

p s u ņ a gaisa šķ idr inašanas 
mašina 

A — šķidrā gaisa r e ze rvuā r s . 
B — izolācija. 
K — diferenc manomeU'is 
M — manometr i s . 
K — spiralejadās caurules, 

par t", viņš aiziet ar tempe-
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1 Iju a ra 
t r a u k i 

raturu par 3t° zemāku, nekā iesākumā. Šos atdzesejuma etapus, 
kuri atsevišķi uzrāda visai niecigu temperatūras krišanos, kopā 
ņemot, rodas iespēja pakāpeniski atdzesēt gaisu līdz — 140", t. i. 
līdz viņa kritiskai temperatūrai. Līdz ko ši temperatūra sasniegta, 
gaiss iesāk sabiezēt un pa krānu tecēdams sakrājas stikla traukā, 
kuram divkāršas sienas. 

Šķidrais gaiss ir kustigs, iezilganas krāsas (kuru dod tam 
skābeklis) šķidrums. Ja gaiss nav iepriekš no ūdens tvaikiem tin 
ogļskābes attirits, tad šķidrā veidā tas ir duļķains, jo šis vielas 
tad atrodas tani kā cieti piemaisī
jumi, šķidrais gaiss zem parastā 
atmosfēras spiediena vārās pie—191", 
bet parastā temperatūrā tas acu
mirkli izgaro. Lai to uzglabātu 
šķidru un vispārigi vielu aizsargāša
nai ātri sasilt, vaj atdzist, D j u a r s 
(Devvar) lika priekšā lietot stikla 
traukus ar divkāršām sienam, no 
kuru starptelpas rūpīgi izpumpēts 
gaiss (zim. 16). Tā kā tukša telpa 
nevada siltuma, tad šādos traukos 
šķidrums ir ļoti labi aizsargāts no ārējā siltuma. Bieži tos vēl 
no iekšpuses apsudrabo, lai siltuma starus atspoguļotu. Djuara 
traukos šķidru gaisu var uzglabāt vairāk dienas. 

1 kubikmetris sausa.gaisa (1.000.000 kubikcentimetru) satur: Gaisa 
sastāvs. 

100 cnr 1 (vārišanas temper. 
780.300 „ ( „ 
209.900 „ ( „ 

Zīm iVj 16 D j u a r a trauki. 

ūdeņraža 
slāpekļa . . 
skābekļa 
argona (un cit 

gāzes) 
ogļskābās gāzes 

— 252,5") 
— 195,5°) 
— 182,5") 

celas 
9.400 

300 
186,9") 

79") 

1.000.000 cm : i 

šķidru gaisu destilējot vispirms atdalās gāzes, kuras vārās 
pie zemākas temperatūras: ūdeņradis, hēlijs, neons un slāpeklis, 
pēc tam skābeklis, un beigās paliek kriptons un ksenons. 

Destilācijas fabrikās ūdeņradi un hēliju parasti izlaiž gaisā, 
un tikai daļu slāpekļa ievāc techniskiem mērķiem (skat. lekciju 
par slāpekli). Skābekli ievāc atsevišķi, un tirdzniecībā to laiž 
saspiestā veidā. 
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Viena no lielākām fabrikām, . kurā pagatavo skābekli augsmi 
netā ceļā, atrodas Parīzē un pieder b r ā ļ i e m 
K I o d i e m (C I a u d e). 

Skābek ļa Gāzes zem parastā spiediena niecigas svarā 
uzglabāšana . 

un ieņem lielu tilpumu, kapec, lai ertaki uzglabātu 
un pārvadātu, tās uzglabā saspiestā veidā lidz 
100—200 atmosfērām tērauda cilindros (zim. 17). 
Šādus cilindrus nākas laiku pa laikam pārbaudīt 
spiediena izturibas ziņā, lai nenotiktu sprādzieni 
un ar tiem saistitie nelaimes gadijumi. Lai gāzi 
no cilindra izdabūtu, cilindra ventiļu savieno ar 
gāzes novada cauruli un uzmanigi griež ventiļu : 
gāze zem pašas spiediena plūst ārā. Technis-
kajam skābeklim parasti piemaisītas ari citas gaisa 
gāzes, galvenā kārtā, slāpeklis. 

Daudz tirakā veidā skābekli iegūst kā bla
kus produktu ūdeņraža pagatavošanā ūdeni elektro-
lizejot. Šo metodi tuvāk aplūkosim runājot par 
ūdeņradi. 

Laboratorijā skābekli pagatavo (zim 18) no 
„Bertoleja sāls" 

Zīm 
d ris 

№ 17. Cilin
gažu uzgla
bāšanai . 

Skābek ļa 
paga tavo
šana labo-

ratoriiā. 

ta saucamas, 
jeb c h l o r -

Šis savieno-

Zim. № 18 Skābekļa pagatavošana 
no KC10:i. 

s k ā b ā k ā l i j a , 
jums sastāv no trīs elementiem: 
kālija, chlora un skābekļa. Šo 
sāli karsējot vispirms tā kūst, 
pēc tam sāk atdalīties gāzes 
burbuliši, tā ka rodas iespaids, 
itkā ta vāritos. Jzdalljusies gāze 
ir tirs skābeklis. Reakcijas bei
gās retortā paliek balts pulveris, 
kas sastāv no kālija un chlora : 

chlorkalijs. Minēto reakciju var izteikt šada nolidzinajumā : 

chlorskābais kālijs = skābeklis -\- chlorkalijs. 

Ši viela sāk sadalīties tikai pie augstas temperatūras, pēc 
sāls kušanas. No pašas reakcijas ari attistas siltums, kāpēc sada
līšanās process norisinās ļoti enerģiski: dažreiz pat notiek bistami 
sprādzieni (sevišķi, ja retortā iekļuvušas degvielas). Prakse pierā-
dijusi, ka ši sadališanās notiek daudz regulārāki un pie zemākas 
temperatūras, ja chlorskābo kāliju iepriekš samaisa ar minerālu 
piroluzitu jeb mangāna peroksldu. Te novērojams divains fakts, 
ka šis minerāls reakcijā nepārvēršas. Tas nepiedalās reakcijā ar 
chlorskābā kālija sāli, un ari pats nesadalās, bet darbojas tikai kā 
reakcijas p a ā t r i n ā t ā j s . Šis darbibas mechanisms vēl lidz Šim 
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nav izskaidrots. Šādas parādibas tomēr sastopamas diezgan bieži. 
Visas viņas apzīmē ar vienu vārdu : katalize (katalitisks jeb kon
takta iespaids). Turpmākās, lekcijās tiks pievesti vēl citi katalizes 
piemēri. 

Gadijienā, kad reakcijā iegūstamo gāzi 
izlieto tūliņ uz vietas, viņu uzglabā jpašā 
traukā. Tāds trauks redzams 19 zimejumā. 
Viņš c i e š i noslēgts ar metāla vāku, caur 
kuru iet divas caurules — viena Jsa, otra 
gara — lidz trauka dibinām. Caurules no 
āra noslēdzas ar krāniem. Garā caurule sa
vienota ar platu piltuvi, kurā ūdens. Sākumā 
attaisa abus krānus un trauku piepilda lidz 
pat krānam ar ūdeni. Pēc tam abus krānus 
aiztaisa un izskrūvē trauka apakšējā daļā 
aizbāžņi (tā saucamo „tubusu"), Ūdens laukā 
nelist, jo to notura atmosfēras spiediens. Va
ļējā tubušā jeb kaklā ieliek cauruli, pa kuru 
izplūst gāze. Gāzes burbuliši ieplūst traukā 
un pamazam izspiež ūdeni ārā. Kad trauks 
ar gāzi piepildīts, izņem cauruli un aizbāž 
kaklu. Ja nu gāzi grib no traukā izņemt, atgriež 
garās caurules krānu un pēc tam ari isās: ūdens 
no piltuves tek lejup un spiež gāzi laukā pa 
iso cauruli. Krānu regulējot gāzi iespējams 
izlaist ātrāki, vaj ari lēnāki. Skābekli virs 
ūdens glabājot, viena daļa ūdeni izšķīst un 
tanī vietā stājas gāzes, kuras bij ūdeni iz-
škidušas: slāpeklis, ogļskābe. Lai uzglabātu skābekli tirā veidā, 
kā ari lai uzglabātu tādas gāzes, kuras ūdenī šķist, ūdens vietā 
jālieto dzīvsudrabs.- Gāžu uzglabāšanai virs dzīvsudrava lieto tādus 
pat traukus, tikai daudz mazākus, jo dzīvsudrabs ļoti smags. 

Parastos apstākļos skābeklis ir bezkrāsaina un bezsmakas 
gāze. Viņu ieelpojot jūtama atdzivošanās, bet pastāvigi elpošanai 
tas nederigs. Ūdenim, kurā tas izšķīdināts, nav noteiktas garšas; 
bet ūdens, kur skābekļa nemaz nav, mums izliekas negaršigs. Skā
beklis drusku smagāks par gaisu un, kā visas gāzes, daudz vieg 
laks par- ūdeni: 1 litrs skābekļa pie 0" un normālā spiedena 
(760 m/m) sver 1,429 gr. 

Skābekļa blīvums attiecībā pret ūdeni : 0,001429 
* „ attiecībā pret gaisu : 1,105. 

Stipri atdzesējot skābeklis sabiezē iezilganas krāsas šķidrumā, 
kuram ir magnētiskas īpašibas: magnets to pievelk. Temperatūru 
vēl vairāk pazeminot, šķidrais skābeklis sasalst baltā kristāliskā masā. 

lažu uzgla-
aS ana labi > 

ratorija. 

Zīm. X" 19. 
Gāztu ris. 

Skābekļa 
fizikālas 
īpašibas. 
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Degšanas 
produkt i 

Skābekļa kritiskā temperatūra = -
„ kritiskais spiediens = 
„ vārišanās temperatura= -

Šķidra skābekļa blivums = 
Skābekļa sasalšanas temperatara= • 
Lielākais vairums elementu, kā ari 

- 118,8" 
50,8 atmosf. 

- 183" (pie 1 atm.). 
1.13 (pie — 183"). 

- 218". 
ļoti daudz savienojumu 

skābekli deg ar spožu gaismu. Tas izskaidrojams ar diviem 
apstākļiem; pirmkārt, koncentrētā, t. i. tīrā skābekli reakcijas 
norisinās straujāki, kā atšķaiditā jeb gaisā (izņēmums novērojams 
pie fosfora, par ko runāsim vēlāk); otrkārt, reakcijā attistijies siltums 
karsē tikai degšanas produktu, kamēr gaisā degot tiek karsēts ari slā
peklis. Tāpēc vielām tirā skābekli degot sasniedz daudz augstāku 
temperatūru. 

Saskaņā a r L a v u a z j e s teoriju, ka degšana ir savienošanās ar 
skābekli, degšanas produkti ii dedzināmo vielu savienojumi ar skābekli. 

Šie savienojumi vispārīgi saucas o k s i d i jeb s k ā b ļ l . 
Skābekli deg kā nemetāli: ogle, sērs, fosfors, tā 
ari metall : nātrijs, kalcijs, magnijs, dzelzs. Šis 
vielas ieprekš aizdedzina gaisā sevišķā dzelzs kaŗo-
titē un tad iebāž cilindros ar tiru skābekli (zim. 20) 

Degšanas produktus novērodami, mēs nākam 
pie šādiem rezultātiem: 

O g l e degot dod gāzi, kas šķist ūdeni. 
Šis šķidums ar bārija hidroksidu (kodigo baritu) 
dod baltu nogulsni un zilo lakmusu nokrāso sar
kanā krāsā, šo gāzi sauc oglekļa dioksidu jeb 
ogļskābo gāzi. 

Ogleklis - ļ - skābeklis = oglekļa dioksids. 
S ē r s degot dod bezkrāsainu smacējošu gāzi, - kas ari 

ūdeni. Šķidums ar bārija hidroksidu dcd baltu nogulsni un 
lakmusu pārvērš s a r k a n ā . Sēra degšanas produktu sauc 
dioksidu jeb sēralno gāzi. 
Sērs - ļ - skābeklis = sēra dioksids. 

F o s f o r s degdams attista bal- _ _ 
tus smacējošus dūmus (zim. 21), kas ^ ' =t '_-;r 
šķist ūdeni. Tāds ūdens šķidums ar 
kodigo baritu (šķīdumu) dod baltu 
nogulsni un zilo lakmusu nokrāso sa r 
k a n u . Fosfora degšanas produktu 
sauc fosfora pentoksidu jeb fosfora an-
hldridu. 
Fosfors-ļ- skābeklis = fosfora anhidrids. 

N ā t r i j s degot pārvēršas dzeltenā 

Zīm. Ns 20. Og
les degša ' ja 

skābekl i 

šķist 
zilo 

sēra 

pulveri, kas šķisdams ūdenī attīsta gazes 
Zīm. № 21. Fosfora degšana 

skābekl i . 
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gāzes burbulišus. Ūdens šķidums krāso sarkano lakmusu z i l u . 
Nātrija degšanas produktu sauc nātrija p e r o k s i d u jeb nātrija 
parskābli. 

Nātrijs + skābeklis = nātrija peroksids. 

M a g n i j s deg ar apžilbinošu baltu liesmu. Baltais degša
nas produkts ūdeni šķist vāji. Šķidums lakmusu krāso z i l u . 
Degšanas produktu sauc dedzināto magnēziju jeb magnija oksidu. 

Magnijs -f- skābeklis = magnija oksids. 

K a l c i j s degdams dod baltu vielu, kas tikai pa daļai šķist 
ūdeni. šo vielu sauc kalcija oksidu, un sarkano lakmusu ta 
krāso z i l u . 

Kalcijs - ļ - skābeklis = kalcija oksids. 

T ē r a u d a atspere skābekli deg ar spožu dzirksteļu fontānu 
(zim. 22), pie kam rodas brūns uzsodrejums, kas 
nešķist ūdeni, bet gan koncentrētā sālsskābē un 
saucas dzelzs oksids. 

Dzelzs - ļ - skābeklis = dzelzs oksids. 
Lakmuss ir reaktivs (reaģents) skābiu atšķir

šanai no pretējās dabas vielām—sārmiem jeb bāzēm. 
Skābes nokrāso zilo lakmusu sarkanu, bet bāzes — 
sarkano lakmusu zilu. 

No augšā pievestiem degšanas eksperimentiem 
Zīm. J V 22. varam taisīt šādus slēdzienus: 

T ē r a u d a atspe- -ļ Degšana ir savienošanās ar skābekli jeb s lēdzieni 
r t s degšana o i t u z i e m . 

skābekl i , oksidēšana. 
2. Degšanas produkti jeb oksidi ir vaj nu 

skābas, vaj bāziskas dabas. 
3. Nemetālu degšanas produkti ūdens šķīdumā rada s k ā b e s . 
4. Metālu degšanas produkti, ja tie šķist ūdeni, rada, tur

pretim, sārmus jeb bāzes. 
5. No degšanas produkta dabas iespējams nosacīt, kas jeb

kurā gadljienā dedzis: metāls, vaj nemetāls. 
Skābekļa (oxygenium) nosaukums cēlies no tam, ka Lavuazje 

to uzskatija kā nepieciešamu v i s u skābju sastāvdaļu. Vēlāk 
tomēr izrādijas, ka šis uzskats nav pareizs. īstais „skābju radī
tājs" izrādījās cits elements — ūdeņradis. Tomēr vecais skābekļa 
nosaukums zinātnē paturēts. 

Pievestajos gadijienos degšana norisinājās ātri, Izplatot gaismu L - M 

un siltumu. Bet savienošanās ar skābekli var norisināties ari lēni, degšana , 
gaismas un siltuma nenovērojot. 

Cauruli (zim. 23), kurai viens gals aizkausets, piepilda ar 
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Ļumi ne-
scencija. 

Aizdeg
šanas. 
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vara skaidiņām un koncentrētu amonjaku; tad 
aizbāž ar pirkstu un ieliek ar vaļējo galu bļodiņā 
ar amonjaka šķidumu. Tagad, caurulē skābekli 
ielaizdami, novērojam, ka pēc maza brītiņa šķī
dums paceļas un paliek zils. Acimredzot, ari šeit 
notiek oksidēšana; skābeklis pazūd un vara oksi
dēšanas produkts, amonjakā šķisdams, krāso to zilu. 

Lidzigs piemērs ir — 
pirogalola oksidēšana (zim. 

Zini. X 8 2 3 . \ ē n a 2 4 ) - Pirogalolu izšķīdina 
vara n kšidešana. koncentrēta kodiga kālija, 

un ar šo šķidumu līdz pusei 
piepilda cauruli. Otru pusi tajā ieņem skā
beklis. Ari šeit šķidrums caurulē lēni paceļas, 
jo pirogalols oksīdejas un oksidēšanas pro
dukts, izšķisdams, krāso to brūnu. Šajos 
gadijienos degšana notiek tik lēni, ka attīstī
tais siltums izklīst un mēs to nenovērojam, 
tomēr Ir manāma vāja gaisma. 

Ja uz stikla platites uzmanigi piestiprinām fosfora gabaliņu 
un Ieliekam cilindri ar gaisu (zim. 25), mēs redzam, 
ka tumsā fosfors spid. Bez tam no fosfora gaba
liņa uz leju krīt balti dūmi, kuri šķīst ūdenī un krāso 
zilo lakmusu sarkanu. Tas pierāda, ka lēni degot 
attistas tie paši produkti, kas rodas vielai piepeži 
sadeg ;t. Starpiba tikai r e a k c i j a s ā t r u m ā . 
Zemā temperatūrā novērojamu spīdēšanu sauc 
I u m i n e s c e n c i j u. š i parādiba novērojamā ari 
dabā: jāņtārpiņu spiguļošana, trūdoša koka, vecas 
gaļas un zivju spidešana nav nekas cits, kā ķimiska 
luminescencija. 

Ja filtrpapira strēmeli saslapina ar fosfora šķi
dumu sēroglekli 

Zim. № 2i Lena 
pirogalola oksidēšana . 

Dažos gadijienos 

Zīm. № 25. 
Lēna fosfora 

oks idēšana . 

un tura ar lūk

šām * ) , var novērot sekošo. 
No strēmelites atdalās balti dū

mi, un pati strēmelite tumsā 
spīd. Spidešana paliek arvien 
spožāka un zināmā momentā z im. № 2fi. Fosfora šķ īduma sēroglekli 
strēmelde ar fosforu aizdegas paša izdegšanās , 

*) Ar ' fosforu jaapietas sevišķ i uzmanigi , jo tas gaisā pats no sevis 
a izdegas, un ļoti nāvigs . Tas jāuzglabā pas 'āvigi zem ū d e n s un nekādā 
ziņā to nedr īks t turēt pirkstos. Brūces, k a s ceļas ar fosforu apdedzinot ies , 
ļoti grūt i dz iedējamas 
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un sadeg (zim. 26). Šinī mēģinājumā mēs skaidri redzam pāreju 
no lēnas oksidēšanās ātrā sadegšanā. Un šl pāreja cieši saistita 
ar temperatūru, kurai tik liels iespaids uz ķimisko reakciju ātrumu. 

Daudzie mēģinājumi pierāda, ka ķimiskie procesi notiek jo T e m p e r a t u 
ātrāki, jo augstāka savstarpēji iedarbojošos vielu temperatūra. Kad U z ķhiiigkf) 
fosfora gabaliņu iepriekš atdzesē sniega un sāls maisijumā, tas gaisā reakciju 
sākuma nemaz nespīd, tikai pēc briža tas pamazam sāk spidet. 
Acim redzams, ka temperatūru pazeminot oksidēšanas reakciju var 
aizturēt, bet paaugstinot—paātrināt. 

Agrākos mēģinājumos mēs bieži tikām novērojuši, ka oksi
dēšanas reakcijās attistas siltums. Ja oksidēšana notiek lēni, šis 
siltums izklīst pa daļai gaisam siltumu vadot, pa daļai izstarojot. 
Tikai ja reakcija norisinājās ļoti ātri, siltums nepaspēj apkārtnē 
izklīst un vielas temperatūra paceļas. Reakcijas ātrums caur to 
vēl pieņemas un process norisinās paātrinātā gaitā, kamēr viena 
no reaģējošām vielām izbeidzas. Reakcijas ātruma atkaribu no 
temperatūras var' grafiski attēlot uz milimetru papira. Uz abscisu 
ases OX (zim. 27) atmēro tik daudz milimetru, cik grādu zināma 
procesa temperatūrai. Jz atrastā punkta A velkam perpendikulāru, 

kura garums atbilst kādā zināmā 
vienībā izteiktam reakcijas ātru
mam. Šādā ceļā varam atrast 
vairākus punktus, kurus savie
nojot iegūstam „reakcijas ātru
ma likni". No šis liknes var 
izvest interesantus slēdzienus. 
Pie zemām temperatūrām, pa 
kreisi no A, reakcijas ātrums 
ir mazs, un tikai nedaudz mai
nas līdz ar temperatūru. Bet 

Q f ^-—^^ £ P'e A temperatūras procesa 
ātrums ir tik liels, ka attistijies 
siltums jau pietiekošs, lai viela 

Zim. № 27. Reakcijas ātruma atkarība aizdegtos. A temperatūru sauc 
no temperatūras ^ a i z d e d z e s tem a , 7 d e d z e s t e m p e r a t u r u. 

Ši ir ta temperatūra, līdz kurai 
viela jāsasilda, lai tālāk varētu pati degt. Protams, ka dažādām 
vielām ir ari dažāda aizdedzes temperatūra. Fosforam ta Ir ap 60°. 

Šīs lekcijas sākumā redzējām, ka tirā skābekli vielas oksidejas v i e ] n k o n . 
daudz ātrāki, kā atšķaiditā, piemēram, gaisā. Ta ir vispārēja centrac-jas^ 
parādiba. Reakcijas ātrums pieaug proporcionāli darbojošos vielu 'Reakcijas 
koncentrācijai. Ar šādiem ķimisko procesu fizikālajiem likumiem ā t rumu 
pamatigaki mūs iepazīstina fizikālā ķīmija. 
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Neizskai
dro ts iz
ņēmums. 

Reakcijas 
aizturēšana. 

Skābekļa 
fizioloģiskā 

darbība 

Kā divains ša likuma izņēmums ir fosfora attieciba pret skā
bekli. Jau Te n a rs (Thēnard) atrada, ka tirā skābekli fosfors 
nespid, tā tad, protams, ari neoksidejas, turpretim, retinātā, vaj ari 
ar indiferentām gāzēm atšķāiditā (piem., gaisā), tas oksidejas. 
Ž u b ē r t s (Joubert) pierādija, ka katrai temperatūrai ir savs 
noteikts „spidešanas spiedens", virs kura fosfors neoksidejas. Pie 
20 u fosfors tirā skābekli sāk spidet, ja pēdējā spiedienu pamazina 
lidz 585 mm. E v a n s nāca pie slēdziena, ka pie ši spiediena 
oksidēšanas ātrums sasniedz savu kulminācijas punktu, un pie 
augstāka spiediena tas kritās lidz pat nullei. 

Pret skābekli fosfors uzrāda vēl vienu citu divainu ipašibu. 
Dažu gāžu un tvaiku mazākie piemaisījumi pilnigi aptura fosfora 
oksidēšanu. Jau agrāk iepazināmies ar tādiem katalizatoriem, kas 
reakciju p a ā t r i n a . Šini gadijienā mums pretēja parādiba: reak
cijas aizturēšana. Šo parādibu pirmais novēroja Grems (Graham). 
Turpmākie pētijumi ( C e - n t n e r š v e r a ) pierādījuši, ka fosfora 
oksidēšanu visai enerģiski aiztur daži organiski joda savienojumi. 

„Dzivošana ir — degšana!" 
sacija L a v u a z j e . Lai ši lēnā 
degšana varētu norisināties, vaja-
dzigs skābeklis. Patiesibā tas 
jāuzskata kā visnepieciešamākais 
cilvēka baribas lidzeklls. Neēdis 
un nedzēris cilvēks tomēr var 
iztikt vairākas dienas, bet gaisā, kur 
nav vairs skābekļa, kā cilvēks, tā 
ari dzivnieki nobeidzas pēc dažām 
minūtēm. Visi dzivie organizmi 
skābekli no gaisa uzņem caur 
a s i n ī m . Asinis zem mikroskopa 
aplūkodami, novērojam tanis sar
kanus ķermenišus, kas satur ļoti 
komplicētu savienojumu — hemo-
globinu. Ši viela, ar skābekli 
savienodamās, dod nestabilu sa
vienojumu — oksihemogloblnu. 

Hemoglobīns -f- skābeklis == 
oksihemoglobins (1). 

Oksidējošos vielu vidē oksi
hemoglobins atdod savu skābekli, 
pāriedams atkal hemoglobinā. Te 
notiek pretēja reakcija: 

oksihemoglobins = hemoglo
bīns -f- skābeklis (2). 

Zīm № 28. 
Asins riņķošana c i lvēka organismā 

Sema. C = s i rds P =s p laušas . 
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Asins traukos nepārtraukto asins riņķošanu uztur sirds darbiba. 
Sirds, šis brīnišķīgais asins pumpis, kā zināms, sastāv no četriem kam
bariem. No labās puses apakšējā kambara Vd (ventrīculus dexter) 
(zīm. 28) venu asinis tiek dzītas caur Ap plaušās P (pulmo). šis asinis 
satur ļoti maz skābekļa un tāpēc ir tumšas. Plaušās, kuras sastāv no 
ļoti sīkiem kapilariem, šis asinis caur kapilaru sienam uzņem no 
gaisa skābekli un paliek gaiši sarkanas (artēriju asinis). Šeit notiek 
reakcija (1): oksihemogloblna rašanās. Artēriju asinis caur Vp 
nokļūst sirds kreisās puses augšējā kambarī As (atrium sinīstrum), 
un no šejienes—apakšējā kreisā kambari Vs (ventriculus sinister). 
Tālāk caur Ao (aorta) sarkanās, skābekli saturošās asinis izplūst 
pa vļsa organlzma kapilariem, atdod skābekli dažādu orgānu au
diem, un pieņem atkal tumšu krāsu. Venu asinis tiek uzsūktas 
caur Vcs un Vci (vena cava superior un vena cava īnferior) aug
šējā labajā sirds kambari Ad (atrium dextrum), no šejienes tās 
dodas labajā apakšējā kambari un uzsāk no jauna savu riņķojumu 
plaušās. Sirds darbibas apstāšanās pārtrauc ari skābekļa piegādā
šanu cilvēka miesas orgāniem un rada piepežu nāvi. 

Oksidēšanas procesi organizma audos ļoti komplicēti. Plašāki 
tos aplūko fizioloģiskajā ķīmijā. Šajos procesos organizma kā kata
lizatori piedalās sevišķi „fermenti", kurus sauc oksldazus. Minēto 
procesu gala produkti tie paši, kas rodas audu vielām sadegot, un, 
proti: ūdens un ogļskābā gāze. Viņus cil
vēks izelpo no plaušām kopā ar gaisu. Pie
audzis cilvēks 24 stundās izlieto caurmērā 
420 litru jeb 640 gramus skābekļa, • un 
izelpo tanī pašā laikā 420 litru t. i 880 gr. 
ogļskābās gāzes. 

Viss organizma 'oksidēšanas mecha-
nisms piemērots tai skābekļa koncentrācijai, 
kas pastāv gaisā. Tādēļ tīrā skābekli cilvēks 
ilgi nevar dzīvot. Tomēr dažos gadijumos 
(sirdij pārak gausi strādājot, ar kaitigām gā
zēm sanāvejoties) dziednieki dod elpot tiru 
skābekli, lai uzturētu dzivibas procesus 
(zim. 29). Gluži tāpat dzīviba izbeidzas, kad 
skābeklis nav pietiekoši koncentrēts: gaisa 
spiedienam līdz 1 3 atm. pamazinoties, jau 
iestājas nāve. Tagad kļūst saprotams, kāpēc 
augstos kalnos kāpdami ceļotāji bieži saslimst: 
augstākos gaisa slāņos spiedens daudz ze
māks. Un ari otrādi: pie zemūdens darbiem A 

,. . . . . - , B — t rauks ar kortiiro ķesonos, zem paaugstināta spiediena strad- nātriju. 

Zīm M» 29. 
A izsargā maska ar 
e lpošanas aparātu 

e lpošanas maiss 

nieki' ilgi neiztur. C — Skābek ļa balons. 
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Trūdēšana 
un pūšana 

Skābekļa 
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Zivis un citi ūdens dzivnieki uzņem skābekli no ūdens, 
kur tas izšķidis lielākā vairumā, nekā slāpeklis. Ūdeni, kur nav 
skābekļa, zivis nosmok. 

Ari stādi nakti ieelpo skābekli caur lapām un izelpo ogļskābo 
gāzi. Bet dienu, saules gaismā, šis process kompensējas ar pre
tēju, ar ko iepazisamies vēlāk (skat. lekciju par oglekli). 

Nobeigušos dzivnieku un stādu atliekas gaisā oksidejas un 
galu galā pārvēršas ogļskābā gāzē un ūdeni. Pie tam vēl bieži 
rodas ari citas smirdošas un veselibai kaitigas gāzes. Ikdienas dzivē 
šos procesus pazist kā trūdēšanu un pūšanu. Pasters pierādija, ka 
tie norisinās, aiz mikroskopiskām dzivām būtnēm — baktērijām. 
Bez oksidējošām baktērijām, kuras spēj attistities tikai gaisā 
(aerobu baktērijas jeb galsmiļi), pastāv vēl tādas, ķuŗas pilnīgi 
iztiek bez gaisa (anaerobu baktērijas jeb gaisnideji). Kā vienas, tā 
otras un sevišķi viņu attistitie pūšanas produkti veselibai kaitīgi. 

Skābekli izHeto techmkā augstu temperatūru iegūšanai: piem. 
metālu „autogenā salodešanā", platīnas kausēšanā un dārgakmeņu 
pagatavošanā. Ļoti daudz skābekļa izlieto techniskos oksidēšanas 
procesos: gaisa slāpekļa pārvēršanai slāpekļskābē (skat. slāpekli), 
etiķskābes pagatavošanai oksidējot etiķa aldehīdu, metalurģijā-(skat. 
dzelzi) u. c. Medicinā to izlieto ieelpošanai sanāvešanās gadijumos 
ar kaitigām gāzēm, plaušu un sirds dziedēšanai. Šķidru, ar deg
vielām samaisitu skābekli, — oksillkvitu lieto kā spridzināmo vielu. 

1840 g. S c h ō n b e i n s novēreja, ka fosforam lēni okside-
joties (zim. 30), pēc reakcijas palikušais skābeklis uzrāda dažas 
jaunas īpašības: tam ir sevišķa smaka (kāda novērojama strādājo
šas elektriskas mašinas tuvumā) un tas oksidē enerģiskāki, nekā 
parastais skābeklis. Piemēram, jodkalija šķidumu ši gāze oksidē un 
atdala jodu. Rodas jautājums, vaj ta ir kāda jauna gāze? Lai at
bildētu, jāievēro sekošals. Viņa rodas 
no skābekļa, un sildot atkal pārvēršas 
skābekli. Acim redzot, te ir darišana 
ne ar kādu jaunu elementu, bet ar jau
nu skābekļa veidu. S c h ō n b e i n s to 
nosauca o z o n u (grieķu valodā nozīmē 
— ošanu). Lai ozonu plerāditu, lieto 
jodkalija un stērķeļu šķīdumā samēr
cētu papira strēmeliti. To mitru iebāž 
traukā, kur dažas stundas lēni okside-
jies fosfors (zim 30). Ozons oksidē 
jodkāliju un atdala jodu, kas ar stēr
ķelēm dod nestabilu zilas krāsas 

savienojumu. 
Zim. № 30 

Ozona attīstīšanas fosfo
ram lēni oksidejot ieš . 
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Technikā ozonu pagatavo augsta spraiguma izlādes strāvai Ozona pa 
darbojoties skābekli, vaj gaisā. Šim nolūkam lieto speciālu stikla gatavošana, 
aparātu (zim. 31) ar divkāršām 
sienam, starp kurām plūst skā
beklis. Aparāta vidus telpā, kā 
ari ārējā cilindri, kur tas ielikts, 
atrodas atšķaidita sērskābe. 
Sērskābē vidus un ārienes 
traukos ievietotas divas vara 
platites, kas savienotas ar 
stipras indukcijas spoles po
liem. Ja nu spolē laiž strāvu, 
starp abām vara platitem zem 
augstā spraiguma sāk norisi
nāties tā saucamā „klusā iz
lāde", kas skābekli pārvērš 
ozonā. Fakti pierāda, ka pil
nīgi visu skābekli ozonā pār
vērst nav iespējams, un no 
gāžu novada caurules nāk 
skābekļa un ozona maisijums. 
laiž šķidrā gaisā atdzesētā U 

Zīin. ,N« 31. Simensa ozonizators. 

Lai gāzes atšķirtu, maisījumu 
veidigā caurulē. Ozons sabiezē 

pie augstākas temperatūras, nekā skābeklis, un tāpēc paliek cau
rulē tumšzila šķidruma veidā, bet skābeklis aiziet gāzejads projām. 

Ozons ir bezkrāsaina gāze ar raksturigo smaku, tikai biezos Ozona 
slāņos tam gaiši zila krāsa. Gaisā ir iespējams pēc smakas j ' 1 , * ' ^ ' ^ * 
noteikt jau -rrA--— ozona. 1 litris tira ozona normālos apstāk-

5U1 AiVi) 

ļos (0° un 760 m/m) sver 2,140 gr. Viņa blivums, tā tad, 1 J J 
reizas lielāks, kā skābeklim. Caur to skābekļa pārvēršanās ozonā 
saistita ar tilpuma pamazinašanos par 1 s. Šķidrā ozona vāriša-
nās temperatūra '== — 119".-

Ozons ir nestabila (nepastāvīga) viela un sildot ātri pārver-Fizioloģiska 
šas skābekli. Šķidrs ozons, ja tani iekļūst degvielas, spēj eksplo- < l a i r >il>a-
det. Raksturīgākā ozona ipašiba, ka tas oksidē dažādas vielas 
daudz enerģiskāk, nekā skābeklis. Sudrabs, kas parasti skābekli 
neoksidejas, ozonā pārklājas ar brūnu sudraba oksida uzsodre-
jumu. Jodkallja šķīdumu ūdeni tas oksidē, atdalidams jodu. 
Zilais indigo šķidums no ozona zaudē savu krāsu, jo šis krāsas 
oksidēšanas produkts ir bezkrāsains. Melnais svina sulfīda papl-
rits (svina sulfidu pagatavo no sērūdeņraža un svina cukura), ar 
ūdeni saslapināts, no ozona paliek balts*). Daudzas šās reakcijas 

sulfātu. 
*) Ozons svina sulfidu oksidē par baltas krāsas savienojumu—svina 
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pilnigi lidzinas kāda cita savienojuma, ūdeņraža peroksida, reak
cijām, par ko runāsim devitā lekcijā. 

Ļoti" atšķaidits ozons uz organismu neatstāj sliktu iespaidu, bet 
gluži otrādi, ieelpots darbojas kā dezinfektors, nonāvēdams mikro
bus; pat tādu llpigu slimibu kā tifa, koleras u. c. baktērijas. Pēc 
negaisa ari gaisā atrodas drusku ozona, bet tas ātri vien izzūd, jo 
gaiss satur daudz putekļu, kas ozonā oksldejas. Laikrakstos 
bieži sastopamie sludinājumi par vasarnicam, kuru apkārtnes 

•gaiss „bagats ar ozonu", protams, nav nekas cits, kā tikai 
reklāma. 

Ozona Ozonu lieto dzeramā ū d e n s s t e r i I i z a c i j a i, t. i. attiri-
īzlietosana. g a ŗ ļ a i n Q v e s e | i b a j kaitīgām baktērijām. Tam nolūkam ūdeni iepriekš 

filtrē un tad laiž tani ozonizetu gaisu, vaj skābekli. Lielākās 
ūdens ozonizešanas iestādes atrodas Parizē un Peterpili. Sevišķi 
Peterpili ozons ir stipri sekmējis koleras apkarošanu. Bez 
tam ar ozonu dažreiz ventilē teātrus, operzāles un auditorijas. Ari 
plaušu tuberkulozes dziedināšanā ozons lietots ar panākumiem. 

Alotropija. Nākošās lekcijās redzēsim, ka ari daži citi elementi var 
pieņemt dažādus veidus, lidzlgi skābeklim. Bieži šie veidi spēj 
pārvērsties viens otrā. Šādas v i e n a un t a p a š a elementa 
dažādas formas sauc par a l o t r o p l s k ā m f o r m ā m . 

Ceturta lekcija. 
Ķ i m i j a s s i s t e m ā t i k a s p a m a t i . 

Pazīstamo e lementu skaits. — Viņu izptlatijums dabā. — Z e m e s kodola 
sastāvs. — Ķimiskie simboli . — Metāli. — Nemetālu oksidi . — Skābes . — 
Skābju arihidridi. — Metālu oksidi . — Bāzes. — Sāļi. — Neitralizācija. — 
Neorganisko savienojumu vispār īgā šēma. —Pārejas (amfoterie) elementi.— 

Pazīstamo Ķimijas sistemātikā par pamatu ņemts ģ e n ē t i s k a i s 
e lementu . . . „ ' . . . 

skaits, p r i n c i p s — savienojumu rašanas no pamatvielām jeb elemen
tiem. Pētot dabā atrodošās vielas, minerālus, zinātnieki nāca uz 
pēdām jauniem elementiem. Tā radās nepieciešamība jau pazīsta
mo elementu skaitu pastāvigi palielināt. Ir pamats domāt, ka 
pašlaik sasniegtais elementu skaits jau tuvu savām robežām (skat. 

Elementu lekciju par rādiju) un dabā atrodošies elementi (izņemot, varbūt, 
a t rašanas . - , s . . . . • 

d a b ā kādus piecus) jau VISI mums zināmi. Pazīstami pavisam 87 ele
menti. Daudzi no tiem dabā ļoti reti sastopami un tāpēc tos ari 
nekur neizlieto. Zemes čaulā visizplatltaki 11 elementi, kas 
iztaisa 99,5"/o no visām čaulas sastāvdaļām. Šo elementu relati-
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vais saturs redzams sekoša tabelē, kuru pec ģeoloģiskiem petiju-
micm sastādijis K l a r k s (Clarke). 

Skābeklis : O 49,98" o 
Silicijs : Si .. . , ! . . . . . 25,30% 
Aluminijs : AI 7,26° o 
Dzelzs : Fe 5 0 8 % 
Kalcijs : Ca . . . . . . . . 3 ; 5 1 % 
Magnijs : Mg . 2,50% 
Nātrijs : Na 2,28% 
Kālijs : K . 2,23% 
Ūdeņradis : H 0,94% 

. Titāns : Ti . . , . . - . 0,30% 
Ogleklis : C . . . . . . . . . . 0 , 2 1 % 

99,59° o 
Tā tad pārējie 76 elementi zemes čaulā sastāda tikai 0,41" o,, 

Neskatoties uz to, daudzus no tiem, piemēram, sēru, alvu un 
svinu ik gadus iegūst lielos vairumos un plaši izlieto technlkā. 
Pēc tautsaimniecības likumiem' ciešā sakarā ar šo elementu retu
mu stāv ari viņu tirgus cena. 

Zemes kodolam, kas atrodas vēl šķidrā, ugunigā veidā, pro- Zemes 
tams, ir citāds sastāvs, nekā vina pētijumiem pieietamai čaulai, kodola 

1 sastāvs 
Par to skaidri liecina tas, ka pēc jaunākiem, noteiktiem aprēķi
niem zemes blivums lidzinajas 5,51. Tas stipri lielāks par zemes 
čaulas vidējo blivumu. No ta jānāk pie slēdziena, ka zemes 
kodols galvenā kārtā sastāv no s m a g i e m elementiem, vistica
māk! no dzelzs, kuras ipatnejais svars šķidrā veidā Ir 6,88. Bez 
tam vēl uz to norāda' tas, ka zeme ir grandiozs magnets, kuram 
ziemeļpols stāv tuvu ģeogrāfiskajam dienvidpolam, un magnētiskais 
dienvidpols — tuvu ģeogrāfiskam ziemeļpolam. 

Visas mūsu zinibas par citiem 'debess spidekliem norāda, Planētu 
, ' , - ' .. . ' , ,. , ' . sastāvs., 
ka tie sastāv no tiem pašiem elementiem, kas atrodami uz zemes. 
Meteorus analizējot, lidz šim vēl nav izdevies novērot šajos svešo 
pasauļu vēstnešos elementus, kuri nebūtu uz zemes. Visvairāk 
tajos atrodama dzelzs. Šis elements, azim redzot, visizplatītākais 
ne tikai uz zemes, bet ari visā pasaulē. Pie tiem pašiem slēdzie
niem noved dažādu zvaigžņu spektralo liniju pētijumi. Par šis 
metodes izlietošanu un panākumiem plašāki runāsim lekcijā par 
sārņu metāliem. Nav šaubu, ka vlspārigs elementu skaits, no 
kuriem celta pasaules ēka, ļoti aprobežots. Tas jāņem vērā katrā 
gadijienā, kad mēģina izskaidrot elementu izcelšanos. 

Saislnajuma pēc pieņemts elementus apzimet ar viņu latiņu Ķīmiskie 
valodas nosaukumu pirmiem burtiem. Piemēram, skābeklis latiņu b l 1 

valodā „oxygenium", kāpēc viņa simbols tiek apzimets ar burtu 
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O. Ūdeņraža (hvdrogenium) simbols H. Ūdeņraža un skā
bekļa savienojums jeb ūdens tiek apzimets: hfaO, Indekss „2" 
šajā formulā apzimē ūdeņraža daudzumu pret skābekli, izteiktu 
sevišķās ķimiskās svara vienibās. Kad vairāku elementu nosau
kumi iesākas ar vienu un to pašu burtu, tad izšķiribas pēc 
tos apzimē ar diviem burtiem; piemēram, sulphur (sērs), stibium 
(antimons) un stannum (alva) tiek apzimeti šādi : S = sērs, Sb = 
antimons, Sn = alva. Turpmāk redzēsim, ka elementu simboliem 
un savienojumu formulām ir daudz dziļāka nozime, nekā tikai 
apzīmējumu saisinašana. Visus elementus pēc viņu kopigām fizi
kālajām un ķimiskajām īpašībām var iedalīt divās lielās grupās: 
m e t ā l o s un n e m e t ā l o s jeb metaloidos. 

M e t ā l i , . Metāli parastos apstākļos visi, izņemot dzivsudrabu, sastopa
mi cietā veidā. Viņu raksturigakās ipašibas: spožums un labi 
vadit siltumu un elektribu, paaugstinātā temperatūrā kūst un 
visai augstā pārvēršas tvaikos. Lielākā daļa no tiem savieno
jas ar skābekli un pārvēršas oksidos. Daži metāli, kā nātrijs un 
kālijs, oksidejas parastās temperatūrās; citi, piemēram, dzelzs, 
svins, alva tikai karsējot sadeg, bet parastā temperatūrā ļoti 
lēni pārklājas ar oksīda kārtu jeb rūsē. Tikai nedaudzi metāli 
neoksidejas nekādā, temperatūrā. Šādus metālus sauc c ē l m e 
t ā l u s . Pie tiem pieder sudrabs, zelts un platina. 

Nemetāli. Nemetāliem nav kopigu raksturigo pazīmju. Tikai metālu 
(iiietaloi'dii. pazīmes: spožums, siltuma un elektribas vadišana viņos nav 

atrodamas. Daži parastos apstākļos ir gāzes (ūdeņradis, slāpek
lis, chlors), citi atrodas šķidrā veidā (broms) un daudzi nemetāli 
ir cietas vielas (sērs, ogleklis, fosfors). Ari nemetāli dod oksidus, 
pie kam daži deg, tieši savienodamies ar skābekli; citi, turpretim, 
nedeg, un viņu oksīdi pagatavojami netiešā ceļā no komplicētākiem 
savienojumiem. Fluors ar skābekli nepavisam nesavienojas. 
Argons un citas retās gāzes, kas atrodas gaisā, nesavienojas ne 
ar vienu citu elementu, ne ari savā starpā. Viņas sauc c ē l ā s 
g ā z e s . . . 

Nemetālu Elementu oksīdi ir divējādas dabas. Nemetālu oksidi viegli 
oksīdi , šķist ūdeni, un ar pēdējo savienodamies rada oksidu h i d r a t u s . 

Šādi Šķidumi pēc garšas skābi un, kā ,redzejam iepriekšējā lekcijā, 
nokrāso zilo lakmusu sarkanu. Ta ir vesela vielu kategorija, 
kuras tiek sauktas par s k ā b ē m * ) . Pazīstamas ari vēl citas 
krāsas, kuras mainas zem skābju iespaida, un tāpēc lieto kā 
skābju r e a k t i v u s . Metiloranžs no skābēm paliek sarkans; bet 
fenclftalelns skābos šķidumos paliek bezkrāsains. Šādas vielas 

*l Pastāv arī skābes, kas skābekļa nesatur. 
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sauc „indikatorus", t. i. šķiduma rakstura norāditajus. Indikatoru 
reakcija ļoti jūtiga un novērojama' visai atšķaiditos šķidumos. 

Galvenās laboratorijā pastāvigi lietojamās skābes ir sekošās: Skābes, 
s ā l s s k ā b e , s ē r s k ā b e un s l ā p e k ļ s k ā b e . Sālsskābe (HCI) 
ir smacējoša un gaisā kūp. Sērskābe (H .30 , ) ir stigrs šķid
rums, kas ūdeni šķisdams attista lielu siltumu. Viņa lielā mērā 
uzņem ūdeni un ūdens tvaikus, kāpēc to izlieto gāžu sausešanai. 
Koks, papirs un citas vielas no stādu un dzivnieku valsts sēr
skābē pārogļojas. Slāpekļskābei (HNO : ļ) ir ipatneja smaka. Metāli 
tani šķist un atdala brūnu gāzi; lielākā daļa organisku vielu tani 
sadaļas. Visas šis skābes saēd ādu, ..sadedzina" drēbi un ļoti 
nāvigas. 

Skābes zināmos apstākļos var atkal atdalīt ūdeni un pārver- Skābju 
sties nemetālu oksidos. Piemēram, ogļskābe viegli pārvēršas og- a " ' 
lekļa dioksidā, sēralnā skābe — sēra dioksīdā. Aiz ši iemesla 
nemetālu oksidus sauc ari „ s k ā b j u a n h l d r i d u s " , kas rrozimē 
bezūdens skābes. Tā no ogļskābes mēs aabonam ogles anhldridu 
(jeb ogļskābes anhidridu), no sērainās skābes — sēraino anhid-
ridu, no fosforskābes — fosforanhidrldu. 

Metālu oksīdi ar ūdeni tāpat rada savienojumus, kurus sauc Metālu 
metālu hidroksīdus. Pa lielākai daļai metālu hidroksidi ūdeni ne- oksidi. 
šķist. Daži tomēr, piemēram, kālija, nātrija, bārija un kalcija hidrok
sidi šķist ūdeni un piešķir tam „sārmainu" garšu. . šie šķidumi 
sarkano lakmusu krāso zilu, metiloranžu — dzeltenu, fenolftaleinu 
vijoletu. Sevišķi jūtiga fenolftaleina reakcija. 

Metālu hidroksīdus sauc b ā z e s , bet tos, kas ūdeni šķist, 
mēdz ari sārmus saukt. Visvairāk lietojamie sārmi-, k o d i g a i s 
k ā l i j s jeb kālija hidroksids (KOH), k o d i g a i s n ā t r i j s jeb 
nātrija hidroksids (NaOH). K a ļ ķ ū d e n s un b a r i t a ū d e n s 
jeb kalcija hidroksids—Ca(OH)_> un bārija hidroksids — Ba (OH)a. 
O ž a m a i s s p i r t s (NH;i) ar stipru, „elpu aizraujošu" smaku ir 
amonjaka gāzes šķidums ūdeni Sārmi, it sevišķi kodigais kālijs 
un nātrijs, visi n'āvigi, un saēd ādu un drēbi, ko liecina jau viņu 
nosaukumi. 

Raksturigi, ka skābes ar bāzēm savienodamās rada n e i t r ā 
l u s produktus, t. i. tādus savienojumus, kuriem nav. ne skābas, 
ne ari sārmainas garšas, nekrāso indikatorus un nav kodīgi. Vis
pazīstamākais šāda veida savienojumu priekšstāvis - parastā 
„v a r a m ā " sāls. Pēc analoģijas ari visi citi skābju un bāžu sa
vienojumi nosaukti s a ļ I. 

Bāzes. 

Sali 
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Neitralizē 
cija. 

0 = 0 0 0 

E S 

Zīm. № 32. 
Skābju neitralizē 

šana ar bazem. 

Pamazam lejot no blretes sālsskābi 1 kodigā 
natra šķidumā (zim. 32), kas ar fenolftaleinu no
krāsots vijolets, pēdējais noteiktā bridi zaudē krā
su. Jegūto bezkrāsaino šķīdumu mazā stikla bļodiņā 
(zim. 33) uz ūdens vannas visu iztvaicē. Pāri paliek 
balta kristāliska, sā
ļas garšas viela: chlor-
natrijs jeb vāramā 
sāls, kas pagatavota 
..sintētiski". Analoģiski 
no kodigā kālija un 
slāpekļskābes pagata
vojam slāpekļskābo 
kāliju (kālija zalpetri), 
bet no ožamā spirta 
un sālsskābes— chlor-
amoniju (zalmlaku). 
Šis reakcijas var iz
teikt šāda šēmā: 

Zīm. X» 33 
Sals šķ īdumu iztvaice-
šana uz ūdens vannas . 

NaOH + HCI = NaCI + H-0 

(kodigais nātrijs + sālsskābe = chlornatrljs -F- ūdens). 

KOH + H N . 0 3 = KNOs + HJO 

(kodigais kālijs + slāpekļskābe = slāpekļskābals kālijs -(- ūdens). 

NH-iOH + HCI = . NHiCI + H-.-O 
(ožamais spirts + sālsskābe = chloramonljs + ūdens), 

Bāzēm uz skābēm darbojoties attistas kopā ar sāļiem ari 
ūdens. 

Kā redzam, skābju un sārmu savstarpējās darbibas procesos 
rodas kristāliskas vielas, kuras pa lielākai daļai labi šķist ūdeni, 
šis vielas Ir ..neitrālas" (t. i. ne skābas, ne ari sārmainas dabas) 
un tāpēc sāls pagatavošanas procesu sauc neitralizāciju. 

Daudzi metālu oksidi, kas rada ūdeni nešķīstošus hidroksī
dus, spēj radit šķistošus sāļus, jo tie viegli šķist skābēs. Piemēram, 
dzelzs oksids, kuru iepriekšējā lekcijā ieguvām dzelzij skābekli degot, 
nav izšķidinams ūdeni, bet gan sālsskābē. Šini gadijienā rodas 
brūns chlordzelzs šķidum*: 

dzelzs oksids + sālsskābe —> chlordzelzs. 

šis process Ir pilnigi analoģisks skābes un bāzes savstarpējai 
darbibai, tāpēc to ari sauc neitralizāciju. 

Galu galā rodas šāda Šēma, kurā ietilpst lielākā daļa neor
ganisko savienojumu: 
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Skābeklis 

nemetāli 

Neorganisko 
savienojumu 

vispārīga 
šēma. 

nemetālu oksidi 
(skābju anhidridi) 

metālu oksidi 
(bāžu anhidridi) 

skābes ^ bāzes 

ūdens 

sāļi ^ 

Jaatzimē, ka starp metāliem un nemetāliem nepastāv stingras Amfoter ie 
robežas, bet novērojamas pakāpeniskas pārejas. Ūdeņradis, pie- e lement i 
mēram, ieņem vidus stāvokli starp nemetāliem un metāliem: pēc 
fizikālajām ipašlbam tas atgādina nemetālu, bet savā ķimiskā rak
sturā lidzinas metāliem. Ūdeņraža oksids jeb ūdens, lidzigā mērā 
uzskatams gan kā skābe, gan ari bāze.- aiz ši Iemesla ūdenim 
neitrāla reakcija. Šādus elementus sauc a m f o t e r u s (divdabas) 
jeb pārejas elementus. 

Pie amfoterlem elementiem pieskaitāmi ari daži metāli, pie
mēram, aluminijs, alva, antimons, chroms, mangāns u. c. Pēc 
fizikālajām ipašibam tie gan ir metāli, bet viņu oksidiem un hidrok
sīdiem Ir divējāds raksturs: tie neitralizējas kā ar skābēm, tā ari 
bāzēm. Mēs redzam, ka minerālu valsti, tāpat kā dzivajā dabā, 
novērojama pakāpeniska pāreja no vienas sugas indivīdiem otrā. 

P i e k t ā l e k c i j a . 
Ķimijas pamatlikumi. 

Ķīmisko parādibu kvant i ta t īv ie p ē t i j u m i . — M a s a s p a s t ā v i b a s 
l i k u m s . — L o m o n o s o v s 5i l ikuma atradējs. — Matērijas pastā
v ibas l ikums — eksper imenta rezultāts. — Svars un masa. Novēršanās 
no masas pastāvibas l ikuma. — Ķimiskie nolīdzinajumi, — K o n s t a n t o 
a t t i e c i b u l i k u m s . Ķimiska savienojuma definējums. — V i e n 

k ā r š u s k a i t u l i k u m s. 

Kad L a v u a z j e pieņēma m a s u kā vielas s a s t ā v a un 
ķimisko reakciju pazimi, ķirmja sākās jauns, k v a n t i t ā t i vo iz
m ē r o j u rņu laikmets. No ši briža svari kļūst galvenais laborato-

Ķimisko 
parādibu 
kvanti ta 

t iv ie 
pētijumi. 
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rijas riks. Parādibu kvantitatīvie pētijumi noveda pie ļoti svarigu 
ķimijas pamatlikumu atrašanas, dodot vietu matemātiskiem aprē
ķiniem; ķimija tagad no aprakstošās zinātnes pārvēršas racionālā, 
kas dibinājās uz atsevišķu fenomenu iekšējo loģisko sakaru. Šos 
likumus vispirms atrada empiriskā ceļā, t. i. caur eksperimentiem. 

Tikai vēlāk viņu loģiskās nepieciešamības noskaidrošanai ra-
dita hipotēze. Šajā lekcijā ķimijas pamatlikumus aplūkojam viņu 
e m p i r i s k ā veidā: teorētiskais pamatojums sekos atomteorijal 
veltitā lekcijā. 

Masas Pirmo kimljas pamatlikumu, kas pazistams kā „ m a s a s 
jstavibas , • - , л . . . „ , , 
likuma p a s t ā v ī b a s ( n e i z n ī c ī b a s ) l i k u m s , vispirms proklamēja 

ģeniālais krievu zinātnieks un literāts L o m o n o s o v s jau 130 
gadus agrāk, nekā viņu ieveda ķimijā L a v u a z j e . Savā vēstulē 
E i l e r a m 1748 g. Lomonosovs formulē šo principu šādi: 

„ В с е превращена, происходящая въ природь, происходягъ 
такъ, что если rfit-нибудь что-нибудь прибываетъ, то одновре

менно въ другомъ M t c T t что-нибудь убываеть въ равной M t p t . 
Сп%довательно, если одному тЪлу сколько-нибудь матер1и при

бываетъ, то другое т%ло столько же ея теряетъ. Это о б щ ¡8 
законъ природы". 

Pēterburgas Zinātņu Akadēmijas laboratorijā, kas ierikota 
pēc Lomonosova paša plāniem, caur neskaitāmiem eksperimentiem 
tas nāca pie Ša likuma'apstiprinajuma. Tikai šo eksperimentu re
zultāti palika pa daļai nenodrukati un netika dariti ari pietiekoši 
zināmi. Tikai 1904 g. B. N. Menšutkins (Меншуткинъ) tos izcēla 
no arķivu putekļiem un ar to pierādīja L o m o n o s o v a pirmtiesī
bas Šl svarīgā dabas likuma atrašanā. 

L a v u a z j e , protams, neka nezināja 

maisās. Redzam, ka notiek reakcija, kuras rezultāts ir sarkans 
joddzivsudraba nogulsnis: 

par L o m o n o s o v a pētijumiem un pilnīgi 
patstāvigi nāca pie slēdziena, ka r e a k c i 
j a s p r o d u k t u m a s a v i e n ā d a v i e n 
m ē r a r i z e j a s v i e l u m a s u , jeb, citiem 
vārdiem, matērija tikai veidojas, bet nekas 
nezūd un nevairojas. 

Z Ī M I . № 34. 

Masas pastāvības 
likuma pierādījums 
ķīmiskās reakcijās 

7 

šo likumu sevišķi skaidri pierāda šāds 
eksperiments. U-veidigas caurules (zim. 34) 
vienā stobrā ielejam chlordživsudraba (sub-
limata) ūdens šķidumu, bet otrā jodkalija 
ūdens §ķldumu. Tad cauruli aizbāžam un 
nosveram uz jūtīgiem svariem. Pēc tam 
cauruli apgriež otrādi, lai abi šķidumi sa-
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Matērijas 
pastāvibaš 
likums-e'ks-
periin nta 
rezultāts. 

Svars un 
masa. 

HgCL> + 2 KJ = 2 KCl 4- HgJa 
chlordzivsudrabs + jodkalijs = chlorkalijs -fjoddzivsudrabs. 

Pēc reakcijas, cauruli no jauna nosverot, pārliecināmies, ka 
vielu svars reakcijā nav malnijies. 

Daži ir tajos uzskatos, kā masas pastāvibaš likums, kuru 
mēdz saukt ari matērijas neiznicibas likumu, i r loģiska nepiecieša-
miba jeb prātniecibas rezultāts.- jo, viņi saka, nevar taču pielaist, 
ka matērija izzustu. Vispirms, viņi piemirst, ka šis prāta slēdziens 
dibināts uz pieņēmuma, ka matērijas d a u d z u m s mērots ar vi
ņas masu. Patiesībā, dzives ikdienibā vielas mēro ari pēc tilpuma. 
Un ja nu ari šini gadijienā kā matērijas „daudzuma" mēru pie
ņem viņas tilpumu, tad matērijas neiznicibas likums nav vairs 
spēkā: reakcijas produktu tilpums nebūt nav vienāds ar izejas 
vielu tilpumu, bet-visbiežaki tas reakcijā paliek mazāks. 

Pieņēmumu, ka masa ir matērijas daudzums dotā tilpumā, 
mechanikā Ieveda Ņ ū t o n s (Newton). Tas atstāja lielu iespaidu 
uz turpmāko fizikas un ķimijas attīstību. Svars ir masai propor
cionāls lielums, un, proti: spēks, ar kādu doto vielu zemes 
z i n ā m ā v i e t ā pievelk. Svaru noteic nolidzinajumlī: 

svars = masa X paātrinājums. 

Tā kā ķermeņu krišanas, paātrinājums, atkaribā no vietas 
ģeogrāfiskā platuma un stāvokļa virs jūras limeņa, var būt dažāds,' 
tad ari ķermeņu svars, saskaņā ar šiem apstākļiem, var mainities. 
Uz 45° platuma, jūras limeņa augstumā paātrinājums ir 980,6 cen
timetri sekundē, šādos apstākļos ķermeņu svars, izteikts absolū
tās vienībās, būtu sekošs : 

svars = masa X 980,6 dinas. 

Tomēr ķirmja nerēķinājās ar šādu svaru mainišanos un „ma-
terijas daudzumu" apzimē tieši ar vielas svaru. 

Ja pieņemam, ka matērijas neiznicibas likums ir eksperi- Novēršanas 
mentu rezultāts, tad ceļas jautājums, cik n o t e i k t s šis likums. p"st5vtbas 

Tas apstāklis jaunākā laikā -radijis ar lielāko akurātību nostā- likuma, 
ditus mēģinājumus pirmā ķimijas pamatlikuma noteiktibas robežu -
nosacīšanai. L a n d o l t a un H e l d v e i l e r a (Heydweiller) pēti-
jumi plerādijuši, ka kļūdas, kuras pielaiž masas pastāvibaš likums, 
nepārsniedz 0,0001" o. Dažas šajos eksperimentos novērotās star
pības, kuras drusku lielākas par iespējamām mēģinājuma kļūdām, 
vēl lidz šim nav atradušas pienācigu Izskaidrojumu. 

Ja nu, tādā kārtā, masas pastāvibaš likums praktiski izrādās 
noteiktāks, nekā jebkurš cits no pazistamiem fizikas un ķimijas 
likumiem, tad t e o r e t i s k I jānāk pie gala slēdziena, ka matērijas 
neiznicibas likums absolūti noteikts nevar būt. Tā, piemēram, 
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. . r e l a t i v i t ā t e s p r i n c i p s " , kuru beidzamā laikā ievedis fizikā 
E i n š t e i n s (Einstein), nāk pie slēdziena, ka ķermeņa masa 
atkarājas no viņa kustības ātruma. Nelielos ātrumos, ar kādiem 
mēs pastāvīgi darāmies, Ši maiņa nav novērojama, bet tikko ķer
meņa ātrums pārsniedz 100.000 kilometrus sekundē, t. I. tuvojas 
gaismas ātrumam, viņa masa ievērojami pieaug. To eksperimen
tāli pierādijis Ka u f m a n s pie elektroniem (sk. lekciju par rādiju). 

Ķīmiskie Neatkarigi no šiem teorētiskajiem prātojumiem, eksperimen-
1 1 0 j 'umi" a t a ' ^ ķimijā masas pastāvibas likums ir visu ķimisko aprēķinu ciešs 

pamats. Ķ i m i s k i e n o l i d z i n a j u m i , kas šēmatiskl izteic 
ķimiskās pārvēršanās, ir masu vienadibas. Piemēram, magnija 
degšana izteicas nolidzinajumā : 

Mg + O = MgO, t. I. 

magnija masa -j- skābekļa masa = magnija oksida masa. Ja 
šādā nolidzinajumā visi locekļi, Izņemot vienu, zināmi, tad pēdējo 
var aprēķināt no reakcijas nolidzinajumā. Tā, piemēram, pietiek, 
ja mēs nosveram magniju (svars = b), lai varētu aprēķināt 
degšanā izlietotā skābekļa svaru (x). Jo pēc masas pastāvibas 

, likuma.-
a + x = b, tāpēc 
x = b — a. 

Šādus aprēķinus pastāvigl lieto k v a n t i t a t ī v ā (daudzuma) 
a n a l i z ē . Tā kā visos eksperimentos elementi kā tādi nemainās, 
tad masu vienadiba attiecināma ne tikai uz vielu kopzumu, bet ari 
uz atsevišķiem elementiem. Tāpēc varam sacit, ka k a t r a e l e 
m e n t a m a s a s k o p u m s n o l i d z i n a j u m ā k r e s a j ā p u s ē 
v i e n ā d s ar ta pašļa e l e m e n t a m a s a s k o p u m u n o l i d z i 
n a j u m ā l a b a j ā p u s ē . Tāpēc pagājušās lekcijas kodigā 
kālija un slāpekļskābes neitralizācijas reakcijā: 

KOH - j - HNCh = KNOi + HaČ 
skābekļa masai kodīgajā kālijā un slāpekļskābē jābūt vienādai ar 
skābekļa masu slāpekļskābā kālijā un ūdeni. Sacitais, protams, 
attiecas ari uz ūdeņradi un visiem citiem savā starpā reaģējošo 
vielu elementiem. Šis likums pastāvigi jāievēro sastādot ķimiskos 
nolidzinajumus. 

Iepriekšējo lekciju degšanas eksperimenti mums māca, ka 
ķimiskos procesos vielas piedalās pllnigi noteiktos daudzumos. 
Svece deg tikai, kamēr gaiss satur brivu skābekli; kad viss -skā
beklis izlietots, svece nodziest. Un ari otrādi: ja pārsvarā gaiss, 
svece visa Izdeg, un pāri vēl paliek skābeklis. Caur daudziem 
eksperimentiem ir nākts pie slēdzeņa, ka „ k a t r ā ķ i m i s k i 
t ī r ā s a v i e n o j u m ā e l e m e n t i , no k u r i e m t a s s a s t ā v , 
a t r o d a s k o n s t a n t ā a t t i e c i b ā " . 

Konstanto 
at t tecibu 
l ikums. 
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š o tēzi, kuru pirmais izsacija franču ķimiķis J o s e f s P r u 
(Joseph Prust, 1799) un kura pazistama kā k o n s t a n t o a t t i e -
c i b u l i k u m s var eksperimentālā ceļā pārbaudīt, neitralizējot 
skābes. Šim nolūkam lietosim tā saucamos „ normālos" amonjaka 
un sālsskābes šķidumus. Tādi šķidumi vienādos tilpumos satur 
vielas uz mata tādos daudzumos, kuri savienojas viens ar otru bez 
pāri palikuma. ' Tris nosvērtās bļodiņās ielejam no divām graduē
tām caurulēm (salidz. zim 32, 44 Ip. p.) šādus maisijumus: 

pirmajā bļodiņā 10 cm ! l amonjaka - ļ - 10 cnr' sālsskābes 
otrajā „ 10 cm'* „ -|- 20 c m 3 „ 
trešajā „ 20 cm : i „ + 1 0 c m 8 

Katrā bļodiņā iepilinām dažus pilienus metiloranža. Redzam, 
ka pirmajā bļodiņā šķidums ir neitrāls, otrajā tas rada skābu reak
ciju, bet trešajā — bāzisku. Pēc tam, visus tris šķidumus uz 
ūdens vannas iztvaicēdami, un bļodiņas ar dibina palikušo sāli (zal-
miaku) nosvērdami atrodam, ka visās tris bļodiņās zalmlaka svars 
vienāds, neskatoties uz to, ka sākumā reaktivu daudzums katrā 
bij dažāds. Ja nu tagad visās bļodiņās sāli • izšķīdinām ūdeni 
pielejot metiforanžu, tad šie šķidumi ir pilnigi neitrāli. No ta mēs 
nākam pie slēdziena, ka neitralizācijas reakcijā: 

dotais amonjaka daudzums savienojas tikai ar pilnigi noteiktu dau
dzumu sālsskābes. Ja amonjaks atrodas pārsvarā, tas neieiet savie
nojumā, bet izgaro lidz ar ūdeni; gluži tas pats notiek ar lieko 
sālsskābi. 

Nebūtu šeit lieki alzrādit uz to lielo nozimi, kāda šim liku
mam ikdienas dzivē. Tikai caur šo likumu 1 mēs varam atšķirt 
tiras vielas no viltotām, t. i. varam pateikt, vaj dotai vielai ir pie
jauktas kādas citas, mazāk vērtigas vielas. Piemēram, zoda jeb 
ogļskābais nātrijs, kā zināms, satur pilnigi noteiktus daudzumus 
nātrija un ogļskābes. Viss pārējais, kā ari vienas, vaj otras 
sastāvdaļas pārsvars, uzskatami kā piemaisijumi. Piens nav 
ķimisks savienojums, bet malsijums. Tādēļ viņa sastāvs dažās 
robežās var malnities : piena viltojumu jau grūtāk noteikt. 

Konstanto attiecibu likums, acimredzot, tikpat noteikts, kā Ķimiska 
masas pastāvibas likums. S t a s a pētijumi to pilnīgi apstiprina un • * a ^ l

i e
ļ ļ 0 f j 

pierāda, ka savienojumu sastāvs neatkarājas no viņu pagatavoša- nejums. 
nas metodes. Pateicoties šim apstāklim, konstantais sastāvs ir 
kimiska savienojuma k r i t ē r i j s . „Ķimlskus savienojumus mēs 
saucam tādas vielas, kuru sastāvdaļas atrodas nemaināmās attie-
cibās"' Ši pazime izšķir „ķlmiskos savienojumus" (individus) no 

N H 8 + 
amonjaks 

HCI 
sālsskābe zalmiaks 

NHj Cl 
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citām sistēmām, kā; ,.šķidumiem" un „maisijumiem". Jaatzimē 
tomēr, ka ari šeit novērojamas pārejas, kuru dēļ robeža starp 
ķimiskiem savienojumiem un šķidumiem dažreiz izdziest. Pie 
šādiem gadijumiem jāpieskaita skābju un dažu sāļu šķidumi ūdeni, 
daži metālu kausējumi un citas sistemas, par kurām atsevišķi 
runās vēlāk. Visos šajos gadijienos grūti pateikt, vaj mums 
darišana ar ķimiskiem savienojumiem, vaj ar mechaniskiem mai
sijumiem. 

V'smailu*" Bieži novērojami gadijumi, kad vieni un tie paši elementi 
l ikums, rada v a i r ā k u s dažāda sastāva savienojumus. Tā, piemēram, 

kad ogle deg gaisam nepietiekoši pieplūstot, bez ogļskābās gāzes 
vēl attistas oglekļa oksids. Fosforam gaisā lēni oksidejoties rodas 
nevis pentoksids, bet fosfora trioksids. Sēra dioksids zem pla
tinas katalltiskā iespaida oksidejas sēra trioksldā. 

Svins ar skābekli rada vairākus savienojumus. Vienu no 
tiem dzeltenā krāsā—sauc svina o k s i d u (mastika), otru, tumši-
brūno pulveri - svina p e r o k s i d u . ''Jeberam divās smalki nosvērtās 
porcelana silitēs 5 gr. no abiem savienojumiem, ieliekam silītes ar 
šiem pulveriem grūti kausējama stikla caurulē un laižam tai cauri 

y-—» 

ZTm. . V « .'15. Svina oksīda un perpksida reducēšana ar ūdeņradi, 

ūdeņradi, ko Isgūstam atsevišķā aparātā, iedarbojoties atšķaidītai 
sālsskābei uz cinku (zim. 35). Kad ūdeņraža gāze visu gaisu no 
caurules izspiedusi, sākam to karsēt ar diviem gāzes degļiem 
tanis vietās, kur atrodas silites. Pēc kāda laika pulveri abās 
silitēs ..reducējas" par metālisku svinu : 

Svina oksids + ūdeņradis = svins -f- ūdens. 
Svina peroksids + ūdeņradis = svins + ūdens. 

Ūdens, kas šini reakcijā attistas, pa daļai rasas veidā nogul
stas uz caurules vēsajām sienām, pa daļai pa tās vaļējo galu izgaro. 
Kad reakcija beigusies, cauruli atdzesē ūdeņraža straumē un pēc 
tam nosver abas silites. Sllišu svaru atrēķinot, dabonam zināt, 
cik svina abos gadijienos iegūts. Rezultāti: 

Svina oksida svars I silītē 5,000 gr. 
Svina svars I „ . 4,642 „ 

Skābekļa svars 5 gramos svina oksida 0,353 gr. 
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Tā tad uz 1 gr. skābekļa svina o k s i d ā : 12,89 gr. s v i n a . 
Svina peroksida svars II silitē 5,000 gr. 
Svina svars II „ 4,331 „ 

Skābekļa svars 5 gr. svina peroksida . 0,669 gr. 

Tā tad uz 1 gr. skābekļa'svina p e r o k s i d a : 6,464 gr. svina. 
Aprēķinot svina svaru (uz 1 gr. skābekļa) attlecibas abos 

oksidos, dabonam : 
Pb svars oksidā 12,89 ; 1,994. 
Pb svars peroksida 6,464 

Dabūtais skaits Ir ļoti tuvu 2. Starpiba izskaidrojama ar 
eksperimenta kļūdām. 

Sekojoša tabelē redzams d a ž ā d u o k s ī d u s a s t ā v s . 

T a b e I e I. 

U z 1 gr . s k ā b e k ļ a : 

Oglekļa dioksida : 0,375 gr. c. } 
Oglekļa oksīdā 0,750 gr. c. J 
Sēra dioksīdā 1,000 gr. s. I 
Sēra trioksidā 0,666 gr. s. J 
Fosfora pentoksidā 0,775 gr. p. I 
Fosfora trioksidā 1,292 gr. p. 1 
Vara oksidā 3,95 gr. Cu . ļ 
Vara oksidulā 7,90 gr. Cu.ļ 
Dzelzs oksidā 2,33 1 gr. Fe . | 
Dzelzs oksidulā 3,50 gr. Fe . j 
Dzīvsudraba oksīdā ! 12,5 gr. Hg . ļ 
Dzivsudraba oksidulā ; 25,0 gr. HgJ 
Svina oksidā : 12,95 gr. Pb.| 
Svina peroksida : 6,47 gr. Pb.J 

1 : 2 

3 : 2 

3 :5 

1 :2 

2 : 3 

1 :2 

2 :1 

No augšminētā eksperimenta un pievestas tabeles varam 
izvest šādu likumu, 

„ J a d i v i e l e m e n t i A un B v i e n s ar o t r u r a d a 
v a i r ā k u s s a v i e n o j u m u s , t a d A e l e m e n t a d a u d z u m j 
š a j o s s a v i e n o j u m o s uz e l e m e n t a B v i e n u s v a r a 
d a l u , a t t i e c a s v i e n s p r e t o t r u , kā v i e n k ā r š i v e s e l i 
s k a i t i " . 

Šis likums, kuru 1808 g. atrada D a l t o n s , pazistams kā 
v i e n k ā r š u s k a i t u l i k u m s . 

Vienkāršu skaitu likums nebūt nerunā preti konstanto attiecību 
likumam, bet gluži otrādi ; to paplašina. Kā konstanto attiecību, tā 

Attieciba. 
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ari vienkāršu skaitu likums ir svarigakās pazimes, pēc kurām atšķir 
ķīmiskos savienojumus no šķidumiem. Pēdējo sastāvs var svār
stīties zināmās robežās n e p ā r t r a u k t i , (piem. cukura šķīdums), 
savienojumu sastāva maiņa, turpretim, ja tāda notiek, tad tikai 
l ē c i e n i e m . 

Ķimisko 
ekv iva l en tu 

l ikums. 

Sestā lekcija. 
Ķimijas pamatlikumi (turpinājums). 

Ķ i m i s k o e k v i v a l e n t u l i k u m s . — Sāļu neitral i tātes l ikums p ie 
d ivkā r šas apmainās. — Analoģija ar metālu (jenu. Ekv iva len tu un 
a tomsvars . — Atomsvara l ieluma izvēle. - Valence. — AtornsVaru ap
rēķināšana. — D i l o n g a (Ditlong) un P t i (Petit i l ikums. — Atomsvart t 
t abe le . — Atomsvart t prakt iskā nozīme. — Ķimisko simbolu kvant i ta t īva 
nozīme. — Ķimiskās formulas. — Formulas svars . — V i e n k ā r š u 

t i l p u m u l i k u m s . — Kintijas pamat l ikumu kopsav i lkums; 

Ceturto pamatlikumu, kurš pazistams kā ķ i m i s k o e k v i 
v a l e n t u l i k u m s , atrada R i c h t e r s . Šis likums izvedams 
iz sekoša vienkārša eksperimenta. 

Tris kolbās ieliekam katrā pa gabaliņam v i e n ā d a g a r u m a 
(apm. 0,8 gr. katra) magnija lentas, aizbāžam tās ar gumijas kor
ķiem, kuros Izurbti divi caurumi. Pēc tam caur piltuvēm piepil
dām kolbas ar destilētu ūdeni tā, lai tanis, kā ari gāzsānvada cau

rulēs nepaliktu gaiss (zim. 
36). Cauruļu vaļējos galus 
ieliekam pneimatiskā vannā 
zem otrādi apgrieztiem, aŗ 

i i 1 Pj ūdeni piepilditiem mērcilind-

j j ] riem (zimejumā vienkāršības 
dēļ parāditas tikai divas kol
bas). Tagad atdarām piltuvju 
aizspiedņus un pirmajā kolbā 
Ielaižam atšķaiditu s ā l s 
s k ā b i ; otrajā kolbā — at
šķaiditu s ē r s k ā b i , bet 
trešajā — atšķaiditu e t i ķ 
s k ā b i ; pēc tam aizspied
ņus atkal aizdaram. Visās 

tris kolbās notiek magnija šķišana un ūdeņraža gāzes izdalīšanās 
pēc sekošiem reakcijas nolidzlnajumiem: 

I. Magnijs 4- sālsskābe = chlormagnijs -f- ūdeņradis. 
II. Magnijs -\- sērskābe = sērskābais magnijs f- ūdeņradis. 

III. Magnijs - ļ - etiķskābe = etiķskābais magnijs - ļ - ūdeņradis. 

Zīm. № 30. 
l ' den raža i zv ie tošana no skāben i 

ar magn i ju . 
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Šinis reakcijās attistijies ūdeņradis pa caurulēm ieplūst un 
sakrājas gāzmērcilindros. Kad magnijs pilnīgi visās kolbās Izšķidis, 
caur piltuvi tās atkal pielej ar ūdeni, lai no gāzsānvada caurulēm 
izdzītu visu ūdeņradi. Tad nolasa ūdeņraža tilpumu katrā cilindri. 
Izrādās, ka v i s o s t r i s c i l i n d r o s a t r o d a s v i e n ā d i 
g ā z e s t i l p u m i . No ta mēs nākam pie slēdziena, ka vienādi 
magnija daudzumi izvieto no d a ž ā d ā m skābēm vienādus dau
dzumus ūdeņraža. 

Tāds elementa, vaj savienojuma svars, kurš reakcijā spēj 
izvietot vienu svara daļu ūdeņraža, saucas ķ ī m i s k a i s e k v i v a 
l e n t s . Tā kā viena g r a m a ūdeņraža izvietošanai no skābēm 
jāizšķīdina 12,06 gramus magnija, tad magnija ķīmiskais ekviva
lents =12,06. Visus iepriekšējā eksperimenta rezultātus kopā sa
ņemot, varam formulēt šādu likumu. J a d i v i e l e m e n t i ( v a j 
s a v i e n o j u m i ) v i e n s ar o t r u s a v i e n o j a s , t a d š i sa
v i e n o š a n ā s n o t i e k tā, ka v i e n a e l e m e n t a ( v a j s a v i e 
n o j u m a ) e k v i v a l e n t s v a r s s a v i e n o j a s ar o t r a e k v i -
v a l e n t s v a r u " . Sālsskābē viens ūdeņraža ekvivalents savienots 
ar vienu ekvivalentu chlora; ar tādu pašu daudzumu chlora savie
nots viens magnija ekvivalents chlormagnijā. Sērskābē viens ūdeņ
raža ekvivalents saistīts ar vienu sērskābes atlieku ekvivalentu. 
Ūdeņradim izvietotam, ta vietu ieņem viens magnija ekvivalents. 
Tas pats sakāms par etiķskābi un etiķskābo magniju. 

Ķimisko ekvivalentu likumu apstiprina vēl sekošs mēģinājums. ^Jate^lT- 3 

Slāpekļskābā sudraba šķīdumam pielej chlorkalija šķidumu. Tūliņ kūms pie 
rodas balts chlorsudraba nogulsnis. Šī reakcija pastāv sāļu div
kāršā apmaiņā un izteicama sekošā nolīdzlnajumā: 

slāpekļskābais sudrabs - ļ - chlorkal i js= 
slāpekļskābais kālijs -f- chlorsudrabs. 

' Iepriekšējā lekcijā mēs redzējām, ka sāļi ir neitrālas vielas, 
kas rodas bāzēm ar skābēm savienojoties. Un tiešam, dažus 
pilienus metiloranža atsevišķi slāpekļskābā sudraba un chlorkalija 
šķidumos iepilinādami, — pārliecināmies, ka tie n e i t r ā l i . Ceļas 
jautājums, kāda būs iegūtā slāpekļskābā kālija reakcija? (Chlorsud
rabs nešķīst ūdeni un tāpēc neiedarbojas uz indikatoriem). Šķi
dumu no nogulšņa nofiltrēdami atrodam, ka tam ir n e i t r ā l a 
r e a k c i j a . No ta mums jānāk pie slēdziena, ka divkāršas ap
maiņas reakcijā ar vienu bāzes ekvivalentu savienojas viens skā
bes ekvivalentsvars. Jo, ja pēc reakcijas izrāditos, ka ar vienu 
ekvivalentu kodigā kālija savienojies mazāk slāpekļskābes, nekā 
tās ekvivalentsvars, tad šķidumā atrastos vēl brīva slāpekļskābe 
un tam būtu skāba reakcija. Un otrādi, ja ar vienu ekvivalentu 
kodigā kālija būtu savienojies vairāk par vienu ekvivalentu slāpekļ-

divkāršas 
apmaiņas. 
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skābes, tad Šķiduma butu kodigā kālija pārsvars, un tas dotu 
bāzisku reakciju. 

Analoģija Ķimisko ekvivalentu likums izpilda svarigu lomu visos ķīmis
k o ! » » . k o s aP rēķinos. Lai ekvivalentsvara jēdzienu pilnīgāk noskaidrotu, 

Izlietosim viņa analoģiju ar dažādu vielu tirgus c e n u . Katram 
zināms un saprotams, ka dažādiem metāliem tirgū ari dažāda 
cena. Tāpēc, lai apmainitu vienu metālu pret otru, piemēram, 
zeltu pret sudrabu, vaj varu, mēs vis nedosim mārciņu zelta pret 
mārciņu sudraba, bet izdarisim maiņu zināmā svaru attiecibā, kas 
saskan ar šo metālu relativo tirgus vērtibu. Lidzigu parādību 
mēs novērojam ari ķimljā. Jau agrāk tikām novērojuši, ka ķīmis
kajās reakcijās ir atrodama savā ziņā analoģija ar maiņu tirdznie
cību. Viens metāls stājas otra metāla vietā; vārdu sakot, vienu 
elementu savienojumos samaina ar otru, vaj ari ar veselu grupu. 
Šajā maiņā piedalās nevis dažādu elementu v i e n ā d i svari, bet 
tikai tādi,-kuri atbilst viņu .,ķimiskai vērtibai". šos svarus mēs 
saucam „e k v i v a I e n t u s". Saimnieciskā dzivē aprēķinu atvieg
lināšanas dēļ mēs izvēlamies kādas noteiktas vielas cenu kā pa-
matvienibu. Parasti kā vērtibu vienibu pieņem zināmu zelta svaru 
(latu, franku, rubli), un visu citu vielu cenu izteic ar šo vielu vēr
tibu attiecibu pret zelta daudzumu, kas pieņemts kā vērtibas vieniba. 

Ķimljā kādu laiku ekvivalentu noteikšanai kā vienibu uzlūkoja 
ū d e ņ r a ž a svara vienibu, tāpēc ka šim elementam ir vismazā
kais ekvivalentsvars. Vēlāk tomēr daži motivi ķimiķus piespieda 
no ūdeņraža atteikties un pāriet uz citu vienibu. Pašlaik kā ekvi-
valentsvaru aprēķināšanas pamats vispārigi pieņemts skābeklis, 
kura ekvivalentsvars Ir noapaļots 8. šis skaits a p m ē r a m Izteic 
skābekļa ekvivalenta attiecību pret ūdeņraža ekvivalentu. Pieņemot 
skābekļa ekvivalentsvaru = 8, ūdeņradim mēs dabonam n o t e i k t u 
e kvlvalentsvaru = 1,007. 

E k v n a l c i u - No vienkāršu skaitu likuma redzams, ka viens un tas pats 
svars un e | e m e n t s ar skābekli var savienoties v a i r ā k ā s attiecibās. Tā, 

atoinsvars. 
piemēram, svina oksīda mes atrodam uz 1 gr. skābekļa 12,89 gr. 
svina, bet svina peroksidā tikai 6,464 gr., t. i. taisni pusi no pirmā 
daudzuma. No ta mēs redzam, ka v i e n s un t a s p a t s e le 
m e n t s v a r s a v i e n o t i e s d a ž ā d o s e k v i v a l e n t s v a r o s . 
Vienu no šiem ekvivalentsvariem pieņemts uzlūkot kā pamatu jeb 
galveno, šo ..pamata" ekvivalentsvaru sauc dotā elementa s a v i e 
n o š a n ā s j e b a t o m s v a r u . Nosaukums ,.atomsvars" cēlies 
no ta, ka starp savienošanās svaru un elementu atomsvaru, kā 
turpmāk redzēsim, pastāv ļoti ciešs sakars. Pašu atomsvara 
lielumu aprēķina eksperimentālā ceļā, un tas nebūt neatkarājas 
no pieņemtās hipotēzes par atomu esamibu. 
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Jautājums, k u r u no elementa ekvivalentsvariem pieņemt kā Atomsvara 
viņa atomsvaru, atkarājas no dažādiem aprēķiniem, un ķimijas izvēle, 
vēsturē atrisināts visai dažādi. Tā, piemēram, par skābekļa atom-" 
svaru kādreiz uzskatija 8 aiz ta iemesla, ka ūdeni viens skābekļa 
ekvivalents (8 gr.) savienots ar vienu ekvivalentu ūdeņraža * 
(1,007 gr.), Zināmi aprēķini tomēr noveda pie ta, ka šimbrižam 
kā skābekļa atomsvars pieņemts apaļš skaits 16, t. i. divkāršs 
ekvivalentsvars. Starp citu, pastāv vēl viens skābekļa savienojums 
ar ūdeņradi — ūdeņraža peroksids, kas uz vienu ekvivalentu ūdeņ
raža satur divus ekvivalentus skābekļa (16 gr.). Ja nu kā skā
bekļa atomsvaru pieņemtu 8, tad ūdeņraža peroksidā uz vienu 
atomsvaru skābekļa nāktu puse no ūdeņraža atomsvara. Lai 
savienojumu sastāva apzimejumos izvalritos no d a ļ u skaitiem, 
pieņemts skābekļa atomsvars = 16. Un vlspārigl atomsvaru izvēlē 
ņem vērā sekošu l ikumu: elementa atomsvaru uzlūko viņa lielāko 
ekvivalentsvaru. B e z t a m vērā ņemami vēl citi likumi, ar kuriem 
iepazisamies turpmākās lekcijās. 

Piemēra pēc mēģināsim aprēķināt svina atomsvaru uz analizē 
iegūto datu pamata (salidz, 51 Ip. p.). Mēs atradām, ka 
Pb oksidā : uz 1 gr. 0 12,89 gr. Pb; tātad uz 16 gr. O 206,3gr. Pb. 
Pb p e r o k s i d ā „ „ 6,464 gr. Pb; „ „ „ „ „ „ -103,4gr. Pb. 
No abiem šiem skaitiem kā svina atomsvaru pieņemam lielāko, 

-,t. i. -06,3. 
' _ ' Valence 

Ta ka pec vienkāršu skaitu likuma zināma elementa dažādiem (vērtība) 
ekvivalentsvariem jāattiecas vienam pret otru kā vienkāršiem vese
liem skaitiem, bet no otras puses—kā elementa atomsvars pieņemts 
viņa lielākais ekvivalentsvars, tad no ta jānāk pie slēdziena, ka 

attiecibal: , a o m s v a r s — ; a D Q t vienkāršam veselam skaitam, šo 
ekv iva len t sva r s ' 

attlecibu sauc elementa v a l e n c i jeb v ē r t i b u dotā savienojumā. 
Daži elementi uzrada tikai viend pašu valenci; piemēram, ūdeņra
dis, nātrijs, kālijs v i s o s savienojumos ir v i e n v ē r 11 g i, t. i. 
viņu atomsvars vienāds ar ekvivalentsvaru. Magnijs un kalcijs 
v i s o s savienojumos d i v v ē r t i g i : viņu ekvivalentsvars ir puse 
no atomsvara. Bet lielākā daļa elementu dažādos savienojumos 
izrādās ar nevienādu vērtibu. Ogleklis dioksīdā ir č e t r v ē r t i g s , 
bet oksidā — dlvvērtigs. Svins oksīda savienojumā ir divvērtigs, 
peroksidā savienojumā četrvērtigs (salidz. tabell 51 Ip. p.). Vispā
rīgi pie augstākas valences elementiem novērojama tendence dot, 
zemākas valences savienojumus. Mangāna augstākā valence ir 7. 
Tomēr šis elements sastopams ari tādos savienojumos, kur tas 
izrādās div—, tris—, četr—un sešvalentlgs. Valences jēdzienam 
piešķirta svarīga loma elementu un viņu savienojumu sistemātikā. 



Atomsvaru fundamentālā nozime ķimijā ierosināja daudzus 
ievērojamus ķimlķu's ķerties šos skaitus rūpīgi un smalki aprēķināt. 
Pirmos s m a l k o s atomsvaru aprēķinus izdarīja B e r c e l i j s 
(Berzellus). Tiem sekoja klasiskie S t a s a darbi. S t a s s ' pierā
dīja, ka ekvivalentsvaru likums tik pat noteikts, kā citi ķimljas 
pamatlikumi: masas pastāvības, konstanto attiecibu un vienkāršu 
skaitu likumi. Jaunākā laikā ļoti smalkus atomsvaru aprēķinus 
izdarījuši Amerikā M o r l e j s (Morlev) un R i č a r d s (Rlchard). 
Bez tam pastāv starptautiska komiteja, kura ikgadus izdod ziņo
jumus par jaunākiem aprēķiniem, kā ari atomsvaru tabeles. Pro
tams, ka šis pārmaiņas atomsvaros attiecas tikai uz pirmo, vaj 
otro decimālo zirni. Daudzi atomsvari šimbrižam aprēķināti lidz 
t r e š a j a i decimālai zimei. 

Ja elements sastopams ari c i e t ā veidā, tad viņa atomsvara 
izvēlē kā vadošais faktors uzskatams fta ī p a t n ē j a i s s i l t u m s , 
t. i. tāds siltuma daudzums, kas jāpatērē, lai 1 gramu vielas sasil-
ditu par 1". D i l o n g s un P t i pierādīja, ka elementa ipatnejais 
siltums, pareizināts uz viņa atomsvaru, dod skaitu, kas pa lielākai 
daļai ļoti tuvu 6,4, Tāpēc, ja zināms cieta elementa ipatnejais 
siltums, tad viņa atomsvars aprēķināms no formulas-

atomsvars = —• īpatnējais su tums 

Tā kā D i l o n g a un P t i likums nav s m a l k i n o t e i k t s , 
bet tikai aptuvēm, tad ar ta palidzibu ari atomsvaru var noteikt 
tikai aptuvēm. Tomēr atomsvaru izvēlē no dažādiem ekvivalentiem 
šis likums dod vērtīgus aizrādījumus. Jāievēro, ka tam ir ari 
daži izņēmumi kas izskaidrojami ar to, ka vielu ipatnejais siltums 
atkarājas no temperatūras. Tā, piemēram, boram parastā tempe
ratūrā reizinājums: ipatnejais siltums X atomsvars = 2,6, ogleklim 
2—2,8, silicijam: 4; tikai ļoti augsta temperatūrā šis reizinājums 
atkal tuvojas normālajam lielumam. Un ari otrādi, temperatūrās, 
kas tuvu a b s q I u t a I n u l l e i (—273"), kā pierāda N e r n s t s, šim 
reizinājumam stipri japamazinajas, pat jatuvinajas nullei. N e i-
m a n s, (Neumann) R e ņ j o (Regnault) un K o p s šo D i l o n g a 
un P t i likuma attiecināja uz visiem citiem savienojumiem, pie-
rādidami, ka elementu „atomsiltums" paliek spēkā ari pēc šo ele
mentu savienošanās vienam ar otru. šie pētījumi tomēr jau 
pieder fizikālai ķimljai. 

Kā vissmalkāko kritēriju pareizā atomsvaru izvēlē šimbrižam 
uzlūko savienojumu „molekulsvara" aprēķināšanu un elementa stā
vokli periodiskajā sisterrfā. Ar likumiem, kas šeit attiecināmi, 
iepazisamies tikai vēlāk.. Kurmērām pietiek aizrādit, -ka visas šis 
metodes noved pie vieniem un tiem pašiem rezultātiem. Tas 
pierāda, ka visu elementu atomsvari atrodas uz stingriem pamatiem. 
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Zemāk pievesta elementu tabele ar viņu simboliem un atom- Atomsvaru 
— tsl)clc 

svariem. Vismazākais atomsvars ir ūdeņradim: H = 1,008, vis
lielākais urānam: U = 238,0. Ar šis tabeles palidzibu iespējams 
ā priori izrēķināt visu ķimisko savienojumu sastāvu. Tā kā 
elementi savienojas viens ar otru daudzumos, kas proporcionāli 
viņu ekvivalentsvarlem, bet atomsvari, savukārt, atrodas vienkāršu 
veselu skaitu attiecibā pret viņu ekvivalentiem, tad no ta nākam 
pie slēdziena, ka d a ž ā d i e l e m e n t i v a r s a v i e n o t i e s v i e n s 
a r o t r u t i k a i v i ņ u a t o m s v a r u a t t i e c i b ā s , v a j a t t i e 
c ī b ā s , k a s p r e t š i e m s v a r i e m i z - t e i k t a s v i e n k ā r š o s 
v e s e l o s s k a i t o s . 

Tā, ūdeņradis ar chloru savienojas attiecibā 1,007 gr. ūdeņ
raža: 35,46 gr. chlora; nātrijs ar chloru — attiecibā 23,00 gr. nāt
r i ja: 35,46 gr. chlora; ūdeņradis ar-skābekli—attiecibā 1,007 gr-
ūdeņraža: 16,00 gr. skābekļa (ūdeņraža peroksids), vaj 2X1,007 
gr. ūdeņraža: 16,00 gr. skābekļa (ūdens); svins ar skābekli — 
attiecibā 207,1 gr. svina: 16,00 gr. skābekļa (svina oksids), vaj 
207,1 gr. svina: 2X1'6,00 gr. skābekļa (svina peroksids) u. t. t. 
Tādā kārtā atomsvaru tabele vienā reizā ir ari elementu savstar
pēju savienojumu sastāva tabele. 

T a b e l e 2. 
E l e m e n t u a t o m s v a r i . 

Sim Atom 
Elements . 

Sim Atom
Elemen t s 

Sim
Elements . 

bols. bols. svars bols. sva r s 

Sudrabs Ag 107,88 Cesijs Cs 132,81 
Aluminijs AI 27,1 Varš Cu ' 63,57 
Argons Ar 39,88 Disprosijs Dy 162,5 
Arzens As ' 74,96 Erbijs Er 167,7 
Zelts Au 197,2 Europijs Eu 152,0 
Bors B 11,0 Fluors F 19,0 
Bārijs Ba 137,37 Dzelzs Fe 55,84 
Berlllljs Be 9,1 Gallijs Ga 69,9 
Bismuts Bl 208,0 Gadollnijs Gd 157,3 
Broms Br 79,92 Germanljs Ge 72,5 
Ogleklis C 12,005 Ūdeņradis H 1,008 
Kalcijs Ca 40,07 Hēlijs He 4,00 
Kadmijs Cd 112,40 Dzivsudrabs Hg 200,6 
Cerijs Ce 1,40,25 Holmijs Ho 163,5 
Chlors Cl 35,46 Jndijs Jn 114,8 
Kobalts Co 58,97 Jridijs Ir 193,1 
Chroms Cr 52,0 lods I 126,92 

/ 
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Elements. 
Sim
bols. 

Atom-
svars. 

Elements 
Sim
bols. 

Atom-
svais . 

Kālijs , Ķ . 39,10 Rodijs Rh 102,9 
Krlptons Kr 82,92 Rutenijs Ru 101,7 
Lantans La 139,0 Sērs S 32,06 
Litijs Li 6,94 Antimons Sb 120,2 
Lutecijs Lu 175,00 Skandljs Sc 44,1 
Magnijs Mg 24,32 Selens Se 79,2 
Mangāns Mn 54,93 Silīcijs Si 28,3 
Mollbdens Mo 96,0 Samarijs Sm 150,4 
Slāpeklis N 14,01 Alva Sn 118,7 
Nātrijs Na 23,00 • Stroncijs Sr 87,63 
Nlobijs Nb 93,5 Tantals Ta 181,5 
Neodlms Nd 144,3 Terbijs Tb 159,2 
Neons Ne 20,2 Telūrs Te 127,5 
Niķeļs Ni 58,68 Torijs Th 232,4 
Nitons Nt(Em) 222,4 Titāns Ti 48,1 
(Emanacija) Talijs Tl 204,0 

Skābeklis 0 16,00 Tulijs Tu 168,5 
Osmijs Os 190,9 Urāns U 238,2 
Fosfors P 31.04 Vanādijs V 51,0 
Svins Pb 207,20 Volframs w 184,0 
Paladljs Pd 106,7 Ksenons X 130,2 
Praseodims Pr 140,9 Jtrijs Y 88,7 
Platīna Pt 195,2 Jterbijs Yb 173,5 
Rādijs Ra 226.0 Cinks Zn 65,37 
Rubidijs Rb 85,45 Cirkonijs Zr 90,6 

/Vtornsvaŗu Atomsvariem ir fundamentāla nozime ķīmisko savienojumu 
Pnozīnie a n a ' ' z ē - L-ai analizējot noteiktu vielas saturu, tikai retumis to 

sadalām e l e m e n t o s . Visbiežāk viņas elementus pārvedam citos 
savienojumos, kurus viegli atdalīt tirā veidā nogulsnejot, pārtvai
cējot, vaj taml. operācijām (salidz. 13 Ip. p.). Tādos gadijienos 
meklējamo elementa svaru aprēķina no iegūtā savienojuma (no-
gulšņa) sastāva, kāpēc vajadzigi atomsvari. 

Iepriekšējā mēģinājumā (53 Ip. p.) redzējām, ka slāpekļskā-
bais sudrabs „nogulsnē" visu chlorkalijā atrodošos chloru neiz-
Škidinama nogulšņa veidā (chlorsudrabs). Pieņemsim, ka nogulšņa 
svars = a gr. Uzmeklējam tabelē chlora un sudraba atomsvarus, 

•un apzimedami m e k l ē j a m o chlora svaru chlorsudrabā (tā tad 
ari chlorkalijā) ar x, uzstādām analizei sekošu proporciju: 
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x 
a x 

x = 

35,46 
~~ 107,883 
35,46 

No šejienes atrodam 

143,343 
Vienā no pagājušām lekcijām redzējām, ka elementu ķimiskie 

simboli apzimē ne tik vien nosaukumu, bet ari elementa daudzumu 
(48 Ip. p.). A r e l e m e n t a s i m b o l u p a r a s t i s a p r o t t ā d u 
v i ņ a d a u d z u m u , (brīvi pieņemtās vienibās) k a s a t b i l s t 
v i ņ a a t o m s v a r a m. Tā, H apzimē 1,007 ūdeņraža svara vie
nibās, 0 = 16 skābekļa svara vienibas, Pb = 207,1 svina svara 
vienibas. Ja svara vienibai pieņemam gramu, tad gramos izteiktu 
atomsvaru sauc g r a m a t o m u . 1 gr—atoms svina = 207,1 gr., 
1 gr — atoms skābekļa = 16 gr. 

Ķīmisku savienojumu sastāvu, kā jau agrāk redzējām, apzimē, 
kombinējot elementu ķimiskos simbolus. Tā, vara oksidu jeb vara sa
vienojumu ar skābekli apzīmē ar simbolu CuO. Svina oksīdu ap-
zīmejam ar PbO, chlorkaliju ar KCI. kālija hldroksidu: KOH. Tā
dus saisinatus ķimisku savienojumu apzimejumus sauc „ ķ i m l s k a s 
f o r m u l a s " . Tā kā elementa simbols apzimē ari viņa noteiktu 
svaru (atomsvaru), tad ķīmiskās formulas Izteic ne tikai k v a l i t a 
t ī v o , bet ari k v a n t i ta t i v o savienojuma sastāvu. Vara oksida 
formula rāda, ka šini savienojumā 63,6 ģr. vara savienoti ar 16 gr. 
skābekļa. Svina o k s i d ā atradām uz 16 gr. skābekļa 206, 3 gr. 
svina; tāpēc svina o k s i d a formula — PbO. Svina peroksidā 
atradām uz 16 gr. skābekļa 103,4 gr. svina, t. i. pusi no viņa 
atomsvara (55 Ip. p.). Tāpēc svina peroksidā formula būtu jārak
sta: Pbt/.,0. Lai izsargātos no daļu indeksiem, mēs pareizinām 
šo attiecibu uz 2 un dabūnam formulu: PbCv Indekss blakus ele
menta simbolam norāda, cik ši elementa gr. - atomu atrodas sa
vienojumā. Vispārigi jasakaj ka f o r m u l a s s a s t ā d o t I z s a r g ā s 
no d a ļ u i n d e k s i e m , a p z ī m ē j o t s a s t ā v u ar v i s v i e n 
k ā r š ā k o g r a m a t o m u d a u d z u m u a t t i e c i b u . Tā, 
ūdenī mēs atrodam uz 1,007 gr. ūdeņraža 8 gr. skābekļa: visvien
kāršākā no šeit iespējamām formulām HOi HaŌ, H-1O2, ir H_>0. 
Vienā no nākošām lekcijām tiks pievesti šim vispārigajam likumam 
daži aprobežojumi 

Kādas formulas elementu atomsvarus saskaitījuši, dabonam 
„ f o r m u l a s s v a r u " jeb savienojuma „m 0 I e k u I s v a r u" 
(mēdz saukt ari „mola svaru"). Tā tad ūdens molekulsvars = 
1007 - f 1,007 + 1 6 = .18,014. Svina peroksidā molekulsvars'= 
207,20. + 16 + 16 = 239,20. 

Jau agrāk aizrādits, ka ķīmiskais nolīdzinajums izteic reak
cijā darbojošos vielu masu vlenadibu (48 Ip. p.). Tāpēc varam 
sacit: j a ķ ī m i s k ā n o l i d z i n - a j u m ā s i m b o l u v i e t ā 

Ķīmisko 
simbolu 

kvantitatīvā 

Ķīmiskās 
formulas 

Formulas 
svars . 

Ķimisko 1 1 0 -
1 1 1 1 / 1 1 1 a j u m 1 1 

sastādīšana 
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i e l i k s i m v 
s a i p u s e i 

i ņ u a t o m s v a r u s , t a d n o l i d z i n a j u m a k r e i -
a b ū t v i e n ā d a i ar l abo . Piemēram: 

Vienkāršu 
ti lpumu 
likums. 

HgCli! + 2 KJ = 2 KCI + HgJa 
200,6 + 2x35,46 + 2(39,10 . + 126,92) — 
2 (39.10 + 35,46) - f 200,6 + 2x126,92 

Tāļak. Mēs redzējām, ka ari katra elementa masas kopskaitam 
abās nolidzinajuma daļās jābūt vienādam (48 Ip. p.). Tā kā ele
mentu simboli apzimē viņu masu, tad katra elementa s i m b o l u 
k o p s k a i t a m n o l i d z i n a j u m a k r e i s a j ā un l a b a j ā 
p u s ē j ā b ū t v i e n ā d a m . Sie noteikumi vienmēr jāņem vērā, 
sastādot ķimlskos nolidzinajumus. 

Četri augšminētie pamatlikumi attiecināmi uz v i s ā m ķimiskām 
reakcijām. Piektais likums attiecas tikai uz tādām reakcijām, kurās 
piedalās, vaj attistas g ā z e s . 

Eksperimentā lietosim aparātu, kurš 
redzams 37 zimejumā. Tas sastāv no apaļa 
stikla trauka, kas aiztaisāms ar pieslipetu 
korķi. Korķim iet cauri dzelzs karotite. Šis 
trauks savienojas ar U—cauruli, kurā dzīv
sudrabs. Kad viss aparāts, vaļā, dzivsudrabs 
abās caurulēs zem atmosfēras spiediena uz 
viena limeņa. Dzivsudraba stāvokli atzime-
juši, nokarsējam kaŗotitē ogles gabaliņu un 
ieliekam to ātri bumbā, korķi cieši aiz-
taisidami. Ogle turpina bumbā kvēlot, savie
nodamās ar gaisa skābekli. Tā kā gaiss caur 
to sasilst, tad sākumā dzivsudrabs noslēgtajā 
caurulē kritās, bet vēlāk, bumbai atdziestot, 
atkal atgriežas iepriekšējā stāvokli. Šis eks
periments pierāda, ka degšanā attistijusies 
ogļskābā gāze ieņem tādu pašu tilpumu, kā 
degšanā Izlietotais skābeklis: 

Zini. Ns 37. _ 
Ogles degšana slēgta 
telpā Vienkāršu t i lpu

mu l ikums. 

C + 02 = COi 

Lidžigu eksperimentu ar degošu sēru izdarīdami, varam pār
liecināties, ka sēra degšanas produkts jeb sērainā gāze ieņem gluži 
tādu pašu tilpumu, kā izlietotais skābeklis: 

S + 0'2 S O 2 

Turpmākās lekcijās iepazisamies ar daudzām reakcijām, kutas 
piedalās gāzes. No visiem piemēriem var izvest sekošu vispārigu 
likumu. 
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„Ja ķ i m i s k ā r e a k c i j ā p i e d a l ā s g ā z ē j a d a s 
v i e l a s , v a j a r i t ā d a s a t t i s t a s r e a k c i j ā , t a d p a z ū -
d o š o un a t t i s t i j u š o s g ā ž u t i l p u m i a t t i e c a s c i t s 
p r e t c i t u , kā v i e n k ā r š i v e s e l i s k a i t i " . 

šini gadljienā mums Ir visvienkāršākā tilpumu attieciba: 

skābekļa tilpums : ogļskābās gāzes tilpums = 1 : 1 , 
skābekļa tilpums : sēralnās gāzes tilpums = 1 ;-T, 

Citos gadijienos tilpumu attiecibas jau vairs nav tik vienkāršas. 
Chlorūdeņradlm no ūdeņraža un chlora, H + CI = HCI, attistoties, 
novērojama šāda gāžu tilpumu attieciba : 

H tilpums : Cl tilpums : HCI tilpums = 1 :1 : 2. 

Ūdeņradis ar skābekli savienodamies dod ūdens tvaiku : 

2H'_ ' - ļ -OJ = 2 H . ' 0 pēc sekošas attiecības: 
H tilpums : O tilpums : № 0 tilpums = 2 :1 -2. 

Amonjakam no slāpekļa un ūdeņraža rodoties : 3 HJ~ ) - N ' 2 = 
= 2Nr-h; reaģējošo gāžu tilpumu attieciba: 

H tilpums : N tilpums : NHs tilpums = 3 : 1 :2 . 

Šo likumu atrada G e i - L i s s a k s (Gay-Lussac), un tas pazī
stams, kā „vienkāršu tilpumu likums". 

Divās pēdējās lekcijās mēs Iepazināmies ar šādiem p i e c i e m Ķimijks 
ķimijas' pamatlikumiem: K U T A U ^ K O V -

savi lkums. 
I. M a s a s p a s t ā v ī b a s l i k u m s ; 

II. K o n s t a n t o a t t i e c i b u l i k u m s ; 
III. V i e n k ā r š u s k a i t u l i k u m s ; 
IV. E k v i v a I e n t s v a r u l i k u m s ; 
V. V i e n k ā r š u t i l p u m u l i k u m s . 

Visi šie likumi, kas lielā mērā atvieglina visus ķīmiskos aprē
ķinus, atrasti empiriskā ceļā. Tie Ir izdarīto ekperimentu matemā
tiskie slēdzieni. Šo likumu savstarpējais loģiskais sakars mums 
noskaidrosies tikai vēlāk, kad iepazisamles ar atom — un mole-
kulteorijas pamatiem. Tad ari ķīmijas pamatlikumi kļūs mums 
vieglāki s a p r o t a m i . 
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Ūdeņraža 
atrašana. 

Atrašanas. 

S e p t i t ā l e k c i j a . 
Ū d e ņ r a d i s . 

Ūdeņraža a t rašana.—Atrašanās .—Pagatavošana ūdeni elektrol izejot .—Tech-
niskā ū d e n s e l e k t r o l i z e . - Ū d e n s sadal īšana ar metā l iem.—Ūdeņraža paga
tavošana techit ikā.—Ogles iedarb ība uz ūdeni . - Ūdens sadal išanās ^Volta 
lokā.—Ūdens gāze. —Slēdzieni. —Ūdeņraža i egūšana no skābēm.—Ūdeņ
raža paga tavošana labora tor i jā—Metālu indukcijas per iods un pasivitāte.!— 
Metālu šķīdināšanas katal ize.—Ūdeņraža loma skābēs.— Ūdeņraža iegūšana 
no sārmiem.—Fizikālās īpašibas —Normalsvars— Ūdeņraža difūzija— Siltum-
vadišaua .—Ūdeņraža šķīšana metālos. —Ķīmiskās ņpašibas .—Ūdens—ūdeņ
raža degšanas p roduk t s—Gāžu sausešana—Apgr i ez t a liesma. —Sprāgstošā 
gāze.—Tilpumu a t t i ec iba—Lēna degšana , degšana , sprādziens.—Plat iņas 
kataliliskais iespaids —Katalizatoru nonāvēšana . —Ūdeņraža izlietošana.— 
Gaiskuģnieciba ; ka r sēšana ; apgaismošana .—Ūdeņraža izlietošana ķimiskās 

rūpniec ibās . 

Gandriz tani pašā laikā, kād atrada, ka gaiss sastāv no vairā
kiem komponentiem, tika pierādits, ka ari otris A r i s t o t e ļ a ele
ments - ūdens ir savienojums. 1766 gadā ūdeņradi pirmais atrada 
K e v e n d i Š s (Cavendish) un pierādija, ka ūdeņradim'degot attī
stās ūdens. 

Gaisā ūdeņraža 
10.000 c m 3 gaisa 

ļoti maz. 
atrodas 

Udejiraža 
iegūšana 

Ūdenī elek
trolizejot. 

Pēc G o t j e (Gauthler) pētījumiem 
1 c m 8 ūdeņraža. Ūdenī, kas 

apklāj gandrīz a/a no visas zemes lodes platibas, ūdeņraža saturs 
līdzinājās apmēram 11" o. Bez tam vēl salstitu ūdeņradi satur 
daži minerāli, kā, piemēram, māls. Saules staru analizē pierāda, 
ka ap sauli atrodas sevišķa atmosfera (tā saucamā „fotosfera"), 
kura sastāv no ūdeņraža. 

Vislētākais ūdeņraža avots ir ūdens. Ar 
elektrisko strāvu ūdeni var sadālit elementos.. 
Lai šīm procesā iegūtos produktus varētu 
ievākt atsevišķi, H o f m a n s lietoja sevišķu 
aparātu, kas redzams 38zimejumā. Stikla U-cau
rulē, kas sadalita kubikcentimetros, iekausetas 
divas platinas drātiņas, kas, savukārt, savienotas 
ar platinas platitem. šai caurulei piekausēta 
vēl trešā, ar piltuvi savienota caurule. Pa šo 
cauruli visu aparātu piepilda ar atšķaidītu sēr
skābi, tad aiztaisa abām caurulēm krānus. Pla
tinas drātiņas savieno ar l ī d z s t r ā v a s avota 
poliem. Strāvas Iegūšanai var lietot vaj nu gal-

+ vanisko elementu, vaj akumolatoru batereju. 
Bet ja rīcibā atrodas apgaismošanas lidzstrāva, 

Zini. № 38. U'dens v a r ¡ z | j e j 0 t a r ¡ pēdējo. Sim gadijienā strāvas 
elektrol īze I lo lmana _ . _ ' • 

aparata tikla vel Ieslēdz vienu, vaj vairākas elektriskās 
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kvēllamplņas (paralēli savienotas), lai caur ievesto pretestibu 
pamazinātu strāvas stiprumu. Tikko strāvu ieslēguši, redzam, ka 
uz abām platinas platitem parādās gāžu burbuliši, kuri dodamies 
augšup sakrājas cauruļu augšgalos virs sērskābes. Kad jau gāžu 
sakrājies pietiekoši daudz, strāvu Izslēdzam un izmērojam gāžu 
tilpumus abās caurulēs. Redzam, ka vienā caurulē (kura 
savienota ar n e g a t i v o polu) gāzes tilpums divreiz lielāks, kā 
otrā (kura savienota ar p o z i t i v o polu). Nelielā starpiba izskai
drojama ar to, ka gāzes abās caurulēs neatrodas zem vienāda 
hldrostatiska spiediena. Tagad pieliekam degošu skalu pie tās 
caurules krāna, kurā vairāk gāzes un pamatam to atgriežam. 
G ā z e a i z d e g a s : ta ir ū d e ņ r a ž a raksturigakā ipašiba. Pie 
otras caurules krāna turam kvēlojošu skaiu un krānu atgriežam: 
s k a l s a i z d e g a s . No trešās lekcijas mums jau zināms, ka šl 
parādiba ir raksturiga skābekllm. Tā tad mēs nākam pie slēdziena, ka: 

1) elektriskā strāva ūdeni sadala skābekli un ūdeņradi; 
2) ūdeņradis atdalās uz negativās, skābeklis uz pozitīvās 

metāla platites; 
3) ūdeņraža tilpums attiecas pret skābekļa tilpumu, kā 2 : 1. 
Šeit atkal ir redzams vienkāršu tilpumu likuma apstiprinā

jums (60 Ip. p.). Tīrs ūdens Ir ļoti slikts strāvas vaditajs, tāpēc, 
lai pavairotu elekt;u/as vadišanas spēju, augšminētā eksperimentā 
ūdenim pielejam sērskābi. Smalki pētijumi pierāda, ka sērskābes 
daudzums šinī gadijienā nemainās (ja lieto atšķaidītas skābes šķī
dumus), no ka spriežams, ka ši procesa beigās kā sadalījies uzska
tams tikai ūdens. 

Lielos daudzumos ūdeņradi pagatavo šādā ceļā ari fabrikās; Techniskā 
sevišķi tādās vietās, kur pieletams lēts elektriskās enerģijas avots ; e | , ' k ļ r " f j / ( . 
kā ūdenskritumi. Kā ,.blakus produktu" Šajās fabrikās iegūst ari 
skābekli, kas šādā ceļā Iegūts ir daudz tiraks, nekā šķidru gaisu 
destilējot pagatavotais (29 Ip. p.). Praktiķa sērskābes vietā lieto 
15° o-tigu kodigā nātrija šķidumu un platinas vietā ņem dzelzi, vaj 
niķeli. Sevišķa vēriba jāgriež, lai abas 
gāzes, ūdeņradis un skābeklis, izdalītos 
a t š ķ i r t a s , jo viņu maisijums, kā 
tūliņ redzēsim, var eksplodēt. Lai šo 
mērķi sasniegtu,^ telpa, kurā atdalās 
ūdeņradis, jāatšķir ar membrānu, 
jeb ..diafragmu" no skābekļa telpas 
(zim. 39). Lai pamazlmatu strāvas 
pretestibu, lieto vaj nu diafragmas no / h n _ 3 g 

poraina materiāla (azbesta), vaj ari Ūdens elektrol ize technika. 
nošķir vienu telpu no otras ar. metāla 
sienām, kuras n e s n i e d z līdz trauka dibinām (Garutti princips). 
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ari skābeklis atrodas saspiests 

dališana ar 
metāl iem. P e r a t u r a s 

Tirdzniecība kā ūdeņradis, tā 
tērauda cilindros (30 Ip. p.\ 

Daži metāli sadala ūdeni jau pie p a r a s t ā s t e m -
Kad ūdeni iemet mazu gabaliņu k ā l i j a , 

enerģiski norisinās reakcija. No reakcijā attistitā 
siltuma ūdeņradis aizdegas un deg ar vijoletu 
liesmu (zim. 40). Ūdensšķīdums nokrāso fenol-
ftaleinu vijoletā krāsā. No ta redzams, ka reak
cijā radies sārms, kodigais kālijs, pēc sekoša no-
lidzinajuma: 

2 K + 2 H>0 = Ha + 2KOH. 
Zīm. № 40 

Kālija iedatb i -
ba uz ūdeni 

savākt un izmēģināt, 

Ari n ā t r i j s lidzigi sadala ūdeni; tikai attistijies siltums nav 
tik liels, lai ūdeņradi aizdedzinātu. Bet kad nātrija gabaliņu uzliek 
uz filtrpapira virs ūdens, ari nātrijs aizdegas un deg ar d z e l t e n u 
liesmu. 

Lai reakcijā attīstījušos gāzi varētu 
piepilda ar ūdeni stikla cilindru, uzliek 
tam noslipetu stikla platīti un otrādi ap
grieztu Ieliek pneimatiskā vannā (zim. 41), 
kas piepildīta ar ūdeni. Tad met vannā 
mazus nātrija gabaliņus (ne lielākus par 
zirni) un ar dzelzs sietiņa karotes palī
dzību tos pabāž zem cilindra. Kad pēdē
jais pilns ar gāzi, to aiztaisa atkal zem 
ūdens ar stikla platīti un taisni apgriežot 
izņem no vannas. Tagad noņem platīti un 
vaļējam galam tuvina degošu skalu: gāze 
aizdegas un sadeg. Ūdens vannā no fe-
nolftaleina paliek vijolets. Tā tad, nātrijam 
uz ūdeni iedarbojoties, attistas ūdeņradis un sārms (kodīgais nātrijs). 

Zīm. JV« 41. 
Ūdeņraža i egūšana nāt
rijam uz ūdeni i e d a r b o 

jo t ies . 

2 Na + 2 H J O 2 NaOH. 

Kālijs un nātrijs dažreiz satur eksplodējošus šo metālu pie
maisījumus, kāpēc tiem uz ūdeni iedarbojoties nereti notiek sprādzieni. 
Aiz ša iemesla mēģinājumos lieto tikai maziņus kālija un nātrija 
gabaliņus. Tā kā gaisā pastāvigl atrodas ūdens tvaiki, kas iedar
bojas uz kāliju un nātriju lidzigi ūdenim, tad saprotams, ka šos 
metālus var uzglabāt tikai zem petrolejas, vaj llgroina. Nātriju 
bieži lieto organisku savienoiumu, piemēram, ētera sausešanai. 

K a l c i j a m uz ūdeni iedarbojoties, reakcija notiek jau gau
sāki. Tomēr ari šini gadijienā ūdens sadaļas parastā temperatūrā. 
Reakcijā attistijies kodigais kaļķis grūtāk šķist ūdeni, kā iepriekšējie 
sārmi, un izkrīt no šķīduma kā balts nogulsnis („kaļķu piens"). 
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Ca - ļ - 2 H2O = Ha + Ca(OH) 2 . 

Kalcijs, kā divvalentigs metāls, izvieto no ūdens 2 ūdeņraža 
ekvivalentus. 

A l u m i n i j s parastā temperatūrā ūdeni nesadala. Bet ja to 
apklāj no virsas ar „amalgamu" (alumīnija šķidumu dzīvsudrabā), 
tad tas iegūst ipašibu, reaģēt ar ūdeni pat aukstumā. Amalgamu 
pagatavo, ieliekot alumīnija platīti uz īsu brīdi sublimata (chlor-
dzīvsudraba) šķidumā, kuram drusku pielieta sālsskābe Pēc tam 
to ūdeni noskalo un rūpīgi tira ar filtrpapīri, kamēr ta spoža. 
Ūdenī'Ielikta platite atdala ūdeņradi, attistidama līdz ar to baltu 
aluminija hidroksida nogulsni: 

2 AI + 6 H2O = 3 Ha + 2 AI(OH)a. 

Aluminijs izvieto no ūdens 
3 ekvivalentus ūdeņraža un tā
pēc pieskaitāms trisvērtigiem ele
mentiem. Dzīvsudrabs, acimre-
dzot, šinī reakcijā izpilda tikai „ka-
talizatora" lomu (31 Ip. p.). 

M a g n i j s sadala ūdeni ta 
vārišanās temperatūrā. Ja plata 
kakla kolbā (zīm. 42), kurā vārās 
ūdens, Ielaiž degošu magnija lentu, 
ta turpina degt ar bālu gaismu 
ari ūdens tvaikos. Šinī gadijlenā 
degšanas produktam Ir tāds pats 
sastāvs, kā magnija gaisā deg
šanas produktam: 

Mg - f H2O = Ha + MgO 

Reakcijā attīstījies ūdeņra
dis sadeg kolbas vaļējā galā. Magnija degšana ū d e n s tva ikos . 

D z e l z s ūdeni oksidejas 
parastā temperatūrā ļoti lēni. Šo procesu ikdlenibā sauc „ r ū sē
š a n u " . Reakcija sāk ātri norisināties tikai sarkanās kvēles tempe
ratūrā. Dzelzs caurulē Ieberam dzelzs skaidiņas (jeb nagliņas) un 
karsējam to tā saucamā „dedzinamā krāsnī" ar veselu rindu gāzes 
degļiem (zīm. 43). Kad caurule jau nokarsēta, laiž tanī pa vienu 
galu ūdens tvaikus no kolbas ar vārošu ūdeni, bet pa otru galu 
atejošo gāzi novada pa cauruli pneimatiskā vannā. Kad viss gaiss 
izgājis, gāzi zem ūdens ievāc cilindri un pēc tam parastā kārtā 
aizdedzina ar degošu skalu. Gāze deg ar vāju liesmu: tas ir ūdeņ
radis. Kad caurule atdzisusi, izberam skaidiņas: viena daļa no 
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tām ir pārvērtusies sarkani — brūna pulveri: dzelzs oksidā, 
Tā tad caurulē notikusi sekoša nolidzinajuma reakcija: 

2 Fe - f 3 HaO = 3 H J 4- Fe-'O. 

Fe:0;i. 

Ūdeņraža 
pagatavo 

šana 
tcelinikū. 

Ogles 
iedarbība 
uz ūdeni . 

Zini. Ws 43. Ū d e n s sadal išana ar dzelzi. 

Tā kā dzelzs Ir vislētākais metāls, tad šo reakciju technlkā 
izlieto ūdeņraža pagatavošanai f a b r i k u a p m ē r o s . No 3-šās 
lekcijas jau zinām, ka lidzigi metāliem ari n e m e t ā l i var savieno
ties ar skābekli. Praktiski lietojams ūdens sadalīšanai izrādās tikai 
ogleklis. Baltas kvēles temperatūrā ogle atņem ūdenim skābekli, 
pārvērsdamas oglekļa oksīdā — C O pēc sekoša nolidzinajuma: 

C 4 H.,,0 = H._, 4 C O . 

Daļa oglekļa oksīda reaģē tālāk ar ūdeni un oksldejas diok-
sidā — C O -

C O 4- H . ,0 = K , 4 CO, 
šinī gadijienā, tā tad, ir darišana ar divām ..pakāpeniskām 

reakcijām", kuru rezultāts ir sekošu četru gāžu maisijums: ūdens 
tvaika, ūdeņraža, oglekļa oksida un oglekļa dloķsida. šo gāžu 
maisijumu sauc , . ū d e n s g ā z i " . 

Ū d e n s sa- Ūdens sadališanu ar ogli var viegli demonstrēt L e p s i u s a 
elektr iskā a P a r a t a ' k u r a elektriskais loks deg zem ūdens (zirn. 44). Tas 

lokā. sastāv no apaļa trauka (250 cm. : l tilpuma) ar trīs kakliem. Trauks 
pielpildits ar ūdeni. Sānu kaklos caur korķiem ievilkti divi viegli 
pabidami ogles elektrodi, kuru gali iekšpusē ap balona vidu gan
drīz saduras. Balona augšējais kaklis aizbāzts ar gumijas korķi, 
caur kuru iet gāznovada caurule. Pēdējās brivais gals atrodas 
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pneimatiskā vannā. Ar attiecigu reostatu ieslēdz elektrisko strāvu 
(5—6 amp.), ogles elektrodus sākumā pllnigi, savienojot. Pēc tam 
atbīda ogles tik tālu, lai elektriskais loks pastāvīgi degtu. Pie 

Zīm № 44. Ū d e n s sadalīšana V o l t a lokā 

Volta loka temperaturas ogle sadala ūdeni, attistidama ūdeņradi un 
oglekļa oksidu.. Kad viss^gaiss no aparata izgājis, gāznovada 
cauruli paliek pneimatiskā vannā zem cilindra ar ūdeni un sakrāj 
gāzi, kuru pēc tam aizdedzina. 

Ūdens tvaikus ar ogli sadala ne tikai siltumam neattistoties, Ūdensgāze . 
bet gluži otrādi, ar to saistīta visas sistemas atdzišana. Tāpēc 
„ūdens gāzes" pagatavošanai nākas p a t ē r ē t ļoti daudz siltuma, 
lai gāzes un ogli noturētu reakcijas temperatūrā. Praksē „ūdens 
gāzi" pagatavo divās fāzēs. Ar ogli, ^vaj koksu pilditā krāsni 
sākumā aizdedzina ogli un pūš gaisu. Daļa ogles pie tam sadeg 
un attistitā siltumā pārejās ogles nokalst, šo procesu sauc „ karsto 
gaitu". Pēc tam ;gaisam pieeju pārtrauc un krāsni pūš ūdens 
tvaikus. Nokarsētās ogles sadala ūdeni, attistidamas ūdens gāzi. 
Šo procesu, kurā ogles atdziest, sauc „auksto gaitu". Kad ogļu 
temperatura nokritusi tik zemu,, ka reakcija norisinājās pārak 
gausi, ogles no jauna ar gaisu uzpūš. Abus procesus tā regulējot, 
reakcija notiek krāsni no ā r i e n e s ipaši nesildot. 

Dažreiz šos abus procesus savieno, t. i. krāsni pūš ūdens 
tvaiku un gaisa m a i s i j u m u tādā sastāvā, ka ogles degšanas 
siltuma pietiek, lai segtu siltuma patēriņu ūdenim sadalo
ties, šādā ceļā pagatavotā gāze bez oglekļa oksida, diok' 
sida, ūdens tvaika un ūdeņraža satur vēl slāpekli, kas paliek no 
gaisa. Praksē šo gāžu malsijumu sauc „ m a i s i t o g ā z i " . 

Ūdens gāze deg ar vāju liesmu, attistidama samērā maz 
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siltuma, jo taru" atrodas nedegošas gāzes: slāpeklis un oglekļa 
dloksids. Praksē to lieto aiz ta Iemesla, ka ta ir vienkārši paga
tavojama, šās gāzes nevēlamā ipašiba, ka tani diezgan 
daudz nāvigā oglekļa oksida un ta nav saožama, jo ir bez 
smakas. Lai no ūdens gāzes iegūtu ūdeņradi, to laiž caur kon-
densacijas aparātu, kuru ar šķidru gaisu atdzesē lidz — 180°. Pie 
šis temperatūras oglekļa oksīds un dioksids kondensējas un aizejošā 
gāze ir ūdeņradis. Pilnigi to no piemaisījumiem attīrīt šādā ceļā 
nav Iespējams. 

Vienkāršs un laboratorijas mērķiem noderigs ir K. B I a-
c h era ūdens gāzes aparāts. Tas sastāv no dzelzs cilindra, kurs 

ielikts otrā, skārda cilindri 
(zim. 45). Starptelpā starp 
abiem cilindriem atrodas 
smiltis. Vidus cillndris, ku-• 
ŗam apakša divi caurumi, 
bet augšā viens, pildits ar 
koka oglēm. Ogles aizde
dzina no augšas (kā patvāri, 
noņemot vāku), bet gaisu 
pūš no apakšas ar plēšam. 
Kad ogles nokarsušas, gai
sa pūšanu pārtrauc, un pa 
otru eju no kolbas, kurā 
vārās ūdens, laiž ūdens 
tvaikus.'Pa gāzsānvada cau
ruli (augšējo caurumu), iz
plūstošo gāzi aizdedzina. Ta 
deg ar vāju liesmu. Ūdens 
gāzes pagatavošanā radušos 
produktu lidzsvara teoriju 
attīstisim 8 lekcijā. 

Slēdz ien i . No augšminēto mēģi
nājumu rezultātiem varam taisīt sekošus slēdzienus: elementi, kas 
spēj savienoties ar skābekli, var ūdenim atņemt skābekli, atdalot 
ūdeņradi. Daži reaģē ar ūdeni jau pie parastās temperatūras 
(kālijs, nātrijs, kalcijs, aluminijs), citi tikai pie augstas temperatūras 
(magnijs, dzelzs, ogleklis). Savienošanās procesu ar skābekli mēs 
saucam o k s i d ē š a n u , bet skābekļa atņemšana ir pretējs pro
cess un saucas „r e d u c e Š a n a". 

Ūdeņraža Metāli, kas ūdeni „reducē"tikai pie augstas temperatūras, kā, 
' C S - k ā b e m P ' e m ē r a m ' magnijs un dzelzs, viegli reaģē ar s k ā b ē m , izvieto

dami no tām ūdeņradi pat aukstumā. 

Zini. _№ 4.r>. B l a n h e r a aparāts ūdens 
gāzes i egūšanas demonstrācijai 
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Zīm. № 46. Ūdeņraža pagatavo
šana metāl iem ttz skābeni iedar

bojoties. 

Ja d z e l z s skaidas aplej ar 
atšķaiditu sērskābi, notiek ener
ģiska reakcija un izdalās ūdeņra
dis, bet dzelzs izšķīst sērskābē 
(zim 46). Pēc ši šķiduma iz-
tvaicešanas uz ūdens vannas, pā
ri paliek „dzelzs vitriola" (sēr-
skābās dzelzs) kristāli, kura for
mula: FeSOt. 
Fe + H2SO4 = H2 - f FeS04. 

Ar dzelzs palidzibu Iegūta
jam ūdeņradim ir savada smaka, 
kura ceļas no ta, ka dzelzs satur vēl kā piemaisījumus citus ele
mentus, visvairāk oglekli. Kad dzelzs skābē šķīst, daļa oglekļa 
savienojas ar ūdeņradi par „ogļūdenražiem", kam nepatīkama 
smaka. Šādu ūdeņraža pagatavošanu no lētiem materiāliem, 
dzelzs un sērskābes, bieži izlieto praktiķa. 

Laboratorijā ūdeņraža pagatavošanā priekšroku dod cinkam, 
tāpēc ka šādā ceļā iegūtais ūdeņra
dis daudz tiraks. Lai reakciju va
rētu regulēt saskaņā ar ūdeņraža 
patēriņu, visās laboratorijās šinī un 
lidzigos gadijlenos lieto ļoti piemēroto 
K i p p a a p a r ā t u (zim. 47). Tas 
sastāv no trim apaļiem traukiem, kas 
savā starpā savienoti. Vidus traukā, 
kuram sānos ierīkots „tubuss" jeb 
kaklls, ieliek graudveidigu cinku. 
„Tubusu" aizbāž ar gumijas korķi, 
kurā cieši iestiprināts stikla krāns. 
Augšējais trauks nobeidzas ar cau
ruli, kura-cieši ielikta vidus traukā 
un sniedzas gandriz līdz apakšējā 
trauka dibinām. Augšas traukā 
Ielej atšķaiditu sālsskābi (1 : 2 ) . 
Kad krāns ciet, skābe tālāk netiek, 
ja to aiztur gaiss. Lai reakcija 
iesāktos, attaisa krānu: gaiss zem 
skābes spiediena Iziet pa krānu; 
sālskābe vispirms piepilda apakšas 
trauku un pēc tam ieplūst ari vidus 
traukā, kurā tūliņ iesākas reakcija 

attīsta chlorcinku un ūdeņradi, kas 

Ūdeņraža 
pagatavo
šana labo 

ratorijā 

Zīm. № 47. Kippa aparāts 

ar cinku. Cinks 
iziet pa krānu : 

škisdams 
Z n - t - 2 H C I = H a + ZnCla. 
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liiiiukcijas 
p e r i o d s tin 

cinka 
pasivitāte 

Citu metālu 
kalalitiskais 
iespaids uz 
cinka šķīša
nas ā t rumu 

Kad reakciju grib apturēt, pietiek aparāta krānu aizgriežot. 
Ūdeņradis, kas reakcijā attīstās, un neatrod izeju, Izspiež sālsskābi 
no vidus trauka apakšējā un pa daļai pa cauruli augšējā. Kad 
visa skābe, izspiesta, reakcija a u t o m ā t i s k i a p s t ā j a s . Pie
tiek tikai atgriezt krānu, lai ta iesāktos no jauna. Tādā kārtā šis 
aparāts, reiz piepildīts, ir pastāvigi lietojams ilgāku laiku, un dod 
ūdeņraža, cik vajadzigs. 

Cinku (kā ari citus metālus) skābē Šķidinot novērojams, ka 
reakcija sākas nevis tūliņ, bet pēc kāda laika. Jesākumā reakcijas 
ātrums palielinās, un tikai pēc zināma laika sasniedz normālo gaitu. 
So sākuma periodu sauc ..indukcijas periodu", šo lekciju autors 
( C e n t n e r š v e r s ) pierādija, kā cinka ,.indukcljas periods" ir 
sakarā ar „pasivo stāvokli", ko tas, ka ari citi metāli iegūst gaisā. 
No ka ceļas šis metālu ,.paslvais stāvoklis",—šini ziņā zinātnieku 
uzskati šķiras. Pie Ši interesantā jautājuma iztirzāšanas mēs vēl 
atgrlezisamles šo lekciju otrā daļā (skat. lekciju par chromti). 

Indukcijas periodu var ievērojami saisinat, ja cinku ved kon
taktā ar kādu citu, cēlāku metālu, piemēram, platinu, vaj pat varu. 

Priekš tam t i r a cinka gabaliņu ieliek atšķalditā 
sērskābē (zim. 48) un tam pieskaras ar platlnas, 
vaj vara drāti. Tirs cinks ar skābi sākumā pavi
sam nereaģēja, bet tagad novērojama ūdeņraža 
burbulišu atdališanās. Pirmā acumirkli divaihi 
izliekas tas, ka šie burbullši neatdalās vis uz cinka, 
bet uz ta m e t ā l a , k u r š n e š ķ i s t . Šeit ir 
darišana itkā at „ķimisku iedarbību uz attālumu", 
kā to nosauca 0 s t w a I d s. Patlesibā šini gadi-
jienā rodas galvaniskais elements, kurā cinks 
izpilda negativā, bet platina -4- ūdeņradis pozltivā 
pola lomu. Ja platinas un cinka galus savieno 
ārpus skābes ar galvanometrl, tani novērojama 
strāva no platlnas uz cinku. 

Tāds pats rezultāts rodas, ja cinku, sakausē 
ar nelielu daudzumu cita, cēlāka metāla, piemēram, ar sudrabu, 
vaj varu. Tāds kausējums šķist daudz ātrāk, nekā tirs cinks. Aiz 
ta iemesla netirs cinks, kas satur dažādus citu metālu piemaisījumus, 
izšķidinams ātrāk par ķīmiski tiro cinku. Acim redzams, šini gadi-
jienā uz cinka virsmas Izveidojas neskaitāms daudzums siku „vie-
tejo" galvanisko elementu: uz šo elementu pozitīvajiem poliem 
notiek ūdeņraža atdališanās. 

Ja sērskābes šķidumam pielej tikai v i e n u p i l i e n u vara 
vitriola Škiduma, cinka gabaliņš tani pārklājas ar varu un tūliņ 
iesākas enerģiska ūdeņraža atdalīšanās. Visos šajos gadijienos 
platina un varš darbojas kā katalizatori: t. i. tie paši reakcijā dalību 

Zim. № 48. Pla
linas kalalitiskais 
iespaids uz cinka 
šķīšanu sē rskābē , 

i 
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neņem, bet tikai paātrina cinka šķišanu. Šeit tomēr katalīzes 
m e c h a n i s m s izskaidrojams ar galvanisko elementu teorijas 
palidzlbu (skat. lekciju par galvaniskiem elementiem). 

Augšā pievestie piemēri rāda, ka s k ā b ē s ū d e ņ r a d i s Ūdeņraža 
. . . . . . . ,-, - loma 

v i e g l i a p m a i n ā m s p r e t m e t ā l i e m . Gan agrāk pieņēma, skābēs 
ka v i s u skābju pamatelements ir skābeklis (33 Ip. p.), tomēr vēlāk 
bij jāatsakās no ši uzskata aiz ta iemesla, ka pastāv ari skābekli 
nesaturošas skābes, kā, piemēram, sālsskābe, kura sastāv tikai no 
ūdeņraža un chlora. Kā skābju pamatelements bij jāpieņem 
ū d e ņ r a d i s , jo šis elements b e z I z ņ ē m u m a v i s ā s s k ā b ē s -
Tomēr jāliek vērā, ka ne visi ūdeņraža savienojumi ir skābes. Tā, 
piemēram, ogļūdeņražiem pavisam nav skābju ipašibu. Raksturī
gākā skābju ūdeņraža ipašiba ir ta, ka tas spēj apmainīties ar 
metāliem. Tāpēc s k ā b e s s a u c t ā d u s ū d e ņ r a ž a s a v i e n o 
j u m u s , k u r o s ū d e ņ r a d i s a p m a i n ā m s p r e t m e t ā l i e m -

Skābju ūdeņraža apmaiņas produkts pret metāliem ir sāls. 
No ši redzes punkta neitralizācijas process ari uzskatams par.ūdeņ
raža apmaiņas reakciju (44 Ip. p.). piemēram: 

HCI + NaOH = NaCI - f K ,0 . 

Tikai šini reakcijā ūdeņradis neatdalās brīvā veidā, bet stājas 
bāzes metāla vietā un rada ūdeni. 

Daži metāli spēj izvietot ūdeņradi no sārmiem: tie ir pārejas Ūdeņraža 
jeb „amfoterie" elementi, no kuriem var attistities kā bāzes, tā | e g " s a n a 
. 1 nosa i rn i em. 
a r i skābes (45 Ip. p.). Pie tādiem elementiem pieder alumīnijs 
Kad aluminija skaidas aplej ar kodīgā natra šķīdumu, Izdalās 
ūdeņradis, bet alumīnijam šķidumā pārejot, rodas „nātrija alumlnats", 
Na 3AIO :. (alumīnija skābes H..AIO., sāls): 

2 AI + 6 NaOH = 3 r j , + 2 Na : !AIO : ļ 

Šo metodi izlieto tādos gadljienos, kad ūdeņradis jāpagatavo 
bez kādiem piemaisījumiem. 

Ūdeņradis bezkrāsas un bezsmakas gāze. Tas 14 reiz vieg- Ūdeņraža 
laks par aaisu, un pats vieglākais no visiem elementiem. Šķidru- i l z i ķ a l ā s 

_ _ r _ ' _ īpašības, 
ma tas pārvēršas pie daudz zemākas temperatūras, ka citas gāzes 
(izņemot hēliju) un tāpēc viņa šķidrinašana bij saistīta ar lielām 
gŗūtibam, kuras tikai 1904 gadā Londonā T r a v e r s a m un 
D j u a r a m (Devvar) izdevās pārvarēt, vienam no otra neatkarigi. 
šķidrs ūdeņradis ir bezkrāsains, viegli kustīgs šķidrums ar ļoti mazu 
ipatnejo svaru. Šis šķidrā ūdeņraža ipašibas sagādāja ķīmi
ķiem pārsteigumu, jo ūdeņradi pēc viņa ķimlskā rakstura 
uzskatija par metālu, lidzigu nātrijam, vaj kālijam. Mēs redzējām, 
ka metāli apmaina skābēs un sārmos ūdeņradi. Tāpēc ari cerēja, 
ka šķidram ūdeņradim būs metāliskas ipašibas, lldzigi dzīvsudra
bam. Eksperimenti tomēr pierādija, kā ūdeņradis — nemetāls. 
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Šķidrs ūdeņradis viras pie ļoti zemas temperatūras: - - 252,4°. 
Gāžu fizikālo ipašibu pētījumi noveda pie slēdziena, ka tempera
tūras Iedalījumiem (skalai) Ir.zināma lejas robeža, kuru sauc par 
„a b s o I u t o n u l l i " . Šo viszemāko iespējamo temperatūru pie
ņem lidzigu — 273" pēc Celsija. Ja nu temperatūru skaita no 
„absolutās nulles", tad ūdeņraža absolūtā vārīšanās temperatūra 
būs 273" — 252,4", t. i. 20,6" absol. Retinātā telpā izgarodams, 
ūdeņradis sasalst, pārvērsdamles caurspidigos nemetāliska rakstura 
kristālos. C i e t ā ūdeņraža kušanas temperatūra atrodas pie 
— 258,9°, t. I. tikai 14,1" virs absolūtās nulles. Ūdeņraža fizikālās 
ipašibas redzamas sekošā tabelē. 

1 litris ūdeņraža pie O " un 760m/m sver 0,08987 gr. 
Ūdeņraža blivums „ „ = 0,00008987. 

attlecibā pret gaisu = 0,0695. 
kritiskā temperatūra = — 234,5" (38,5" absol.) 
kritiskais spiediens = 20 atmosf. ( O l š e v s k i s ) 
vārišanās temperatūra — - 252,4" (20,6"_ absol) T r a v e r s s 

un Ž a k r o (Jacquerod) 
šķidra ūdeņraža blivums = 0,07 
sasalšanas temperatūra = - 258,9" (14, ' " absol.) 
1 cm : ! ūdens pie O " izšķidina 0 ,0193 c m : i ūdeņraža. 

Tā kā ūdeņradis 14 reiz vieglāks 
par gaisu, tad tas gaisā „peld", kā korķis 

<ž\ . I J uz ūdens. Ja ar ūdeņradi pilditu cilindri 
\ \ / / attaisa un vaļējo galu tura uz augšu, 

\ \ / / ūdeņradis nedaudz sekundēs no ta iziet. 
Pieliekot pie vaļējā cilindra gala degošu 
skalu, tani gāze vairs neaizdegas. Bet 
ja ar ūdeņradi pilditu cilindri apgriež ar 
vaļējo galu uz leju un attaisa, tad ūdeņ
radis paliek un to var aizdedzināt. 

Lai apmēram noteiktu ūdeņraža blīvu
mu, nostādām uz svariem lidzsvarā litra 
kolbu ar gaisu, kura aizbāzta ar gumijas 
korķi (zim. 50). Pēc tam to piepildām no 
Kippa aparāta ar sausu ūdeņradi (turot kol
bas vaļējo galu uz leju), aizkorķējam un lie
kam atkal uz svariem. Izrādās, ka kolba 
ar ūdeņradi vieglāka, nekā ar gaisu. Lai 
svarus nostāditu lidzsvarā, uz kausa, kur 
kolba ar ūdeņradi, jāuzliek 1,2 gr. 1 litris 
sausa gaisa pie O " un 760 m m spiediena 
sver 1,29 gr. Tā tad 1 litris ūdeņraža sver: 
1,29 - 1,20 = 0,09 gr. 

Zīm 49. 
Ūdeņradis v ieglāks par 

gaisu. 

_ Zīm. № .r>0. 
Ūdeņraža svē r š ana 
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Ūdeņraža blivums = 0,0» 
1000 0,00009. t i lpums 

Gāžu tilpums lielā mērā atkarājas no temperatūras un spie
diena. Saskaņā ar šo faktoru maiņu mainas ari gāzes blivums. 
Tāpēc pieņemts bez „absolutā" blīvuma (t. i. 1cm : ! svara) atzimet 
ari gāžu „relativo" blivumu, kurš aprēķināts attiecibā pret kādu 
citu gāzi. Tā kā gāzes saspiežot un sildot visas Izplēšas 
v i e n ā d i , tad viņu relatīvais blivums n e a t k a r ā j a s ne no 
spiediena, nedz ari temperatūras. Kā pamata gāzi senāk uzlū
koja gaisu, tad ūdeņradi; tagad kā tādu pieņem skābekli (gluži kā 
pie atomsvaru aprēķināšanas). Kā pamatu blivumu salīdzināšanai 
pieņem 32 gr. skābekļa (ši elementa divkāršu atomsvaru), un 
g ā z e s n o r m a l s v a r u ( j e b m o l e k u l s v a r u ) s a u c t o 
v i ņ a s s v a r u , k a s I e ņ e m t ā d u p a š u t i l p u m u , kā 
v i e n ā d o s a p s t ā k ļ o s 32 g r . s k ā b e k ļ a . Tā kā 32 gr. 
skābekļa pie 0" un normāla spiediena ieņem tilpumu = 22420 cm 3 , 
tad to pašu tilpumu tādos pašos apstākļos Ieņem jebkuras gāzes 
normalsvars. Ja kādas gāzes „absolutals" blivums (1 c m 3 svars) 
pie 0° un normāla spiediena = d, tad viņas normalsvars = d X 22420. 
Tāpēc ū d e ņ r a ž a normalsvars = 0,00008987 X 22420 = 2,015. 

Katris ķermenis gaisā sverot padots hidrostatiskam spiedie
nam (jeb pacelšanai). Pēc A r c h i m e d a likuma katrs ķermenis 
gaisā zaudē tik daudz no 
sava svara, cik sver ķer
meņa izvietotais gaisa til
pums. Noliekam uz svariem 
slēgtu bumbu (apm. 100 c m 3 

tilpuma), paliekam svarus 
zem stikla zvana, un piepil
dām pēdējo ar ūdeņradi 
(zim. 51). Mēs redzam, ka 
bumba paliek smagāka. Tas 
izskaidrojams caur to, ka 
svara zaudējums ūdeņradi 
mazāks, nekā gaisā, jo iz
vietotais ūdeņraža tilpuma 
svars mazāks par vienāda 
tilpuma gaisa svaru. 

Zīm. № 51. Ķermenis ūdeņraža 
atmosfērā kļūst smagāks . 

Ūdeņraža 
normal
svars . 

No gāžu teorijas zināms, ka gāžu Jstecešanas" ātrums pa 
šauriem kanāliem pretēji — proporcionāls viņu blivuma kvadrāt
saknei. Tā kā ūdeņradis 14 reiz vieglāks par gaisu, tad tam pa 
šauriem kanāliem jāiet ar 3,8 reiz lielāku ātrumu, nekā gaisam. 
To apstiprina sekošs eksperiments. 

Ūdeņraža 
difūzijas 
ātrums. 
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Porainu māla cilindri aiztaisa argumljas ko rķi, caur kuru 
iet stikla caurule (zim. 52). Pēdējā cieši iestiprināta divkaklu 

pudelē, kurā ūdens. Pudeles 
otrā kaklā korķi iestiprināta 
tieva stikla caurule, kura snie
dzas lidz pudeles dibinām. Uz 
māla cilindra uzliekam vārglā-
zi un laižam telpā starp 
vārglāzi un cilindri no K i p-
pa aparāta ūdeņradi. Acu
mirkli novērojama pudelē 
spiediena palielināšanās, jo 
pa tievo cauruli pace
ļas smalka ūdens strūkla. 
Kā radies pudelē šis spie
diens? Ūdeņradis difunde-
dams iet pa māla smalkajām 
porām cilindri. Tani pašā 
laikā ari gaiss difundē no ci
lindra uz āru. Bet tā kā 
ūdeņradis difundē 3,8 reiz āt
rāk par gaisu, tad jebkurā 

laika spridi cilindri ieplūst ūdeņraža 3,8 reiz vairāk, nekā 
gaiss tani pašā laikā paspēj iziet. Caur to cilindri rodas spie
diens, kurš pa cauruli izplatās ari uz ūdeni un spiež to laukā no 
pudeles, šis process turpinās, kamēr cilindri rcdas tāda paša 
sastāva gaisa un'ūdeņraža maisijums, kāds ārpusē (vārglāzē). Tad 
difūzija apstājas un ūdens strūkla Izbeidzas. Ja no māla cilindra 
tagad noņem vārglāzi, lidzsvars atkal pazūd, jo cilindri nu atrodas 
ūdeņraža un gaisa maisijums, bet ārpusē tikai gaiss. Ūdeņradis 
difundē no cilindra ārā ātrāk, nekā gaiss cilindri iekšā. Spiediens 
tā iekšpusē paliek mazāks, un gaiss no ārienes pa tievo cauruli 
tiek iesūkts pudelē. Pēc tam eksperimentu var atkal atkārtot. 

Gāzēs siltums Izplatās siltai gāzei dj-
Tā kā ūdeņradim piemit 

Zim. .V; .v_\ Ūdeņraža difūzijas ātrums. 

Ūdeņraža 
sil tuniva- fundejot aukstajā 

d i s a n a . y ^ difūzijas ātrums, tad tas ari siltumu vada 
17 reiz ātrāk, nekā skābeklis. Elektriskā 
kvēllampiņa, kad ta pildita ar ūdeņradi, iz
dod daudz vājāku gaismu, nekā kad tam 
atrodas ogļskābā gāze (zim 53). Tas ir 
saprotams, jo ūdeņradis labi vada siltumu ; p f m r ^ S ^ T ŗ \ 
strāvas nokarsētais diegs ūdeņradi zaudē i ļ 
daudz vairāk siltuma, nekā ogļskābē. 7 . v , 

3 ' Zim. Jvs 53. Ū d e ņ r a ž a 
Ūdeņradis šķist daudzos metālos. Se- siltumvadišana. 
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višķi lielā mērā ši ipašiba piemit p a l a d i j a m . Viens til
pums paladija pie istabas temperatūras spēj sevi uzņemt 
710 tilpumus ūdeņraža. Sildot ūdeņradis atkal izdalās. H o i t s e m a 
smalki izdaritie kvantitatīvie pētijumi pierāda, ka ūdeņradis pa daļai 
ķ i m i s k i savienojas ar paladlju un dod savienojumu Pd.,H. Te 
ir darišana ar vienu no tām sistēmām, kuras stāv uz r o b e ž a s 
starp ķimiskiem savienojumiem un šķidumiem, un par kurām mēs 
runājām 4 lekcijā ( 50 Ip. p,). 

Ūdeņradim piemit visai liela „tieksme" savienoties ar skā
bekli. Tas redzams no ta, ka ūdeņradis d e g skābekli un gaisā. 
Viņa liesma vāja un neskaidra, jo ūdeņraža degšanā nepiedalās 
cietas vielas. Bet ja ūdeņraža liesmā ieliek platinas drāti, ta 
nokaist un spid ar baltu gaismu. Izmērots, ka 1 gr. ūdeņraža 
sadegot attista 34032 siltuma vienibas jeb kalorijas. Tas ir tāds 
daudzums siltuma, ar kuru var 34 kilogramus ūdens sasildit par 1". 

Kas rodas, kad ūdeņradis deg? Uz šo jautājumu mums 

Ūdeņraža 
šķīšana 

paladija 

Ūdeņraža 
ķimiskas 
īpašības. 

Ūdeņradim 
degot 

attīstās 
ūdens . 

Zīm. № 54. Ūdeņrad im degot rodas ūdens . 

atbildēs sekošs eksperiments. Cauruli ar degošu ūdeņradi turam 
slīpi zem lielas (2 litri) vārglāzes virs mazas porcelāna bļodiņas 
(zim. 54). Vārglāze iekšpusē pārklājas ar rasas pilieniem, kas 
satek bļodiņā. Iegūto šķidrumu izmēģinot atrodam, ka tam nav 
ne smakas, ne garšas, un lakmusu nekrāso. Dažus pilienus 
platinas vāciņā sildot, tas iztvaiko, neatstādams neka pāri. šīs 
jpašibas pierāda, ka iegūtais savienojums ir ūdens, pagatavots 
..sintētiskā ceļā", t. i. no elementiem: 

2H„ + O, = 2H,0. 

Lai novērstu iebildumus, ka ūdens atdalījies no mitrā ūdeņ- Gāžu 
raža, pēdējo nākas pirms dedzināšanas s a u s ē t . No K i p p a apa- sa« s e Sana. 
rata vispirms ūdeņradi laiž ar chlorkalclju pildītā „tornī", pēc tam 
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A pgriezta 
liesma. 

Sprāgstoša 
gāze 

gāžu „skalotnē", kur k o n c e n t r ē t a sērskābe. Abas vielas lielā 
mērā uzsūc ūdeni, kāpēc gāze izsausejas. 

Ūdeņradis, kā zināms, deg skābekli; un ari otrādi, s k ā 
b e k l i s d e g ū d e ņ r a d i . Vienkāršas petrolejas lampas cilindri 
korķi iestiprinātas divas caurules, no kurām viena savienota ar 
skābekļa, otra ar ūdeņraža gāzturi (zim 55). Cilindri sākumā laiž 
stipru ūdeņraža straumi un to aizdedzina cilindra vaļējā galā. Tad 
pa otru cauruli, aizbidot to lidz cilindra vaļējam galam, laiž skā

bekli. Skābeklis aizdegas ūdeņradi. Vel
kot cauruli ar skābekli lejup, skābekļa 
liesmu iespējams nostādit cilindra vidū. 
Pavairojot skābekļa straumi, liesma pārlec 
uz ūdeņraža cauruli; bet ja pavairo ūdeņ
raža straumi, liesma pārlec atpakaļ uz 
skābekli. Pirmā gadijienā ūdeņradis deg 
skābekli, otrā, turpretim, skābeklis ūdeņ
radi. Šis eksperiments pierāda, ka de
gošas, un degšanu uzturošas vielas jēdziens 
ir relativs. Vispārīgi, d e g š a n a i r d i v u 
v i e l u s a v i e n o š a n ā s , k a s s a i s t i t a 
ar l i e l a s i l t u m a a t t i s t i b u . 

Ūdeņraža un skābekļa malsijumu ar 
liesmu, vaj elektrisko dzirksteli aizdedzinot, 
tas sadeg ar sprādzienu, šis sprādziens 

sevišķi stiprs, ja maisījumā ūdeņraža 
un skābekļa tilpumu attleciba vienāda 
ar to, kādā šis abas gāzes savienojas, 
t. i. = 2. Šādu maisijumu sauc s p r ā g 
s t o š o g ā z i . Sprāgstošo gāzi var 
viegli pagatavot, sadalot ūdeni ar elek-
tribu traukā, kam divas platinas platites 
(zim. 56). Trauku lidz pat kaklam 
piepilda ar atšķalditu sērskābi, un pla
tites savieno ar batarejas poliem. Uz 
platltem atdalās ūdeņradis un skābeklis, 
kuru malsijums iziet pa gāznovada 

cauruli. Sprāgstošā gāze sava eksplozīvā rakstura pēc loti bistama. 
Pilnīgi droši to var aizdedzināt, kad ta iepildīta ziepju burbuļos; 
tam nolūkam caurules galu ieliek bļodiņā ar ziepju škidumu. Noņem 

• aparātu un bļodiņā aizdedzina ziepju burbuļus. Tie sadeg ar lielu 
Sprāgstošās t r o k S n i . 

gāzes un 
ūdens Interesanti salidzinat sprāgstošas gāzes tilpumu ar iegūta 

tvaika til- Q c j e n s tvaika tilpumu. Tam nolūkam lietojamU—cauruli ar Iekau-
attieciba. sētām platinas drātiņam (zim. 57). Sākumā abus caurules dilbjus 

Zīm. 55. Apgriezta l iesma. 

Zīm. 5«. Sprāgstošas gāzes 
pagatavošana 



- 77 -

sasilda lidz 100'-' un, 

Zīm. № 57. Sprāgstošās Lēna 
gazes un ūdens tvaika sav ienoša 

t i lpumu attiecība. uās,dcgšana, 
sprādziens . 

piepilda ar dzivsudrabu, pēc tam no elektrolīzes aparāta vienā dilbi 
pa krānu iepilda sprāgstošo gāzi, izlaižot no otra dilbja daļu dziv-
sudraba. Sprāgstošo gāzi ar ūdens tvaiku 
nostādot dzivsudrabu abos dilbjos uz viena 
limeņa, nolasām gāzes tilpumu pie 100". 
lekausetās platinas drāts galus ar indukcijas 
spoli savienojot, rodas dzirkstele un notiek 
sprādziens. Dzivsudrabu pēc tam atkal no
stādām vienā limem un nolasām iegūto ūdens 
tvaiku tilpumu. Rodas vienkārša attiecība 
3 : 2 . Ta kā sprāgstošā gāze sastāv no 2 
tilpumiem ūdeņraža un 1 tilpuma skābekļa 
(63 Ip. p.), tad dabonam attiecibu: 

ūdeņraža tilpums: skābekļa tilpums-, 
ūdens tvaika tilpums == 2 :1 : 2. Te mums 
jauns vienkāršu tilpumu likuma apstiprinājums 
(60 Ip. p.). 

Sprāgstoša gaze parasta temperatūra, 
acimredzot, pavisam nesavienojas. V i k t o r s 
M e i j e r s (Wictor Meyer) pierādīja, ka 
pie 500" ūdeņraža un skābekļa savienošanās jau norisinājās pietie
koši ātri, lai būtu iespējama šās reakcijas ātruma mērošana-
Mēģinājumi pierādījuši, ka paiet 100 minutes, kamēr 15% sprāg
stošās gāzes pārvēršas ūdeni. V a n t - H o f s (van't Hoff) atrada, 
ka reakciju lielākās daļas ātrums pamazinās uz pusi, ja tempera
tūra kritās par 10". No ta var izrēķināt, ka 15",/o sprāgstošās 
gāzes pie 0° pārvēršanai ūdeni vajadzigas 50 X 2:'° minutes jeb 
simts miljardu gadu. Protams, ka tik lēna reakcijas gaita mums 
nav novērojama. Pie 700" reakcijas ātrums jau sasniedz tās 
robežas, kur sākas degšana (35 Ip. p.). Ja degšana notiek uzreiz 
visā sprāgstošās gāzes masā, tad reakcijā cēlies siltums (34.000 
kalorijas!) sasilda tur radušos ūdens tvaikus un attista tik lielu 
spiedienu, ka notiek sprādziens. B u n z e n s (Bunsen) aprēķinājis, 
ka sprāgstošās gāzes sprādziena spiediens ir 10 atmosfēras. Tādā 
kārtā mēs novērojam pakāpenisku pāreju no lēnās savienošanās 
sprādzienā. Ja sistēmas temperatūra ļoti zema, reakcija norisinās 
tik lēni, ka mums l i e k a s , ka ta nemaz nenotiek. Temperatūru 
paaugstinot, sasniedzam fāzi, kurā reakcija norisinās m a n ā m i 
ātri. Vēl augstākā temperatūrā reakcijas siltums palielina 
sistēmas temperatūru tā, ka reakcija norisinās neizmērojami isā laikā. 
Ja abas gāzes nav viena ar otru samaisitas, reakcija notiek tikaj 
tajā sistēmas joslā, kur abas vielas pieskaras viena otrai. Rodas 
liesma jeb m i e r i g a d e g š a n a . Bet ja abas gāzes labi samai
sītas, reakcija acumirkli norisinās visā masā: notiek s p r ā -



Platinas ka
talitiskais 
iespaids. 

Zīm. № 58. 
Reakcijas kata
litiska paātrinā
šana ar platinu 
starp ūdeņrad i 

un skābekl i . 

dziens. Vispārīgi, s p r ā d z i e n s ir tāda reakcija, kurā pie palie
linātas temperatūras attistas gāzejadas vielas. Sprādziena spie
diens rodas gāzēm reakcijas siltumā izplešoties. 

Platinai piemit ipašibas tādā mērā paātrināt sprāgstošās gāzes 
savienošanos, ka ta norisinās diezgan ātri jau parastā temperatūrā. 

Tā kā platina pati reakcijā nepiedalās, tad to 
sauc „katalizatoru" (30 Ip. p.\ Ja ar dzivsudrabu 

• • piepildītā „gāžu" caurulē no elektrolīzes aparāta 
ielaiž sprāgstošo gāzi, reakcija nav novērojama 
(zim. 58). Tagad caur dzizsudrabu iebāžam 

i caurulē ar platinas pulveri piesūcinātu māla gaba
liņu (kuru pagatavo karsējot chlorplatlnas šķidumu). 
Nu dzivsudrabs caurulē ātri paceļas un caurules 
iekšpuse pārklājas ar rasu. Tā tad platinas klāt
būtnē ūdeņradis ar skābekli savienojas pie para
stas temperatūras. 

šo parādibu pirmais novēroja D e b e r e i -
n e r s (Ddbereiner) un uz viņas principa pagata
voja savu ..aizdedzināmo mašinu", kurai tajā laikā, 
kad vēl sērkociņus nepazina, bij liela piekrišana. 
D e b e r e i n e r a aizdedzināmā mašīna sastāv no 
platā bundžā ievietota zvana, kurā iekārts cinka 

gabaliņš (zim. 59). Ārējā traukā (bundžā) ielej 
atšķaidītu sērskābi. Attaisot zvana sānvadcauru-
les krānu, zvanā no ārējā trauka ieplūst sērskābe. 
Uz cinku iedarbodamās, ta attista ūdeņradi, kas 
pa krānu iziet. Pret krāna izeju nostiprināts 
platinas sūceknis, kam pieskārdamles ūdeņradis 
aizdegas. Krānu aiztaisot, ūdeņradis no zvana 
Izvieto sērskābi, un reakcija apstājas. 

Katalizatoru Ša aparāta ļaunā puse ir ta, ka dažādas 
nonāvēšana . v j e ļ a s . sērūdeņradis, oglekļa oksids u. c. platīnu 

..nonāvē", t. i. šo vielu Iespaidota, ta zaudē savas 
katalitiskās ipašibas. Nav zināms, kā platina tiek 
..nonāvēta", nedz ari — uz kā dibinājās viņas 
katalitiskā darbiba. Zinām tomēr, ka degļa liesmā 
karsējot ,.nonāvetu" platinu var atdzivinat. Uz
ņemtās gāzes tad izdalās, un platina iegūst agrā
kās spējas. Ir zināms, ka ari platina lielā mērā šķist ūdeņradis 
(75 Ip. p.) un skābeklis. Ļoti iespējams, ka šo gāžu reakcija 
notiek viņu platinas šķidumā. Bet ja platina piesātināta citām 
gāzēm, ūdeņradis un skābeklis tajā vairs nešķist, kāpēc katalitiski 
ta vairs nevar darboties. 

Zim №• 50, 
Debere ine ra aiz 
ledzinaināniašina 
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Ūdeņradis — vieglākā no visām pazistamām gāzēm. Šās Ūdeņraža 
ipašibas pēc to izlieto gaiskuģniecibā aerostatu pildīšanai, 1 kub. i z l ' e t o S ā n a : 
metrs gaisa sver apmēram 1,29 kilogramus, bet 1 kub. .metrs L

n i | c f b | ^ 
ūdeņraža — tikai 0,09 kilogramus. Tā kā pēc A r c h i m e d a li
kuma katrs ķermenis zaudē tik no sava svara, cik sver izvietotā 
gaisa tilpums, tad uz ū d e ņ r a ž a aerostata tilpuma katru kub. 
metru iznāk gaisa spiediens: 1,29— 0 , 0 9 = 1,2 kilogr. Grozāmam 
gaiskuģim izgudrotam, radās arvienu lielāki ūdeņraža pieprasījumi, 
jo šini galskuģniecibas nozarē ūdeņradim pieder monopols. Viņa 
vienigals, bet ļoti lielais trūkums pastāv tamā, ka tas ļoti viegli 
aizdegas, caur ko bieži vien notikušas bēdigas katastrofas. 

Ūdeņraža lielais degšanas siltums dod iespēju sasniegt ūdeņ-2.sildīšanai, 
raža liesmā ļoti a u g s t a s t e m p e r a t ū r a s . Sevišķi augsta 

temperatūra rodas ūdeņradim sadegot tīrā 
skābekli. Tam nolūkam lieto sevišķas kon
strukcijas degli, kas redzams 60 zimejumā. 
Sprāgstošās gāzes deglis sastāv no divām 
viena otrā ieliktām metāla caurulēm. Vidus 
caurulē, daudzumu ar krānu regulējot, laiž 
skābekli. Ūdeņradi laiž pa riņķejado telpu 
s t a r p abām caurulēm. Abas gāzes satie
kas pie cauruļu izejas; aizdedzinātas tās deg 
ar liesmu, kurai gan vāja gaisma, bet ļoti 
augsta temperatūra. Sprāgstošās gāzes 
liesmā kūst platina, kvarcs un citas grūti 
kausējamas vielas. Tērauda atspere sadeg 
ar tādu pašu efektu, kā tirā skābekli. 

Zim. № 00. Daņieļa 
krāns ūdeņraža - skā

bekļa liesmai. 

Ūdeņraža—skābekļa liesmā praksē kausē dažādas grūti kausē
jamas vielas, salodē augstā temperatūrā kūstošus metālus (autogē
nā salodešana"), kā ari sagriež metālus (piemēram, tēraudu). 
Ūdeņraža—skābekļa liesmas temperatūra = apm. 2000", un tās 
priekšrocība pastāv tamā, ka ūdeņradis sadegdams attīsta tikai 
ūdeni, bet ne oglekļa savienojumus, kas iedarbojas uz mtealu. 

Ūdeņraža liesmai ļoti vāja gaisma un tāpēc pati par sevi ta 3 a p g a i s . 
apgaismošanai neder. Liesma spid tikai tad, ja tajā nokaist cietas mošanai. 
vielas. Ūdeņraža degšanā tādas neattistas. Augstā temperatūrā 
gāzes izdod tikai vāju gaismu (luminescencija). Ja ūdeņradi laiž 
caur benzolu, un tad ar benzola tvaikiem piesātinātu aizdedzina, 
tas deg ar gaišu liesmu, kā deggāze. Benzols — ūdeņraža un 
oglekļa savienojums: C,;H,;- Liesmā tas sadaļas, attistidams smalkas 
oglekļa daļiņas (kvēpus), kas augstā temperatūrā spid. 

Spožas gaismas iegūšanai D r u m o n d s lika priekšā sprāg
stošās gāzes (ūdeņraža-skābekļa degļa) liesmā karsēt kaļķa gaba-



linu. Rodas ļoti spoža gaisma, kas pazistama „ D r u m o n d a 
gaismas" vārda. Šo gaismu agrāk lietoja projekcijas lampu apgais
mošanai u. t. t. Beidzamā laikā to vairs nelieto, un viņas vietu 
izpilda elektriskā, vaj acetilena apgaismošana. 

Stipras gaismas avotu var ari rast, dedzinot ūdeņradi 
A u e r a degli, šajā gadijienā spīdošas cietās vielas lomu Izpilda 
Auera sietiņa materiāls, kas sastāv no torija un cerija oksidiem 
(skat. „ tonjs") . ' 

Vispārīgi jāsaka, ka katra cieta viela, sasildīta augstāki par 
apkārtnes temperatūru, izlaiž starus. Redzamie stari rodas tikai 
pie 300° temperatūras. Pēc Stefana likuma, nokarsētas vielas 
īzstarošanas spēja proporcionāla viņas absolūtās temperatūras 
c e t u r t a l p a k ā p e i . Tāpēc ari gaismas „spožums" ātri pieaug 
paaugstinot gaismas „avota" temperatūru. Tā kā ūdeņraža liesma 
dod ļoti augstu temperatūru, tad gāzes apgaismošanā tai zināmas 
priekšrocības. 

Tam kā apstiprinājums noder sekosi skaiti, kas apzīmē 
siltuma patēriņu stundas laikā, lai iegūtu vienas normālas sveces 
gaismu (0 . Šmidts); priekš vienas sveces stundā jāpatērē: 

ūdeņradim degot 6,15 Cal. 
deggāzei • „ 13,7 „ 
ūdens gāzei , . 15,5 

ķīmiskās Pēdējā laikā daudz ūdeņraža patērē amonjaka ražošanai pēc 
pniecibas. ļ_ļ a ļj e r a m e t o d e s : no slāpekļa un ūdeņraža, par ko runāsim lek

cijā par slāpekli. 

Ūdeņradi reducēšanas ipašibas pēc lieto ari oglekļa savieno
jumu nozarē. Viens no svarigakiem viņa izlietošanas veidiem 
pastāv māksligu c i e t u tauku pagatavošanā no šķidriem taukiem, 
kā arī eļļu Izgatavošanā, pievienojot ūdeņradi ( S a b a t j ē (Sabatier), 
S e n d e r e n s a un I p a t j e v a (HnaTbeu-b) metodes). 
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to atņemt ari savienojumiem. Piektajā lekcijā mēs redzējām, 
ka ūdeņradis svina oksidam un peroksidam skābekli atņemdams, 
reducē svinu (50 Ip. p.): 

PbO + H a = H,0 + Pb 
svina oksids -f- ūdeņradis == ūdens -f- svins. 

PbO._, + 2 H 2 *= 2H.X) + Pb 
svina peroksids - ļ - ūdeņradis == ūdens -f- svins. 

Gluži analoģiska reakcija notiek, kad ūdeņradi laiž pār 
nokarsētu vara oksidu: 

CuO + H, = H 2 0 + Cu 
vara oksids - f ūdeņradis = ūdens -f- varš. 

Ūdeņradi laižot slāpekļskābā sudraba šķidumā (zīm. 61), 
pēdējais to uzņem un atdala sudrabu : 

2AgN0 3 + H, = 2HN0 ; , + 2Ag 
slāpekļskābals sudrabs - f ūdeņradis = slāpekļskābe -f- sudrabs. 

nas reakci
jas . 

Šī reakcija ir pretēja tam, kuras me
tāli, piemēram, cinks, dzelzs, skābēs izšķīst 
(69 Ip. p.). 

Zn + 2HCI = ZnCI, + H, jeb 
Fe + H, ,S0 4 = F e S 0 4 + H, 

Pievestie fakti norāda, ka ū d e ņ 
r a d i s i r r e d u c ē t a j s . 

Augstā temperatūrā (ap. 1000°) ūdeņ
radis reducē ogļskābo gāzi oglekļa oksīdā 
pēc nolīdzinajuma: 

C 0 2 + H 2 = CO + H 2 0 . 

Apgrieze-
niska 

reakcija. 

Zīm. № 61. AgNG-3 šķī
duma reducēšana ar 

ūdeņrad i . 

Astotā lekcija. 
Ķ ī m i s k a i s l ī d z s v a r s . 

Reducēšanas reakcijas. — Apgr iezeniskas reakcijas. — Ķimiskais līdz
svars . — Akt ivo masu l ikums. —Ūdens gāzes l īdzsvars . — Skaitu dat i .— 
T e m p e r a t ū r a s iespaids. — Dzelzs oksida r educēšana — Akt ivo masu 
l ikuma apstiprinājums — Līdzsvara pārvie tošana. — Sāļu reducēšana . — 
Ķimisko procesu apgr iežamibas principa apvienošana — Šķietamie 

izņēmumi. 

Ūdeņradis w avienojas nē tikai ar brīvu skābekli, bet spēj Reduceša-
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Bet agrāki redzējām, ka oglekļa oksids reducē ūdeni 
(66 Ip. p.). 

CO + H 2 0 = C 0 2 + H., 

Tā tad, starp ūdeni un oglekļa oksidu reakcija v a r n o r i 
s i n ā t i e s d i v o s p r e t ē j o s v i r z i e n o s : no kreisās uz labo, 
un no labās uz kreiso pusi. šādas reakcijas sauc a p g r i e z e -
n i s k a s un apzimē divām pretēja virziena bultām: 

CO 4- H,0 ^ ± CO, + H 2 . 

Senāk pastāvēja uzskats, ka apgriezeniskas reakcijas ir izņē
muma gadijieni. Vēlāk, tomēr, Izrādijas, ka apgriezeniskas reak
cijas sastopamas biežāki, nekā domāja. Jau B e r t o l l e (Berthol-
let) aizrādija, ka principā v i s a s reakcijas atzistamas par 
apgriezenlskām. 

Pašlaik pieņem, ka abas pretējās reakcijas notiek vienā un 
tajā pašā laikā, t. i. vienā un tajā pašā laikā no ūdeņraža un 
ogļskābās gāzes ūdens a t t i s t a s , un ari s a d a ļ a s . Tikai abas 
šis pretējās reakcijas nav vienāda ātruma, un tas, ko mēs varam 
novērot, tā tad, ir šo a b ē j o ā t r u m u s t a r p i b a . 

Jau agrāk tika aizrādīts, ka reakcijas ātrums proporcionāls 
reaģējošo vielu koncentrācijai (35 Ip. p.). Ja reakcija, kā šini 
gadijienā, notiek starp gāzejadām vielām, par viņu koncentrāciju 
uzlūkojama dotās gāzes tilpuma attieciba pret visa maisijuma 
tilpumu (uz analizēs pamata). Apzimejot oglekļa oksida tilpumu 
maisijuma (100 cm : !) ar a, ūdens tvaika tilpumu ar b, mēs dabo-
nam reakcijas ātrumam no kreisās uz labo pusi šādu nolidzinajumu: 

v, = k t . a. b, 

kurā v, apzimē reakcijas ātrumu no kreisās uz labo pusi, k, — 
konstantu lielumu (atkarigu no temperatūras). Pretējai reakcijai 
dabonam otru nolidzinajumu : 

v._,,= K . c. d, 

(kurā vL, — pretējas reakcijas ātrums, k a — konstants lielums, 
c - oglekļa dloksida tilpums, d — ūdeņraža tilpums maisijuma 
100 cm : i . Eksperimentā mēs novērojam starpibu v, — v.,. Ja ta 

' pozitiva, reakcija norisinās no kreisās uz labo, ja negativa — no 
labās uz kreiso pusi. 

l fdzsvar^ Eksperiments norāda, ka katra apgriezeniska reakcija pēc 
1 b ' zināma laika noteikta stāvokli izbeidzas, pie kam reakcijā iedarbo-
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jošos vielu koncentrācija vairs nemainās, šādu sistēmas stāvokli 
sauc ķ i m i s k ā l i d z s v a r a s t ā v o k l i . Saskaņā ar augšminēto 
redzes punktu, ķimlsko līdzsvaru varam uzlūkot kā divu pretēju 
v i e n ā d a ā t r u m a reakciju rezultātu. Par augšā pievesto 
gadijienu varam teikt,, ka lidzsvars iestāsies tad, kad starpība 
v x — v 2 būs nulle, t. i. 

V j - ~ v.. 

Šajā gadijlenā zināmā laika vienibā ūdens tvaika tikpat 
daudz a t t i s t a s , cik tajā pašā laikā s a d a ļ a s . 

Ja šini bridi analizēsim iegūto gāzes maisijumu un analizēs 
datus ievietosim augšā pievestos nolidzinajumos priekš V ļ un v 2, 
tad atradīsim, ka 

kv a/ b = k 2, c. d jeb 
a. b k 2 

c d k x 

Tā ka divu konstantu lielumu attiecibal k ļ 
konstantam lielumam, tad apzimesim to ar 

k 2 

h 
a. b 

k 2 ari jābūt 

k. Tada gadijiena 

Konstanto lielumu 

c. d 

k sauc 

- k. 

i d z s v a r a k o n s t a n t i . 
Kā piemēru pievedisim H a n a ūdens gāzes lidzsvara pētijumu 

rezultātus. H a n s "laida lidz 986" nokarsētā kvarca caurulē pla
tinas (kā katalizatora) klātbūtnē ogļskābās gāzes uo ūdeņraža mai
sijumu dažādās tilpuma attiecibās. Pēc reakcijas iegūto m a i s ī 
j u m u analizējot, tas nāca pie sekojošā tabelē pievestiem rezultātiem. 

J a b e l e 3. 
Ū d e n s g ā z e s l i d z s v a r s p i e 986°. 

CO tilpums 
a 

H.,0 tilpums 
b 

CO., tilpums 
c 

H tilpums 
d 

Konstante 

C. Q . 

9,46°/o 
23,00 
27,83 
26,28 
22,85 

9,46°, o 
23,00 
27,83 
26,28 
22,85 

0,70% 
7,18 

21,36 
34,67 
47,35 

80,38% 
46,82 
22,88 
12,77 

6,95 

1,591 
1,581 
1,591 
1,557 
1,585 

Caurmēra skaits . . 1,581 

Ūdens 
gāzes 

l īdzsvars. 

S kai tu dati 



No tabelē pievestiem skaitiem redzams, ka: 

1) ūdens gāzē rodas visi četri reakcijas produkti: C O , H.,0, 
CO,„ H ; 

2) reakcijas beigās visu četru reakcijas dalibnieku starpā 
iestājas noteikta attieciba; 

3) neatkarigi no maisijuma s a s t ā v a s ā k u m ā , l i d z s v a r a 
s t ā v o k l i 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 a 
a t t i e c i b a p r e t r e a k c i j a s p r o d u k t 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 p a l i e k k o n s t a n t a . 

Pēdējo likumu atrada G u l d b e r g s (Guldberg) un V ā g e 
(VVaage). Tas saucas „ a k t i v o m a s u l i k u m s " , un viņam 
ļoti liela nozime visā ķimijā. 

Turpmākie H a n a pētījumi pierāda, ka lidzsvara konstante K, 
kas neatkarājas no maisijuma sastāva sākumā, mainas lidz ar tem
peratūru. Tas redzams sekojošā tabelē. 

T a b e I e 4. 

Ū d e n s g ā z e s l i d z s v a r a k o n s t a n t e s 
a t k a r i b a no t e m p e r a t u r a s . 

Temperatura. Konstance K = —'~r 
c. ll. 

686° 0,534 
786" 0,872 
886" 1,208 
986° 1,596 

1086" 1,956 
1205" 2,126 
1405" 2,490 

No šās tabeles nākam pie slēdziena, ka sildot konstante K 
p a l i e l i n ā s . Tā kā konstantes palielinājums nozimē oglekļa 
oksīda daudzuma palielinājumu uz ogļskābes un ūdeņraža rēķina, tad 

4) reakcijas C O + H , 0 ^ ± C O a , + H 2 lidzsvars sildot pār
vietojas no labās uz kreiso, bet dzesējot — no kreisās uz labo pusi. 

^k/dT Ūdeņradis, kā jau aizrādīts, reducē metālu oksidus. Ja grūti 
reducēšana, kausējama stikla caurulē ieliek dažus gramus dzelzs oksida 

(zim. 62) un karsē, laižot cauri sausu ūdeņraža straumi, tad novē
rojams, ka brūnais dzelzs oksids pārvēršas melnā metāliskas dzelzs 

Tempera -
tu ras 

iespaids 
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pulveri. Caurules vēsajās daļās rodas ūdens pilieni. Dzelzs oksids 
reducējas pēc šāda reakcijas nolidzlnajuma : 

Fe,0 ; ļ + 3H, = 2Fe -f- 3H.,0. 

Zīm. 6'J. Dzelzs oksida reducēšana ar ūdeņrad i . 

Reduccjot Tegūtais dzelzs pulveris ir sevišķi a k t i v s dzelzs 
veids: tas gaisā aizdegas un pārvēršas brūnā dzelzs oksīdā: 

4Fe + 3 0 . 2 = 2Fe._,03- .. 

Šo dzelzs aktivo veidu sauc p i r o f o r u d z e l z i . Šās 
dzelzs aktivitāte ceļas no ūdeņraža, kas tajā darbojas kā katalizators. 

Mēs jau redzējām, ka dzelzs karsējot reducē ūdeni (66 Ip. p.). 
Tā tad ari šini gadijienā darišana ar apgriezenisku reakciju, kuru 
var izteikt lidzigl iepriekšējai •. 

2 Fe +• 3H,0 Fe.,0, 4- 3H„ 

Pēc kāda laika abas pretējās reakcijas noved visu sistēmu 
noteiktā lidzsvara stāvokli, kurā visas četras reaģējošās vielas: 
dzelzs, ūdens tvaiks, dzelzs oksids un ūdeņradis piedalās noteiktos 
daudzumos. Ķimisko lidzsvaru uz matemātikas pamatiem nostādot, 
jāievēro, ka tikai divas no visām augšminētām vielām, ūdens tvaiks, 
un ūdeņradis, ir gāzejadas. Pārejās divas vielas: dzelzs un dzelzs Aktivo 
oksids atrodas cietā veidā, kuru koncentrācija tāpēc uzskatama ļ,™^",^ 
pastāvīga. Aiz ša iemesla a k t i v o m a s u l i k u m s šajā gadi-apst ipr ina-
jienā pieņem vienkāršāku veidu: apzīmējot līdzsvara stāvokli ūdens lnmii-

tvaika tilpumu ar a, ūdeņraža tilpumu ar b, dabonam 

4- = K, t, i. 
b ' 

starp reaģējošu gāzejadu vielu : ūdens tvaika un ūdeņraža tilpu
miem līdzsvara stāvokli pastāv konstanta attieciba. P r e i n e r a 
(Preuner) eksperimenti šo teorijas prasibu pilnīgi apstiprina, kas 
redzams sekojošā tabelē (gāžu tilpumu attiecibas vietā šeit ņemta 
viņu parciālo spiedienu attiecība): 
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T a b e I e 5. 
Ū d e n s t v a i k a un ū d e ņ r a ž a l i d z s v a r s p i e 900°. 

Līdzsvara 
pārv ie to-

H._,0 parciālais spiediens: 
a 

H, parciālais spiediens 
b ' 

Konstante 

x = l 
8,8 m / m 1 3 , 5 m / m 0,65 

» 1",0 '14,2 0,70 
11,5 17,9 0,65 
12,7 18,0 0,71 
17,4 26,0 0,67 
25,1 37,4 0,67 
35,0 52,0 . 0,67 
39,6 58,5 0,68 
46,6 69,4 e 0,67 
49,3 71,8 0,68 

Lidzsvars drusku sarežģījas, kad kopā ar dzelzs oksidu Fe. 20 ;, 
reakcijā var attistlties ari savienojums Fe :,0.i- No P r e i n e r a 
pētijumiem, katrā ziņā, redzams, ka neatkarigi no ta, vaj pār dzelzs 
oksidu laižam ūdeņradi, vaj ūdens tvaiku pār dzelzi, g ā z e j a d ā 
f ā z ē v i e n m ē r I e s t ā j a s v i e n a un ta p a t i ( k o n s t a n t a ) 
ū d e n s t v a i k a un ū d e ņ r a ž a d a u d z u m u a t t i e c i b a . 

Ja šo rezultātu salidzina ar mūsu eksperimenta (85 Ip. p.) 
rezultātu, pirmā acumirkli rodas pretruna: eksperiments pierāda, ka 
ūdeņradis p i l n i g i r e d u c ē d z e l z s o k s ī d u . Ša pretruna 
tomēr tikai šķietama. Patiesībā novērojams lidzsvars t i k a i g ā z e s 
v i d ē , kur atrodas dzelzs un dzelzs oksīds. Ja Iegūto gāzes 
maisijumu izlaižam, un caurulē Ielaižam svaigu ūdeņradi, līdzsvars 
iestāsies no jauna, pie kam daļa dzelzs oksida no jauna reducēsies 
dzelzi. Šis process turpināsies, kamēr nebūs reducēts v i s s 
d z e l z s o k s ī d s . Pretējā reakcija radisies laižot pār dzelzi ūdens 
tvaiku. Tā kā gāzejadā vidē starp ūdens tvaiku un ūdeņradi 
jārodas tam pašam lidzsvaram, kas bij agrāk, tad sākumā d a ļ a 
dzelzs oksidesies. Jelalžot no jauna ūdens tvaiku, iegūtais līdz
svars zudis, un daļa dzelzs no jauna pārvērtīsies oksidā. Galu 
galā visa dzelzs būs oksidēta. No ta redzams, ka 

1) ū d e ņ r a d i p ā r s v a r ā ielaižot, reakcija 

2Fe + 3H.,0 £ ± F e - A 4- 3 H , 

norisināsies no l a b a s uz k r e i s o p u s i , kamēr viss F e s 0 8 

nebūs izbeidzies, bet 
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2) ū d e n s t v a i k u s p ā r s v a r ā ielaižot, reakcija norisinā
sies no kreisās uz labo pusi, lidz Fe pilnīgi būs oksidēts. 

Tas pilnīgi saietas ar eksperimenta rezultātiem. s ā l u 

Jepriekšejā lekcijā redzējām, ka metāli, cinks, dzelzs u. c. i e d u c e š a n a -
izvieto no skābēm ūdeņradi (69 Ip. p.), piemēram, 

Fe + H,,SO, =?= FeSO., + H 2 

Zn + 2 HCI = ZnCJg + H , 

B e k e t o v s (Be«eTOB"b) pierādija, ka ari reakcija, kur metāli 
izvieto ūdeņradi, savā būtibā ir a p g r i e z e n l s k a r e a k c i j a . 
Saspiests ūdeņradis izvieto no sudraba sāļu šķidumiem sudrabu, 
no chlorplatinas — platinu, no chlorpaladija — paladlju. Tā tad ari 
visos šeit pievestos metālu un skābju savstarpas Iedarbibas gadi-
jlenos reakcijas produkta (ūdeņraža) koncentrācijas palielinājums 
apgriež reakciju pretējā virzienā, kā to prasa aktivo masu likums. 
Nav šaubu, ka ari augšminētām cinka un dzelzs skābēs šķišanas 
reakcijām ir robeža, kuru nosaka attistitā ūdeņraža spiediens. Jau 
teorētiski šajos gadijienos paredzams, ka šis spiediens, kas nepie
ciešams reakcijas apturēšanai, rēķinajams vairākos miljonos atmosfēru. 

Visu augšā sacito apvienojot, var teikt, ka v i s a s ķ i m i s k ā s Ķīmisko 
r e a k c i j a s i r a p g r l e z e n i s k a s u n g a l ā n o v e d l i d z - procesu 

J _ apgnezami-
s v a r a s t ā v o k l i , k u r a kā i z e j a s v i e l a s , ta a r i r e a k - b a s principa 
c l j a s p r o d u k t i p ē c a k t i v o m a s u l i k u m a a t r o d a s a P v i e « ° -

_ r sana. 
n o t e i k t a a t t i e c i b a . 

Izejas vielu „aktivo masu" palielinajot, lidzsvars pārvietojas 
no kreisās uz labo, bet katrs aktivās masas palielinājums vienam 
no reakcijas produktiem, līdzsvaru pārvieto no labās uz kreiso pusi. 

Uz reakciju apgriežamlbas principa vispārējo raksturu norā- šķ ie t amie 
dija jau 1 8 0 3 gadā B e r t o l l e (Berthollet) savā klasiskā darbā l z n e m u m i -
„statique chimique". B e r t o l l e pierādija ari, kāpēc daudzas 
reakcijas mums praksē i z l i e k a s pilnīgas, t. i. neapgriezeniskas. 
Šādi šķietame izņēmumi no apgriežamibas principa novē
rojami visos tajos gadijienos, kad viens no reakcijas produktiem 
pazūd no darbibas sfēras : vaj nu tāpēc, ka tas izgaist (ūdeņradis), 
vaj nešķist ūdeni (kā chlorsudrabs) un Izkrit no šķīduma kā 
nogulsnis. Pēc aktivo masu likuma, vienam reakcijas produktam 
pazūdot, lidzsvars stipri pārvietojas ši produkta attīstības virzienā. 
Pat šini gadijlenā, kā rūpigi pētijumi pierādījuši, reakcijas nekad 
neiet līdz beigām, bet noved pie lidzsvara, kas gan stipri pārvie
tots reakcijas virzienā. Sintētiskā un analitiskā ķīmijā aiz praktis
kiem iemesliem šādām „vienpusīgām" reakcijām piešķirta priekš
roka, tāpēc ari apgriezeniskām reakcijām ilgu laiku nepiegrieza 
plenācigu vēribu. 
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Devitā lekcija. 
Ūdens un ūdeņraža peroksids. 

Lietus ūdens . — Minerālūdeņi,. — Akas ūdens . — Pastāvigs un pāre jošs 
ū d e n s cietums. - Ūdens tīrišana. — Pārbaudīšana . — Upes ū d e n s — 
Jūras ūdens — Z e m e s vecuma aprēķinajums. — Cēlmetāli jū ras ūden i — 
Ķimiski tīrs ūdens . — Ūdens f i z i k ā l ā s ī p a š i b a s . — Iztvaiko
šana. — Tva ika spiediens. — Vārišanās t empera tū ra — Sasalšana. — 
B r i d ž m e n a (Bridgman) eksper iment i . — Ti lpuma maiņa. — Dina
miskā l īdzsvarā princips. — L e d u s iztvaikošana. Līdzsvara d iagrama — 
Trīskārt igais punkts — Ū d e n s ķ i m i s k ā s ī p a š i b a s . — Ū d e n s 
tvaika disociacija. Spiediena un tempera tū ras iespaids. — Ū d e n s sav ie
nošanās ar nemetālu oks id icm — Savienošanās ar metālu oksidiem. — 
Sāļu hidratu rašanās. — I l idra tu disociacija. — Trusešana . — Izplūšana, 
l l idratt i vār išanās — I l id ra tu kušana. — Hidra tu pā rvē r šanās —U d e ņ-
r a ž a p e r o k s i d s . — Viņa pagatavošana — Fizikālās un kimiskās 
īpašibas. — Attistišanās pie augstas t empera tū ras — Ekzoternt iskas un 
endote rmiskas vit las. — Ūdeņraža perok.sida katalitiska sadal īšanas. — 
Katalizatora nonāvēšana . — Neorganiskie fermenti . — Ūdeņraža pe roks ida 
knnzervešana . — Oksidējošas īpašibas. — Ūdeņraža pe roks ids kā r edu-
cetajs. — Ūdeņraža peroks ids kā skābe — Fizioloģiskā darb ība . — 

Analoģija ar ozonu. 

Lietus D a b i g i e ū d e ņ i , 
ūdens . _ 

Ūdens apklāj apmēram - 3 mūsu planētas virsmas. Uz ša 
milzigā platuma pāstavigi izgaro ūdens. Ūdens tvaiki sabiezē 
aukstajos atmosfēras augšas slāņos miglā un mākoņos, un nāk 
lejā kā lietus, sniegs, vaj krusa. Lietus ūdens, iegūts dabigas 
pārtvaices ceļā, diezgan tirs produkts. Tomēr, nākdams lejā, tas 
saista sevi dažas gaisā atrodošās vielas: putekļus un gaisa gāzes: 
slāpekli, skābekli un ogļskābo gāzi. Pērkona laikā gaisā attīstās 
slāpekļa savienojumi: slāpekļskābie sāļi, un amonjaks, kas ar ogļ
skābi rada ogļskābo amoniju. Pilsētu tuvumā gaisā atrodas pat 
sērainā un sērskābe, kas rodas dedzinot akmeņogles. Pēdējās, 
kā zināms, satur sēru. Vējš ar jūras ūdeni paceļ gaisā chlornat-
riju, kas ar sērskābi rada sērskābo nātriju. Visas šīs vielas, šķis-
damas lietus ūdenī, padara to netiru un rada cietu palieku lidz 50 
gr. vienā kubikmetrā. 

Lielākā daļa (apm. 64" 0 ) lietus ūdens Izgaro zemes virsū. 
Pārejā daļa Izsūcas cauri porainai zemes virskārtai un tek pa 
zemes apakšas blīvajiem slāņiem tālāk. Tas Izšķīdina savā ceļā 
atrodošās cietās un gāzejadās vielas, un iztek atkal zemās vietās 
virs zemes kā avoti. 

Mīneral- Ja šie avoti satur lielākā vairumā minerālvielas (dažreiz vai-
u t l e i J 1 ' rak par 1"o), kas tiem piešķir sevišķu gāršu, tos sauc m i n e -

r a l a v o t u s . Minerālūdeņi dziļos zemes slāņos dažreiz stipri 
sasilst un iztek zemes virsū ar 40" temperatūru un vairāk. Dau-
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dziem šādiem avotiem ir dziedinošas ipašibas, un tapec slimnieki 
dzer viņu ūdeni un tajā mazgājas. Pie šādiem minerālūdeņiem 
pieder ; 

s ā ļ i e ū d e ņ i , saturoši chlornatriju; 
s ā r m a i n i e ū d e ņ i , saturoši zodu (ogļskābo nātri ju); 
r ū g t i e ū d e ņ i , saturoši rūgto sāli (sērskābo magniju ; 
d z e l z s ū d e ņ i , saturoši ogļskābās dzelzs oksidulu ; 
g ā ž u ū d e ņ i , saturoši ogļskābo gāzi, un 
s ē r ū d e ņ i , saturoši sērūdeņradi. 

Ari parastā akas ūdeni izšķīdušas cietas vielas un gāzes, Akas ūdens , 
kas to dara dzeršanai derigu, jo tirs, destilēts ūdens kaitigs vese
lībai. Tomēr dzeramais ūdens nedrikst saturēt vairāk par 
0 , 1" o cietu vielu un, sevišķi, llpigu slimibu (kā koleras, tifa, asins
sērgas u. c.) baktērijas. 

Ūdeni, saturošu lielā vairumā minerālvielas, sauc c i e t u , bet Ciets ūdens , 
ar mazu minerālvielu saturu ikdienas dzivē apzīmē kā m i k s t u 
ūdeni. Ūdeni padara cietu galvenā kārtā kalcija un magnija sāļi. 
Ciets ūdens nederigs ne tikai dzeršanai, bet ari daudziem citiem 
mērķiem. Tas rada katlos piedegas, t. I. cietu nogulsni, kurš 
ūdenim iztvaikojot paliek katla dibina. Tāds ūdens vāji „ziepejas", 
t. i. nerada ar ziepēm putas, un tāpēc nederigs mazgāšanai. 
Augļi un tēja slikti ievāras cietā ūdeni, tāpēc tas nederigs ari 
saimniecibā. 

Ja ūdens cietuma iemesls ir kalcija b'ikarbonats CaH., (CO,).,, Pārejošs 
to var ūdeni vārot novērst, jo kalcija blkarbonats sildot sadaļas c i e t u m s -
ogļskābā gāzē (kura aiziet) un kalcija karbonātā, kas nešķīst ūdeni 
un tāpēc izkrit kā nogulsnis: 

CaH,(C0 ; ļ>_, = CO, - f H,0 + CaCOg 

Tādu cietumu, kuru ūdeni vārot var novērst, sauc p ā r e j o 
šu c i e t u m u . 

Bet ja ūdens cietumu rada kalcija un magnija sērskābie Ūdens 
sāļi, to nevar novērst vārot. Tādu cietumu sauc p a s t ā v i g u. tmsana . 
Pastāviga cietuma novēršanai pieliek ūdenim noteiktu daudzumu 
zodas, kas sērskābo sāli pārvērš nešķistošā ogļskābā sāli: 

CaSO, 4- Na,CO : ļ = Na ,S0 4 + CaCO, 
MgSO, + Na._,C0, = Na._,S04 + MgCO :. 

Ogļskābie sāļi nogulstas un tos nofiltrē. Fabrikās lieto ūdens 
tirišanai sevišķus dažādu konstrukciju „ ū d e n s t i r i t a j u s " . 

D z e r a m o ūdeni var tirit divējādi : mechaniskl un ķimlski. Dzeramais 
M e c h a n i s k ā tirišana pastāv tamā, ka ūdeni filtrē caur porai- u d e n i -
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nām vielām, kā : dedzinātiem māliem, ogli- un smiltim. Uz filtra 
paliek pie tam ne tikai nešķistošas, bet caur absorbciju pa daļai 
ari ūdeni Izšķidušās vielas. Ķimiski tīrot, ūdenim atņem orga
niskās vielas un to sadališanās produktus, kas piešķir ūdenim 
nelāgu garšu, puvuma smaku un ir pamats baktērijām. Dzeramo 
ūdeni tira galvenā kārtā oksidējot ar o z o n u (40 Ip. p.). Noteku 
ūdeņu tirišanal lieto lētākus reaktivus.- chloru un ta savienojumus 
(hipochloritu). 

Odens pār- Ūdens cietumu p ā r b a u d a ar ziepju šķidumu spirtā. Mikstā 
baudisana ūdeni šāds šķidums sakuļams p u t ā s , kas turas uz ūdens vairā

kas minūtes. Turpretim, ciets ūdens nerada ziepju putas, bet 
artista ar ziepēm tauku skābju (ziepju sastāvdaļa) kalcija un mag
nija sāļu nogulšņus. Organiskās vielas noteic ūdeni ar „chamel-
jona" (manganskābā kālija) šķidumu. šās vielas vijoletais (mēļš) 
šķidums sildot oksidē organiskas vielas un zaudē savu krāsu. 
Pēc Izlietotā chameljona šķīduma daudzuma lidz tām momentam, 
kad viņa krāsa vairs nezūd, aprēķina organisku vielu saturu ūdeni. 
Baktēriju daudzumu noteic bakterioloģiskā analizē. 

Upes ūdens, Tā kā zemes virsa nelidzena, avotu ūdeņi satek upēs, kas 
pa ceļu uzņem vēl veselu rindu pieteku ūdeņus un beigās ietek 
jūrās un okeānos. Upes ūdens parasti miksts. Tomēr tas satur 
apmēram 0,02% izšķidušu sāļu: 

Daugavas ūdens satur 0,019",g salu 
Reinas „ „ 0,020% „ 
Elbas „ „ 0,024% „ 
Vislas „ 0,020% „ 
Ņevas „ „ . . . . . . 0,005% „ 

[ūŗas ūdens . Upju ūdeņi ik gadus sanes milzīgos 'daudzumos izšķidušus 
• sāļus jūrās un okeānos. Jūras ir kā grandiozi iztvaicēs baseini, 

kuros pastāvigi izgaro ūdens, bet paliek un miljoniem gadus krā
jas ūdeni izšķīdušie sāļi. Tā kā ūdens pirms nokļūšanas zemes 
virsū tek caur dažādiem zemes slāņiem un tos izskalo, jūrā var 
atrast gandriz visus tos elementus, no kuriem sastāv zemes čaula. 
Bet g a l v e n ā j ū r a s ū d e n s s a s t ā v d a ļ a i r v ā r ā m ā 
s ā l s jeb chlornatrljs. Brīvos jūru un okeānu ūdeņos vidējs sāļu 

Z e m e s saturs ir 3,4%' Zinot aptuvēm, kāds daudzums upju ūdens ar 
vecums. 

tani izšķidušiem saliem ietek ik gadus jūras, un cik pēdējas izgaro 
ūdens, zinātnieki aprēķinājuši, cik vajadzīgs laika no ta briža, kad 
jūras ūdens saturēja 0,02"ļo sāļu lidz mūsu dienu jūras ūdens 
koncentrācijas, t. i. 3,4" o, 'sasniegšanai. Jegūtais skaits norāda, 
cik pagājis no ta |aika gadu, kad zeme jau bij atdzisusi tik tālu, 
ka uz tās varēja rasties šķidrā veidā ūdens, šie aprēķini rāda, 
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ka „ z e m e s v e c u m s " ¡r 166,000,000 gadu! Te jāņem vērā,, 
ka šis skaits ir zemes vecuma l e j a s robeža, jo zeme pastāvēja 
jau vairākus miljonus gadu, pirms virs tās parādijas ūdens šķidrā 
veidā. 

Jūras ūdens sastāvs dažādās vietās ir dažāds. Tādās vietās, 
kur jūrā ietek daudz upju ūdens, jūras ūdens ir stipri atšķaidīts 
ar upju ūdeni. Tā, piemēram, Rigas jūras lici sāļu daudzums ir 
tikai 0,57" o. Turpretim, slēgtās jūrās, kuras nesavlenojas ar oke
ānu, sāļu saturs daudz augstāks. Nāves jūra mūsu dienās jau ir 
piesātināts šķidums, kurā pastāvīgi norisinās sāļu kristalizācija: ta 
satur 19—26" u sāļu. Eltonas ezerā sāļu saturs sasniedz 29%. 

Pat vienā un tajā pašā jūrā dažādās vietās sāļu saturs mēdz 
būt dažāds. Tā, piemēram, noslēgtajā Kaspijas jūrā Volgas grivas 
tuvumā atrodam tikai 1,32% sāļu, bet Āzijas pusē, kur izgaro 
stipri ūdens, sāļu sa tu rs= 28,5%. Pazistamie Stasfurtas, Veļič-
kas un Krievijas dienvidu sāļu slāņi ir pagātnes noslēgto jūru 
atliekas, kas galigi Izžuvušas. 

Bez parastās jeb vārāmās sāls jūras ūdeni atrodas vēl vese- Cēlie metāli 
la rinda citu sāļu, un, domājams, virs zemes nav elementa, ko J u T a s ūdenī, 
jūras ūdens nesaturētu kaut minimālos daudzumos. Tāpēc nav 
jabrinas, ka tajā atrasti cēlie metāli: sudrabs un zelts. Jūras 
ūdens 1 metriskā tonna satur 19 m i l i g ramus sudraba un 6 
mi l igramus zelta. Tas visai maz. Bet ja ņem vērā v i s u juras 
ūdens daudzumu, tad kopigs zelta daudzums ir 8 miljardi tonnu, 
t, i. ap 5000 kilogramu uz katra cilvēka! Protams, šl metala 
iegūšana no tik atšķaidītiem šķidumiem saistīta ar nepārvaramiem 
šķēršļiem. 

Ķimiski tiru ūdeni iegūst destilējot dabīgo ūdeni. Tas tomēr Ķimiski tīrs 
satur vēl dažus nlecigus piemaisījumus, sevišķi ja sākumā ūdeni ūdens , 
atrodas amonjaks (kas rodas sadaloties slāpekli saturošām orga 
niskām vielām); ši gāze attista ar ūdeni izšķidinatā gaisa ogļskābi 
ogļskābo amoniju, kas pārtvaiko kopā ar ūdens tvaiku un sakrājas 
traukā. Attirišanai no šiem piemalsijumlem, ūdeni destilē ar cha-
meljonu (manganskābo kāliju), un destilatu (pārtvaikojumu) pār
tvaicē ar kodigo bāriju vēl otrreiz. Pie tam pirmo un pēdējo 
destilata porcijas izlej, un ievāc, kā tirako, tikai vidus frakciju. 
Jāievēro, ka ūdens izšķidina zināmu daudzumu gaisa gāzes, sevišķi 
ogļskābo gāzi, kā af\ stiklu. Tādēļ „tīrs" ūdens, stāvēdams stikla traukā, 
paliek netirs. šie piemaisījumi tik niecigi, ka parastiem ķimiskās 
analīzes lidzekļiem nav iespējams pierādīt. Un tomēr tie atstāj 
lielu iespaidu uz vienu ūdens ipašabu : elektribas vadišanu. Ūdens 
elektrības vadišanas spēja Ievērojami vairojas, kad tani izšķīdināti 
kaut visniecigakos daudzumos sāļi, skābes un sārmi, un tādēļ 
uzlūkojamā kā visjūtigakais ūdens tiribas reaktīvs. 
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K o l r a u š a m (Kohlrausch) un H e i d v e i l e r a m (Heyd-
weiller) izdevās pagatavot bez gaisa pieejas platinas traukā ūdeni 
ar vismazāko elektrības vadišanas spēju, un ar to pierādit, ka pat 
vistir.akam ūdenim, kādu var pagatavot, piemīt noteikta ,kaut visai 
nieciga, elektrības vadišanas spēja, kas mērojama 0,4X10' ; otrā
dos omos. 1 cm- platam un 1 cm augstam šāda ūdens stabiņam 
ir strāvas pretestība 25,000,000 omu. Ta ir pretestiba, kāda 
būtu tik pat resnai, bet 40,000,000 kilometru garai vara drātij, 
šadu drāti varētu 1000 reizas aptīt ap zemes lodi. 

Ūdens 
fizikālās 
īpašibas. 

Ū d e n s ī p a š i b a s . 

Nav a b s o l ū t i tīra ūdens. Destilēts ūdens bez smakas 
un garšas. Plānā kārtā tāds ūdens l i e k a s caurspidigs, bet patie
sībā tas s a i s t a dzeltenos un sarkanos starus, cauri laizdams zaļos 
un zilos. Ja aplūkojam ūdenī 2 metri garā caurulē, varļnovērot, 

ka tas zils. Tāpēc tīrs 

f 

Ū d e n s iz
tvaikošana. 

Zuti. № 153. Ūdens krāsas nove rošaua. 

jūras (Adriatijas) un 
dažu ezeru (K^mo) 
ūdens atstarotā gaismā 
liekas zils. 

Kā zināms, 4" temperatūrā ūdens tilpuma vlenibas (1 cm') 
masu pieņem kā vienibu (1 gramu). Pēc ša definējuma ūdens 
blīvumam pie 4" jābūt = 1 . Tas pamazinās ne tikai tempera

tūru p a a u g s t i n o t , bet ari p a z e m i n o t līdz pat 0"' Šās 
anomālijas Iemesls līdz šim vēl nav izskaidrots. 

Ūdens sastopams trīs ..agregātstāvokļos" : gāzejadā, šķidra un 
kristāliskā. Lidzsvars starp šķidru ūdeni un viņa tvaiku iespē
jams d o t ā t e m p e r a t ū r ā tikai zem noteikta spiediena, kura 
lielums mainas atkarigi no temperatūras, kas redzams sekojošā 
tabelē. Tvaiku, kas līdzsvarā ar šķidrumu; sauc p i e s ā t i n ā t u , 
bet iidzsvaram atbilstošu spiedienu — tvaika s p i e d i e n u . 

T ā b e l e 6. 
Ū d e n s t v a i k a s p i e d e n s . 

Temperatura. Spiediens. Temperatura. Spiedens. 

0 n 4,58 ni.m • 
120° 

1484 m¡m 
20° 17,52 140" 2694 
40" 55,16 160° 4652 
60° 149,3 ' 180° 7487 

i 80° 355,4 200" 14625 
100" 760,0 
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Tvaika spiediena atkarību no temperatūras attēlo parasti Tva ika 
g r a f i s k i . Uz milimetru papira taisnas horizontālas līnijas '" '" i^ļ ļe" 1 

nomēro garumu, kas izteic tabelē pievesto temperatūru, bet uz 
vertikālas līnijas — garumu, ' kas atbilst spiedienam. 'No atra
stiem punktiem velk divus perpendikulārus (2im. 64) līdz abu 
krustošanās punktam. Tādā ceļā atrodam katram tabelē pieve
stam rezultātu pārim pa v i e n a m punktam. Visu šos punktus sa-

Zīm № 64 Tvaika spiediena l īkne. 

vienojot, dabonam nepārtrauktu līkni, kas redzami attēlo spiediena 
atkaribu no temperatūras. Šo sauc „tvaika spiediena l ikni". Ša 
līnija dod iespēju atrast attiecīgu spiedienu jebkurai temperatūrai. 
Tam nolūkam atrodam uz horizontālās linijas dotās temperatūras 
punktu, un no ta velkam perpendikulāru līdz līknei. Iegūtais per

pendikulāra garums atbilst meklējamam spiedienam. Gluži līdzīgi 
atrodama ari temperatūra, atbilstoša dotam tvaika spiedienam. 

Kad sildot ūdeni viņa tvaika spiediens sasniedz ārējo spie- Vārišanās 
dienu, ūdens sāk vārīties. ^P ie tam temperatūra paliek pastāviga, t e m P e r a t u r a 

kamēr viss ūdens iztvaiko. Šo l i d z s v a ra t e m p e r a t ū r u 
s a u c „ v ā r i š a n ā s t e m p e r a t ū r u " . Kā redzams augšējā ta
belē, vārišanās temperatūra kāpj līdz ar spiediena palielinājumu. 
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Ūdens 
sasalšana 

Tīra ūdens vārišanas temperatūra zem 760 m/m spiediena pie
ņemta 100". 

Atdzesējot ūdens pārvēršas ledū. Kamēr notiek ši pār
vēršanās (vaj ari otrādi, ledus pārvēršanās ūdeni), temperatūra 
paliek vienmēr pastāvīga. Šo temperatūru, kurā ūdens ar ledu 
atrodas viens ar otru lidzsvarā (zem pastāviga spiediena), sauc 
ūdens s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r u jeb ledus k u š a n a s 
t e m p e r a t u . r u . Ledus kušanas temperatūru pie 760 m m . 
spiedina pieņem kā 0". Ša temperatūra atkarājas no ārējā spie
diena, kaut gan daudz mazākā mērā, nekā ūdens vārišanās tempe
ratūra. Tas redzams sekojošā tabelē. 

Tabele N° 7. 

L e d u s k u š a n a s t e m p e r a t u r a z e m s p i e d i e n a . 

Spiediens. Temperatura, Spiediens. Temperatura. 

1 + O u 1410 — 12,5° 
336 — 2,5° 1625 - 15,0° 
615 — 5,0° 1835 — 17,5° 
890 — 7,5° 2042 — 20,0° 

1155 — 10,0" 2200 — 22,1° 

1000 l'OOo a t m 
H y-

Reželacija. "12- -ļ-

Atzimejot „koordinatu sistēmā" 
tabelē pievestos skaitus, dabonam tā 
saucamo „kušanas spiedienu likni". 
Kā redzams 65 zīmējumā, ledu.c, ku
šanas temperatūras atrodas dažādos 
spiedienos gandriz uz taisnas līnijas: 
kušanas temperatūra krītas proporcio
nāli ārējam spledinam. 

Zem palielināta spiediena iespē
jams sakausēt ledu ari zem 0": priekš tam 
jālieto desmitiem un simtiem atmosfēru 
spiedieni. 

Ja ar sniegu (jeb sasmalcinātu 
ledu) piepilda dzelzs formu un saspiež 
to presē (zim. 66), sniegs zem spie
diena izkūst. Bet tikko pārtrauc spie

dienu, visa masa atkal sasalst no jauna viengabala ledū. Šāda 

• Zīra. № (55. 
Spiediena iespaids uz ku

šanas t empera tū ru . 

http://temperatu.ru
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sniega pārvēršanās ledū notiek 
dabā, attistoties kalnu apgabalos 
šļūdoņiem („reželaclja"). 

Spiediena Iespaids parādās 
sekošā pārsteidzošā eksperimentā'. 
Nostādām uz diviem krēsliem 
četrstūrainu ledus gabalu, uzmau
cam tam tievu tērauda drāti, 
kurai piekaram 10 kilogramu lielu 
svaru. Drāts pamazam iegriežas 
ledū, un pēc kāda laika tam iz-
griežas cauri, bet pats ledus ga
bals pēc tam paliek vesels. Ša 
parādiba izskaidrojama ar to, ka 
drāts, spiezdama uz ledu, kausē 
to tani vietā, kur ta atbalstās, un 
pati iet cauri; tikko spiediens 
pārtraukts, izkausētais virs drāts ledus acumirkli atkal sasalst. 
Šādā kārtā drāts iziet ledum pilnigi cauri. 

Zīm. № 86. 
Ledus kušana zem spiediena. 

Pazistamas kādas sešas Bridžmena 

pacēla 
kārtā 

Zīm. № 67. 
L e d u s valkaniba. 

ledus kušanas temperatūru 
,k a r s t u I e d u". 

modifikācijas, kurās ledus pār

vēršas augstākos spiedienos. 
Bridžmens (Bridgman) jaunā

kā laikā atrada, ka sakarā ar 
šo pārvēršanos mainas ari 
spiediena iespaids uz kušanas 
temperatūru: augstākos spie

dienos ledus kušanas tempe

ratūra p a a u g s t i n ā s , pa

l i el i n a j o t spiedienu. Bridž

mens, palielinādams spiedienu 
lidz 20670 kilogr. uz 1 cm.'', 

lidz -|- 76,35°, iegūdams tādā 

ekspe r i 
ment i 

maiņa 
sasalstot. 

Sasalšanas temperatūras p a z e m i n ā š a n ā s zem spiediena Tilpuma 
ir anomālija, kas novērojama bez ledus vēl tikai nedaudzās vielās. 
Pa lielākai daļai vielu sasalšanas temperatūra zem spiediena pa
a u g s t i n ā s . Bez šaubām ši anomālija stāv ciešā sakarā ar 
otru ūdens nenormālu parādibu: ū d e n s s a s a l s t o t i z p l ē š a s . 

1 gr. ūdens pie 0° ieņem tilpumu 1,0001 c m 1 

1 gr. ledus „ „ „ „ 1,0909 c m 3 
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1 (inamiskā 
l īdzsvara 
princips 

L e d u s 
izgarošana 

Citi šķidrumi sasalstot rāda gluži pretējo: viņu tilpums 
pamazinās. Tāpēc ledus, kā zināms, peld virs ūdens, kamēr citu 
vielu cietā fāze grimst dibina. Ja ūdeni saldē noslēgtā traukā 
(kas pilnīgi ar to piepildīts), no izplēšanās rodas tik liels spiediens, 
ka notiek sprādziens. 

L e š a t e l j ē (Le Chatelier) un V a n t - H o f s izteica neat-
karigi viens no otra vispārēju principu, ar kuru Iespējams iepriekš 
paredzēt pārvēršanās virzienu zem temperatūras un spiediena 
iespaida. „Katra iedarbība no ārienes uz līdzsvarā atrodošos 
sistēmu rada tādu reakciju, kas darbojas pretim ārienes iedarbībai". 
Pret 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 u sistēma reaģē ar 
procesiem, kas u z ņ e m s i l t u m u (ledus kušana, ūdens iztvai
košana). S p i e d i e n a p a l i e l i n ā j u m s rada procesus, kas 
saistīti ar t i l p u m a p-a m a z i n a š a n o s. Šajā gadijienā tāds 
process ir ledus k u š a n a : tāpēc palielinot spiedienu ledus kūst 
temperatūrā, kas zemāka par normālo ledus kušanas temperatūru. 
Citās vielās novērojam gluži pretējo; tajās s a s a l š a n a s process 
saistits ar tilpuma pamazinašanos: tāpēc palielinot spiedienu šādas 
vielas sacietē temperatūrās, kas a u g s t ā k a s par viņu normālo 
kušanas temperatūru. Dinamiskā lidzsvara princips piemērojams 
ari ķimiskos lidzsvaros. Tam ķimijā tāda paša loma, ka pazīsta
mam Ņ ū t o n a „darbibas un pretdarbības" principam mechanikā. 

Ledus var izgarot nekusdams ari zem 0". Ledum, tāpat kā 
ūdenim, ir noteikts tvaika spiediens, atkarigs no temperatūras. 
Tas redzams sekojošā tabelē: 

Tabele № 8. 

L e d u s t v a i k a s p i e d i e n s . 

Temperatūra. Spiediens. 

— 30° 0,33 m/m 
— 20° 0,84 
— 10" 1,96 

+ 0° 4,60 

* 

Pēdējās tris tabelēs pievestos datus, kas raksturo spiediena 
atkaribu no temperatūras ūdens dažādu fāžu līdzsvarā: 

ūdens ^ Z ^ tvaiks, 
ledus <

 > ūdens, 
ledus 7 " * tvaiks 
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var attēlot 

Ōd 

g r a f i s k i , ja uz milimetru papīra uzzimē visas t r i s 
līknes, atbilstošas 
visiem tris augš
minētiem lidz-
svara gadijieniem 
(zim. 68). Likne 
AB norāda ledus 
un tvaika lidzsva-
ra noteikumus; 
likne BC — ledus 
un ūdens līdzsva
ra noteikumus; 
likne BD—ūdens 
un tvaika līdzsva
ra noteikumus. 
Šās tris liknes 
sadala zimejuma 
plāksmi tris daļās. 
I daļā ūdens at-

- šķidrā veidā. 

t - f 0, oo 7 1 

• t v a i k s 

*e rnpe ratu rd. 

Zīm. № « 8 Ūdens agregāts tāvokļu diagrama. 

rodas tvaika veidā; II daļā — kā ledus; III daļā 
Rodas jautājums, kādos apstākļos var pastāvēt vienā laikā Trīskārtīgais 

lidzsvarā v i s a s t r i s f ā z e s ? Pavirši aplūkojot, ša milka liekas punkts, 
viegli atrisināma, ievietojot noslēgtā traukā ledu, ūdeni un tvaiku 
( Jm. 69). Tomēr, viegli saprotams, ka 
vispārējos apstākļos šās tris fāzes ne
var kopā pastāvēt. Ja temperatūra būs 
augstāka par ledus kušanas temperatūru, 
ledus izkusis,—ja zemāka, ūdens sa
sals. Ja spiediens būs lielāks par ledus 
un ūdens tvaika spiedienu pie dotās 
temperatūras, tvaiks sabiezēs ūdeni; 
bet tikko spiediens kļūs'sistemā mazāks, 
ledus un ūdens pārvērtīsies tvaikā. No 7 - . . r , 

r Z un. . V bw. Ledus , ūdens un 
ta redzams, ka v i s a s t r i s ū d e n s *vaika l īdzsvara noteikumi, 
f ā z e s v a r b ū t l i d z s v a r ā t i k a i 
n o t e i k t ā t e m p e r a t ū r ā un z e m n o t e i k t a s p i e d i e n a 

Kāda ir ša temperatūra un spiediens, kuros iespējams tāds 
idzsvars? Tabelēs atrodam ledus un ūdens piesātināta tvaika 
'spiedienu kušanas temperatūrā = 4,60 m m . Bet lidzsvarā tempe
ratūrai jābūt tādai, kurā ledus kūst z e m 4,60 m,m s p i e d i e n a . 
Turpretim 0" ir ledus kušanas temperatūra zem 760 m/m spiediena. 
Tā kā spiediena pamazinašana saistita ar ledus kušanas tempera
tūras p a a u g s t i n ā š a n u , tad meklējamai temperatūrai jābūt 
au g s t a k a i par 0". Patiesibā ta i r + 0,007". Tādā kārtā nākam 
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Ūdens 
ķīmiskās 
īpašibas. 

Ūdens 
tvaika 

disociacija. 

pie gala slēdziena, ka l e d u s , t v a i k s un ū d e n s v a r p a s t ā 
v ē t t i k a i p i e + 0,007°, u n 4,60 m m s p i e d i e n a . 

Mūsu diagramā tris ūdens fāžu lidzsvaru noteic punkts B, 
kurā krustojas visas tris līknes, š i punkta koordināti atbilst augšā 
pievestiem skaitiem. Punktu, kas diagramā noteic 3 fāžu lidzsva
ru, sauc t r i s k ā r t i g u p u n k t u . Tā kā šajā sistēmā lidzsvarā 
apstākļi stingri noteikti, tad šādu sistēmu sauc i n v a r i a n t u jeb 
negrozāmu. 

Visu par fāzēm sacīto saņemot kopā, nākam pie slēdziena, ka 
1) v i e n a s fāzes lidzsvaru noteic l a u k u m s , 
2) d i -vu fāžu lidzsvaru noteic I i n i j a, 
3) t r i s fāžu lidzsvaru noteic p u n k t s . 
Parastā temperatūrā ūdens ļoti stabila viela. Karsējot aug

stāk par 1000°, tas Ievērojamā mērā sadaļas. 
Izdarām sekošu eksperimentu. Sevišķu stikla cauruli A, 

kurā ievilktas divas p l a t i n a s 
drātiņas, piepildām ar ūdeni. 
Šo drāšu ārējos galus savieno
jam ar apgaismošanas strāvas 
poliem, pie kam ieslēdzam ķē
dē ari dažas ogles kvēllampiņas, 
kas savienotas viena ar otru 
paralēli. Kad platinas drātiņu 
gail stāv tālu viens no otra, 
strāva Iet ļoti vāja, un ūdens 
sadaļas tikai e l e k t r o l i t i s k i . 
Pamazam tuvinot drātiņu ga
lus, rodas elektriskais gaismas 
loks, kas, sadalīdams ūdeni 
t e r m i s k i , attista diezgan lie
los vairumos gāzes, kuras sa
krājas caurules augšējā daļā. 
Ar šām gāzēm piepildām sto
briņu, kurā ūdens, un gāzes 
aizdedzinām. Notiek sprā
dziens. Tā tad caur termisko 
efektu ūdens sadalijies ūdeņ
radi un skābekli jeb sprāg
stošā gāzē. Pie tam daļa pla
tinas sadrūp un rada ūdeni 
„B,re d i g a koloidālo šķidumu". 

šis eksperiments pierāda, ka ūdeņraža savienošanās ar skā
bekli pēc nolidzinajuma : 

Zīm, .V W). T e r m i s k ā ū d e n s sada
l īšana. 

2 H , + O, =r H 2 0 
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augstā temperatūrā kļūst a p g r i e z e n i s k s p r o c e s s . Kā visas 
apgriezeniskās reakcijas, ari ša noved zināmā lidzsvarā stāvokli, 
kas padots vispārējam aktivo masu likumam ( 8 lekcija). Tāpēc, 
sasildot līdz T" noteiktu ūdens daudzumu, rodas ūdens tvaika mai
sījums ar ūdeņradi un skābekli. Šādi a p g r i e z e n i s k i s a d a 
l ī š a n ā s p r o c e s i bieži atgadās ķimijā un saucas d i s o c i a c i j a. 

Ja uz 1 0 0 daļām ūdens x daļas sadalījušās, a t t i e c i b u ļ ^ -

s a u c d i s o c i a c i j a s p a k ā p i . N e r n s t s un V a r t e n -
b e r g s atrada, ka 2257° (absol.) temperatūrā 1,77" o ūdens sada
ļas ūdeņradi un skābekli. Ūdens disociacijas pakāpe atkarājas 
no spiediena un temperatūras. Tas pilnīgi saskan ar ..dinamiskā 
līdzsvara" principu (96 Ip. p.). 

Mums zināms, ka ūdens rašanās process saistits ar tiJpuma Spiediena 
samazināšanos: no 3 tilpumiem sprāgstošās gāzes rodas 2 til- , e s P a i d s -
purni ūdens tvaika ( 77 Ip. p.). Pēc dinamiskā lidzsvarā principa 
spiediena palielinājums rada sistēmā tādu reakciju, kurā tilpums 
pamazinās. Tāpēc ari šajā gadijienā sagaidāms, ka palielinot 
spiedienu, kāda daļa skābekļa un ūdeņraža, kas pašlaik lidzsvarā 
ar ūdens tvaiku, savienosies ūdeni. Citiem vārdiem: p a l i e l i 
n o t s p i e d i e n u , ū d e n s d i s o c i a c i j a s p a k ā p e i j ā p a 
m a z i n ā s . 

No otras puses zināms, ka savienojoties ūdeņradim ar skā- Tempeva-
bekli a t t ī s t ā s siltums. Pēc dinamiskā lidzsvarā principa: tem- . """as 

_ iespaids. 
peraturas paaugstinājums rada reakciju, salstitu ar atdzišanu, šaja 
gadijienā ūdens s a d a l i š a n u ūdeņradi un skābekli. Tāpēc 
paaugstinot temperatūru, lidzsvars pārvietosies no labās uz kreiso 
pusi, t. i. p a a u g s t i n o t t e m p e r a t ū r u , d i s o c i a c i j a s 
p a k ā p e i j ā p a l i e l i n ā s . 

Tabelē pievestie skaiti, kas procentos norāda ūdens tvaika 
disociacijas pakāpi dažādās temperatūrās un spiedienos, pilnīgi 
apstiprina sacito. 

T a b e l e 9 
Ū d e n s d i s o c i a c i j a s p a k ā p e d a ž ā d a s t e m p e r a t ū r ā s , 

z e m d a ž ā d i e m s p i e d i e n i e m . 

Absoluta 10U x 100 x 100 x 100 x 
tempera tura . zem U,l atm, zem 1 atm. zem. 10 atm. zem 100 atm. 

1 0 0 0 " 0 , 0 0 0 0 5 5 6 0 , 0 0 0 0 2 5 8 0 , 0 0 0 0 1 2 0 0 , 0 0 0 0 0 5 5 6 
1 5 0 0 " 0 , 0 4 3 3 0 , 0 2 0 2 0 , 0 0 9 3 5 0 , 0 0 4 3 3 
2 0 0 0 " 1,25 0 ,582 0 ,270 0 , 1 2 5 
2 5 0 0 ° 8 ,84 4,21 1,98 0 , 9 2 ? 
3 0 0 0 " 2 8 , 4 1 4 , 4 7 , 0 4 3 ,33 
3500° 53,1 3 0 , 9 16,1 7 ,79 
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Zem 1 atmosfēras spiediena, 3500" temperatūrā sadaļas 
39,9",ii ūdens tvaika. 

Ūdens sa- Ūdens savienojas ļoti enerģiski ar dažu nemetālu oksīdiem 
vienošanās u n r a d a s k ā b e s . Fosfora pentoksids šķist ūdeni, attistldams 

ar nemetālu 
oksīdiem, lielu siltumu, pie kam rodas meta-fosforskabe: 

P 2 0 5 -t H a 0 = 2HPO : t. 

Sēra trioksids, Šķisdams ūdeni, ari attista siltumu; Šķišanas 
produkts — sērskābe: 

SO,,-|-H.,0 = H,,S0 4. 

Ūdens sa- Ari dažu metālu oksīdi strauji savienojas ar ūdeni un rada 
vienošanas ļj ģ z e s_ g e j t m i n a m s „kalku dzēšanas process". Dedzinātais 
ar metālu _ 
oksidiem. kaļķis nav nekas cits, ka kalcija oksids, CaO. Aplejot ar ūdeni, 

tas stipri sasilst un sadrūp Irdenā pulveri: „dzēstā" kaļķi jeb Ca(OH).>. 
Pārējais ūdens no siltuma iztvaiko. 

CaO - f H.,0 = Ca(OH).,. 

Gluži analoģiski savienojas ar ūdeni bārija oksids: 

BaO + H,0 = Ba(OH) , 

šās reakcijas produktu Ba(OH)., sauc bārija hidroksidu. 

Sā |uh id ra tu Lielākā daļa sāļu spēj savienoties ar ūdeni un radit tā 
rašanas. s a u c a m o s „ h i d r a t u s " . Ša savienošanās notiek arvienu pēc 

konstanto attiecību un vienkāršu skaitu likumiem noteiktā ūdens un 
sāls attiecībā. Tāpēc ari iegūtos produktus uzlūkojam kā noteiktus 
ķimiskus savienojumus. 

Ja bezūdens vara vitriolu, CuSO,, aplej ar ūdeni, tas stipri 
sasilst, pie kam maina savu krāsu: bezūdens sāls gandriz bezkrā
saina; attistijies hidrats ir zilganas krāsas s a u s a , sakaltusi masa. 
Hidrata sastāvs atbilst formulai: CuSO,. 5H.,0. 

CuSo., + 5H,0 = CuS0 4 . 5H ,0 . 

„Kalclnetā" (tas ir, atūdeņotā) z o d a , savienodamās 
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ar ūdeni, pārvēršas ..kristāliska", sekoša sastāva: Na 2 C0 3 . 10H 2 O. 
Hidrata rašanās reakciju izteic nolidzinajums: 

Na.2CO ; ļ + 1OH.,0 = Na.2CO,. 10H.2O. 

* Bezūdens ģ i p š a hidratacijai ir praktiska nozime. Bezūdens 
ģipsam pielej drusku ūdens un samaisa ,.miklā", kas pēc dažām 
minūtēm ..salstas", t. i. pārvēršas sausā un cietā masā. šajā 
gadijienā rodas hidrats: CaS0 4 . 2H..O. 

Chlorkalcija izlietošana gāžu un šķidrumu sausešanai tāpat 
dibināta uz hidratu rašanos. Chlorkalcljs ar ūdeni rada vairākus, 
hidratus, un proti: CaCĻ H.,0; CaCĻ 2H. 2 0; CaCI 2 . 4 H 2 0 un, 
CaCI 2 . 6 H 2 0 (pēc R u z e b u m a , Roozeboom). 

Kristalizējoties ūdens šķidumos, sāļi parasti atdalās kā hidrat 
uzņemdami daļu ūdens no šķīduma. Analoģiska sastāva sāļi bieži 
rada ari analoģiskus hidratus: piemēram, visi alauni kristalizējas ar 
24 molekulām ūdens — K 2AI. 2(S0 4), i. 24H 2 0. Vltrioll parasti kri
stalizējas ar 7 molekulām ūdens, piemēram, dzelzs vitriols -
FeSo 4. 7H._,0, niķeļa vitriols — NiS0 4 . 7H 2 0 , magnija vitriols - -
MgS0 4 . 7H,0 u. c. 

Hidratu rašanās process pieder pie a p g r i e z e n i s k ā m Hidratu 
reakcijām. Zilais vara vitriols sildot zaudē ūdeni un pārvēršas disociacij 
atkal baltā bezūdens sāli. Tā tad te darišana ar apgriezenisku 
reakciju, ko izteic nolidzinajums: 

CuSO, + 5H.,0 CuSO.,. 5 H 2 0 . 

Pēc aktivo masu likuma, šajā reakcijā jāiestājas lidzsvaram, 
kurā piedalās: hidrats, bezūdens sāls un ūdens (tvaiks). Tā kā no 
šām trim vielām divas atrodas cietā veidā (CuS0 4 un CuS0 4 . 5H._,0), 
tad 'Viņu koncentrācija gāzejadā fāzē konstanta (kā dzelzs un 
dzelzs oksīda koncentrācija ūdens tvaika reducēšanā, 86 Ip. p.). 
Tāpēc šajā gadijienā iestājas lidzsvars, tikko ūdens tvaika koncen
trācija sasniedz gāzejadā fāzē noteiktu lielumu, k u r u noteic viņa 
p a r c i ā l a i s s p i e d i e n s . Apzimejot līdzsvara stāvokli ūdens 
tvaika parciālo spiedienu ar p, varam pēc aktivo masu likuma 
izteikt hidrata disociacijas līdzsvaru nolidzinajumā: 

p = k , kurā 

k — lidzsvara konstante, atkariga tikai no temperatūras. Tas nozimē 
ka k a t r a m h i d r a t a m d o t ā t e m p e r a t ū r ā i r n o t e i k t s 
t v a i k a s p i e d i e n s . 



— 102 — 

T a b e l e 10 

CuSO,. 5 H 0 O h i d r a t a d i s o c i a c i j a s s p i e d i e n s , 
p ā r v ē r š o t i e s p a r CuSCv 3 H 2 0 (pēc F r o v e i n a ) . 

Temperatura. Disociacijas spiediens. 

13,95° 
ļ , 

2,99 " I „ 1 

20,46" 5,06 
26,30° 8,07 
30,20° 10,90 
34,75° 15,31 
39,55° 21,45 
39,70° 21,73 

Salu Ja ūdens tvaika parciālais spiediens atmosfērā mazāks, nekā 
sesána. hidrata tvaika spiediens, ūdens izgaro un hidrata norisinās disoci-

acija. Sādu hidratu sadalīšanos sausā gaisā sauc t r u s e š a n u . 
Tā, piemēram, glaubersāls trusē gaisā, pie kam viņas kristāli sa
drūp smalkā anhídrida pulverī: • 

Na.SO,. 10 H,0 7 _ Na.SO, - ļ - 10 H,0. 

Izplūstošie Izšķīdinot bezūdens sāli ūdenī, un kristalizejot, Iegūstams 
s a l ' - atkal hidrats: Na,_,SO, 10 H 2 0 . Gluži tāpat trusē gaisā kristā

liskā zoda, alauns, vitriols un daudzi citi hidratl. 
Ari otrādi: ja ūdens tvaika parciālais spiediens gaisā lielāks, 

nekā hidrata disociacijas spiediens, bezūdens sāls „pievelk" no 
atmosfēras mitrumu un pārvēršas hidrata. Tāpēc saprotams, ka 
chlorkalcijs sausē gāzes tikai līdz zināmam mēram, kuru nosaka 
viņa hidrata disociacijas spiediens. 

Daži hidrati, šķīsdami ūdeni, rada šķīdumus, kuriem visai 
niecigs tvaiku spiediens. Pie tādiem pieder ari chlorkalcijs : gaisā 
tas pievelk tik daudz mitruma, ka rada visai koncentrētu šķidru 
šķidumu. Šādus sāļus sauc „i z p I ū s t o š u s". 

Ja zem stikla zvana noliek blakus divas bļodiņas: vienu ar 
glaubersāls kristāliem, otru ar dažiem graudiem bezūdens chlor-
kalclja (zim. 71). pēc kāda laika novērojams, ka glaubersāls 
t r u s ē , bet chlorkalcijs i z p l ū s t . Izpumpējot no zvana gaisu, 
šo procesu var paātrināt. 

Kad karsējot hidrata disociacijas spiediens sasniedz atmos
fēras spiedienu, notiek tas pats, kas norisinās sasildot ūdeni līdz 
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vārišanās temperatūrai: ūdens tvaiks, pārva
rēdams atmosfēras ārējo spiedienu, aiziet, un 
h i drāts sairst. Lielākā daļa hidratu sildot 
zaudē ūdeni jau temperatūrās, z e m ā k ā s 
par 100" Tas agrāk deva iemeslu domāt, 
ka hidratos ūdens nav savienojies ķimiski, 
bet tikai mechaniski. Tomēr, pēc mūsu 
tagadējiem uzskatiem, hidrati atzistami kā 
patiesi ķimiski savienojumi. 

Ja hidrata sairšana norisinās tempera
tūrā, zemākā par ūdens vārišanās tempera 
turu, atdalījies pie tam ūdens paliek š ķ I d ra 
veidā. Skatoties pēc ta, cik daudz atdalījies 
ūdens un cik tani izšķidis sāls, varam 

novērot d i v ē j ā d a s parādības. 
Sildot stobriņā t i o s ē r s k ā b ā n ā t r i j a („hiposulfita") h I d-

r a t u , ša sāls kūst, kā homogens ķīmisks savienojums pie 56". 
Šajā temperatūrā hidrats sairst pēc nolidzinajuma : 

1 i i i • " i 

Zīm. ~& 71. Saļu tru 
sēšana un izplūšana 

Hidra tu 
kušana. 

Ņa 2S.,0 3. 5 H_.0 Na._,S._,0H + 5 K O . 

Atdalījies ūdens pilnīgi izšķīdina attistijušos 'bezūdens sāli, 
un rodas parastas k u š a n a s iespaids. Dzesējot, no jauna 
attīstās hidrats, un visa masa sacietē 56" temperatūrā. 

Citāda veida parādiba novērojama sildot stobriņā g l a u b e r - Hidratu 
s ā l ī . Hidrats: 
raturā: 

Na,SO,. 10 K O zaudē ūdeni jau 81" tempe-pārvēršanas 

Na,SO,. 10 H„0 tZ7y Na,SO, + 10 K A 

Bet anhidrida šķistamiba par vāju, lai tas p i l n ī g i izšķistu i 
atdalītajā ūdeni, un tāpēc rezultātā rodas d i v a s f ī j z e s : sāls 
piesātināts šķidrs šķīdums un ciets bezūdens sērkābā nātrija nogul-
snis stobriņa dibina. Šādu parādibu sauc hidrata p ā r v ē r š a n o s , 
un temperatūru, kurā ta notiek, — . . p ā r v ē r š a n ā s t e m p e r a 
t ū r u " , ļ 

Ū d e ņ r a ž a p e r o k s i d s . 

Ūdeņradis ar skābekli bez ūdens rada vēl vienu savienoju- Ūdeņraža 
mu: ūdeņraža peroksidu, kas satur, salīdzinot ar ūdeni, divreiz P e r o k s i d s ' 
vairāk skābekļa. Pamatojoties uz noteiktiem datiem, ar kuriem 
iepazisamies 6 lekcijā, šo savienojumu apzimejam ar formulu; 

HAa-
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Pagatavo- Tas viegli pagatavojams no viņa bārija sāls, Darija peroksida, 
šana BaO.j. Bārija peroksidu samaisa ar atšķaiditu sērskābi/ Tad 

bārijs apmaina sērskābē ūdeņradi, attīstot nešķistošu sērskābā 
bārija nogulsni; šķīdumā pie tam paliek ūdeņraža peroksids: 

BaO., + H.,SO, = BaSO, + H._,0., 
> 

Tā kā šajā reakcijā attistas siltums, trauks jādzesē ar ledus 
ūdeni, lai ūdeņraža peroksids nesadalītos. Pie tam iegūto ūdeņ
raža peroksida šķīdumu ūdeni nofiltrē no cietajiem noguļšniem 
(BaSOj un BaOj atliekas). 

Lidzigā kārtā stiprās skābēs sadaļas ari citi peroksidi, piemē
ram, nātrija peroksids: 

Na ,0 , - f H,SO, = Na. jSOl.- f l-ĻO,. 

Visās tamlīdzīgās reakcijās vājāko skābi ( r fO. j ) izvieto stip
rāka (H.jSO,, vaj HCI). 

Koncentrēta ūdeņraža peroksida Iegūšanai lieto sērpārskābi 
un viņas sāļus, kurus pagatavo sadalot eloktrolltiskl sērskābi un 
sērskābos sāļus (skat. lekciju par sēru). Sērpārskābe, H.,S.,Os 

,ūdeni sadaļas sērskābē un ūdeņraža peroksida: 

H._,S.,Os - f 2 H_,0 = 2 K,SO, - f H.,Oj-

Pēc tam iegūto maisijumu pārtvaicē retinātā telpā (zim. 72). 
Pārtvalko šķidums, saturošs apmē-

c ram 30% ūdeņraža peroksida, un 
"5 kurš pazistams pārdošanā kā „per-

hldrols". Saldējot šādu k.oncentre-
tu šķidumu, iespējams „ izsaldēt" 
tiru, t. i. bezūdens ūdeņraža perok
sidu. Tomēr tas tīrā veidā ļoti 
nestabils (nepastāvīgs) savienojums. 

Tāpat kā ozons, ari ūdeņ
raža peroksids bieži attistas lēnā 
oksidēšanā, sevišķi, kad metāli oksi-
dejas mitrā gaisā. T r a u b e novē
roja ūdeņraža peroksida attistišanos, 
lēni oksidējot cinkam, dzelzij, varam, 
svinam un citiem metāliem. Šajā 

Zuti. £& 7-j Ūdeņraža perok- reakcijā puse skābekļa aiziet metāla 
sula partvaiccšana retināta telpā. , . . . „ - , 

oksidēšanai, un otra puse — ūdens 
oksidēšanai, kas redzams sekojošā nolidzinajumā > 

Zn - f O a + H,0 = ZnO - f H.,,0, 

http://Na.jSOl.-f
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Šādas reakcijas sauc „autoksidaciju", jeb pašoksidešanos. 
Tirs ūdeņraža peroksids bezkrāsains, diezgan stigrs šķidrums. 

Viņa ipatnejais svars 1,458, sasalšanas temperatūra — 2°. 
Ūdeņraža peroksids ļoti nestabils savienojums. Sildot, dažreiz 

pat parastā temperatūrā no stāvēšanas tas sadaļas ūdeni un skā
bekli pēc nolidzinajuma • 

Fizikālas 
īpa.šibas. 

2 H.,0., 2 h.,o - f o , 

Ūdeņraža peroksidam sadolotles attīstās daudz siltuma : 
23100 cal, un tapē'; bieži notiek sprādzieni. Aiz ta Iemesla t ī r s 
ūdeņraža peroksids bistama viela, un nav uzglabājama. 

Acimredzot, ari ša reakcija ir apgriezeniska. Tikai šajā gadi-
jienā lidzsvara konstante tik maza, ka līdzsvars atrodas gandriz 
pilnigi ūdens un skābekļa rašanās pusē. Ja atceramies, ka ķimis-
kals lidzsvars atkarigs no temperatūras, mums tiesiba jautāt : kas 
notiks sildot ūdeņraža peroksldu? Atbildi šam jautājumam atro
dam ..dinamiskā 'līdzsvara" principā (96 Ip. p.). Temperatūras 
paaugstināšana veicina tādu vielu rašanos, kurām attistoties siltums 
tiek s a l s t i t s . Tāda viela, acimredzot, ir ūdeņraža peroksids. 
Tajpēc varam sagaidit, ka ša viela, kas gan nestabila zemākās 
temperatūrās, tomēr var attīstities ņo ūdens un skābekļa augstās 
temperatūrās. Eksperiments šo slēdzienu pilnigi apstiprina. 

Ūdeņraža liesmā tura ledus gabalu 
/ - - \ (zim. 73). Ledus kūst un. tek apakšā pa-

; liktā traukā. Iegūtajā šķidrumā var konsta
tēt ūdeņraža peroksidu ar jodkallja un stēr
ķeļu skidumu: jodkalijs oksldejas, atdalīdams 
jodu, kas ar stērķelēm rada zilu savienojumu 

Pirmā acumirkli izliekas paradoksāli, ka 
tik nestabils savienojums, kā ūdeņraža pe
roksids, var attīstities tādā augstā temperatūrā, 
jo laboratorijā, parasti, sildot novērojama 

vielu s a d a l ī š a n ā s . Patiesībā tas attiecināms tikai uz vielām, 
kuras radušās a t d a I o t siltumu, kā, piemēram ūdens. Šādas 
vielas sauc e k z o t e r m i s k a s (sal. ar 15 lekciju), un pie tādām 
pieder lielākā dala pazistamo savienojumu. Bet dinamiskā līdzsva
ra princips māca, ka ja kāds savienojums rodas, p a t ē r ē j o t 
siltumu, tad vispārīgi tas spējigs r a s t i e s augstās temperatūrās, 
un pat tajās s t a b i l ā k s , nekā parastā temperatūrā. Šādi savie
nojumi ir: ūdeņraža peroksids, ozons un daudzas citas vielas, kuras 
apvienojamas e n d o t e r m i s k u savienojumu kategorijā. 

No ta var taisit slēdzienu, ka uz saules, kuras temperatūru 
zinātnieki skaita 6500° lidz 7000°, pastāv attīecibas, pretējas tām, 

Zīm. Ks 73. 
HaOz rašanas degot 

ūdeņrad im. 

Ķīmiskas 
īpašibas. 

I M t-i,i raža 
pcroksida 
rašanās 

augstā tem
peratūrā. 

Ekzoter-
miski nn 
endoter -

nnski 
savieno

jumi. 
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kādas uz zemes. Vielas, kas pie mums stabilas, kā ūdens, ogļ
skābe, uz saules nevar kā tādas pastāvēt. Turpretim, saules tem
peratūrā var attīstities tādas vielas, kas uz zemes pavisam nesta
bilas, un tāpēc, varbūt, gluži nezināmas. 

Jāatzīmē, ka temperatūrai uz ķimisko reakciju ā t r u m u 
tikai vienpusīgs Iespaids: temperatūras paaugstinājums arvienu pa
ātrina visas ķimlskās reakcijas, tā tad ari, bez izņēmuma, visu 
vielu sadalīšanās reakcijas. Tāpēc ari ūdeņraža peroksida (un 
citu viegli sadalāmu vielu) sildišana līdz ne visai augstai tempera
tūrai, p a ā t r i n a d a m aj sadalīšanās procesu, rada tādu iespaidu, 
it kā savienojuma pastāviba pie tam mazinātos. Patlesibā, kā 
redzams no pievestiem datiem, sildīšana pavairo tikai sadalīšanās 
ā t r u m u , bet nevis sadalīšanās p o t t n c i jeb pakāpi, kas atbilst 
līdzsvara stāvoklim sistēmā. 

Ūdeņraža Atšķaidītā šķīdumā ūdeņraža peroksids sadaļas ļoti lēnam. 
peroks ida B r e d i g s pierādija, ka sadališanās reakcija notiek daudz ātrāki 
sadališanas . . .„, . . , • , 

katalīze, platmas un citu metālu klātbūtne, sevišĶi, ja tie' koloidāla 
šķidumā. 

Iepilinot ūdeņraža peroksida dažus pilienus koloidālās platinas 
šķiduma, kuru pagatavo sadalot ūdeni elektriskā lokā (98 lp. p.), 
novērojama enerģiska gāzes atdalīšanās. Ar kvēlojošu skalljiu 
pārliecināmies, ka ša gāze-patiešam skābeklis. Tāpēc jānāk pie 
slēdziena, ka platīna un citi metāli ir ūdeņraža peroksida sadali
šanās reakcijas „katalizatori", 

Ūdeņraža peroksida katalitiskā sadalīšanā interesantus novē
rojumus izdarija R n t r o p o v s. Ja ūdeņraža peroksidu uzmanigi 
ielej stobriņā uz dzīvsudrabu, reakcija notiek p e r i o d i s k i : t. i. 
viņa te iesākas, te atkal beidzas. Dzīvsudrabs pie tam pārklājas 
ar plānu kārtu, acim redzot, dzīvsudraba peroksida: Hg.,0.,. A n-
t r o p o v s no ta izveda slēdzienu, ka dzīvsudrabs te darbojas, kā 
skābekļa pārnēsātājs: te tas oksidejas ar ūdeņraža peroksidu, te 
atkal reducējas, atdalīdams skābekli, pie kam abas reakcijas pe
riodiski seko viena otrai: 

2 Hg + 2 H.,0., = Hg„ 0,, f 2 H.,0 
Hg.,0.," == 2 Hg + 0,, 

Katalizatoru B r e d i g s pierādīja, ka platinas koloidālais šķidums ļoti 
nunāvešana . jūt igs pret dažām vielām, kuras visniecigakos daudzumos pilnīgi 

paralizē platinas katalitiskās spējas, t. I. viņu „nonāvē". Tā, pie-
māram, viena miljonā daļa grama zilskābes (HCN) 1 litrā ūdens 
jau ievērojami vājina koloidālās platinas šķīduma katalitiskās īpašī
bas. Izrādās, ka platīnu nonāvē pa lielākai daļai tās pašas vielas, 
kas aptura ari „fermentu" (cilvēka un dzīvnieku organizma fizio-
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loģisko procesu katalizatoru) darbību. Vispārigi, starp metālu Neorga 
koloidāliem šķidumiem un organiskiem fermentiem novēro- fermenti, 
jama liela lidzlba īpašību un darbibas ziņā. Attiecibā uz ūdeņraža 
peroksidu ša analoģija pastāv tamā, ka ari organiskie fermenti 
paātrina peroksida sadalīšanos. 

Augšā minētos „katalizatoru nonāvetajus" lieto koncentrētu Ūdeņraža 
ūdeņraža peroksida šķīdumu konservēšanai. „Perhidrolam" mēdz ļ ^ s e r v e ^ 
mazliet pielikt šādas organiskas vielas (parasti barbiturskābi), kuras, šana. 
nonāvēdamas šķidumā katalizatorus, padara ūdeņraža peroksidu 
stabilāku. 

Salīdzinot ar ūdeni, ūdeņraža peroksids satur lieku skābekli Ūdeņraža 
un tāpēc uzlūkojams, kā s t i p r s o k s i d ē š a n a s l ī d z e k l i s . ^ksŠdeHpias 

Jodkalijs tani oksidejas, atdalīdams jodu : īpašības. 

2KJ + H , 0 2 = 2KOH + J , . 

Stērķeļu šķidums no joda Iegūst zilu krāsu, ša, ka ari citas 
ūdeņraža peroksida oksidēšanas reakcijas, hdziga ozona reakcijai 
(39 lp. p.). 

Ja ūdeņraža peroksidu pielej chromskābes (H.>Cr 20 7) šķidu-
mam, pēdējā oksidejas nestabilā chroma peroksida, kas ar ēteri 
rada zilu šķidumu. 

Bezkrāsains titāna dioksīda šķidums sērskābē, Ti(S0 4). 2 , ar 
ūdeņraža peroksidu rada dzeltenu titāna peroksida, TiO a , nogulsni. 

Svina sulfids, kas melns, ūdeņraža peroksida oksidejas svina 
sulfātā (sērskābā svinā), kam balta krāsa: 

PbS + 4 H 2 0 2 = P b S 0 4 + 4 H 2 0 . 

Svina savienojumi bieži sastopami daudzās eļļas krāsās (svina 
baltums, minijs). Gleznas, kuru krāsas satur svina savienojumus, 
ilgi stāvot paliek melnas, jo tajās attīstās svina sulfīds. 

Šādas vecas, tumšas gleznas atjauno ar ūdeņraža peroksidu: 
svina sulfīds pie tam oksidejas baltā svina sulfātā (sērskābā svinā). 

Ūdeņraža peroksids oksidē ari daudzas organiskas krāsas, 
kuras pie tam sadaļas bezkrāsainos oksidēšanas produktos. Tā, 
piemāram, indigo šķidums sērskābē no ūdeņraža peroksida zaudē 
savu krāsu. 

Praktiķa šās ipašibas pēc, ūdeņraža peroksidu lieto drēbes, 
zīda un raga balināšanai. Tā kā balināšanā ūdeņraža peroksids 
pārvēršas ūdeni, tad tas uzlūkojams kā visnekaitīgākais balināšanas 
līdzeklis. | Ūdeņraža 

Neskatoties uz to, ka ūdeņraža peroksids loti stiprs oksidē- pgroksids 
' r ' ka reducē

tais, tam piemit ari reducējošas ipašibas. Hameljona, KMnQ 4 , tajs. 
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šķidums, sērskābes klātbūtnē, ar ūdeņraža peroksldu reducējas 
bezkrāsainā sērskābā mangāna (mangāna sulfāta), MnSO,, šķidumā. 
Pie tam pats ūdeņraža peroksids reducējas ūdeni: 

2 K M n 0 4 + 3 H , S 0 4 - f 5 H , 0 , = K..SO, 4- 2MnSO., 4 8 H 2 0 + 50o. 

Svina peroksids PbO, ar ūdeņraža peroksidu reducējas 
dzeltenā svina oksidā PbO : 

PbO, 4 H , 0 , = PbO + H a 0 4- O , 

Acīmredzot, šās reakcijas uzlūkojamas kā pretējas tām, 
kurās a t t ī s t ā s metāliem pašoksidejotles ūdeņraža peroksids. 
Pēdējā gadijlenā ūdeņraža peroksids attistas, bet augšā pievestos 
piemēros tas sadaļas. Varbūt tāpēc būtu vietā šās reakcijas 
nosaukt „pašreducešanos". 

Ū d e ņ r a ž a Izejas viela, no kuras pagatavo ūdeņraža psroksldu, bārija 
k f s k i b c 1 P e r o ' < s ' d s , BaO.„ uzlūkojama kā ūdeņraža peroksida s ā l s , kas 

radusies apmainot ūdeņraža peroksida ūdeņradi pret divvērtigo 
bāriju. Ūdeņraža peroksidu tāpēc var uzlūkot ari kā skābi. 
Un tiešam, tas rada ar metālu oksidu hidratiem peroksidus, kas 
nešķīst ūdeni un tāpēc nogulstas. Tā piemēram, kalcija, stroncija 
un bārija hidroksidu šķidumi ar ūdeņraža peroksldu rada 
peroksidus: 

Ca(OH)., + H,0,> = CaO, 4 H.,0, 
Sr(OH)., 4- H 2 0 a = S r 0 2 4 H.,0, 
Ba(OH)., 4- H , 0 , = BaO, 4- H a 0 . 

Šās reakcijas uzlūkojamas kā sārmu n e i t ra I i z e.š a n a ar 
skābi: ūdeņraža peroksidu. Tomēr smalki pētijumi pierāda, ka 
ūdeņraža peroksids vislielākā mērā vāja skābe, un tam gandriz 
nebūtu nemaz dodams skābes nosaukums, šās skābes sāļus sauc 
peroksidus. 

Fizioloģiskā Lidzigl ozonam, ūdeņraža peroksids Iznicina baktērijas.^ Tas 
dafbiba. visideālākais ievainojumu sterellzacijas lidzeklis, jo sadalīdamies 

rada organizmam nekaitīgu vielu : ūdeni. 
I ī d z i b a a ' v ' e 9 ' ā sadalīšanās, oksidējošas reakcijas, attistišanās caur 

ozonn . pašoksidešanos un fizioloģiskās ipašibas norāda, ka ūdeņraža 
peroksids lidzigs ozonam: lidzigl ūdeņraža peroksldam, H a 0 2 , varam 
uzlūkot ozonu kā ..skābekļa peroksldu": 0 : „ kas rodas oksidejoties 

skābeklim : 

O a 4- 0 = 0 „ . 
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Desmita lekcija. 
Ū d e n s k ā š ķ ī d i n ā t ā j s . 

Sķīslamiha. — Spiediena iespaids uz gāžu Šķīšanu — Gāžu šķīšanas 
l ikums. — T e m p e r a t ū r a s iespaids. — Šķ id rumu šķīstamiba. Sp ied iena 
un t empera tū ras iespaids. — Kritiskās parādibas. —Cie tu vielu šķīšana.— 
Pārkris tal izešana. — Pārsātināti šķīdumi. — A t š ķ a i d i t u š ķ ī d u m u 
t e o r i j a . — Osmotiskais spiediens. — Osmotiskā spiediena nozīme fizi
oloģijā. — V a n t II o f a teorija. — Tva ika sp ied iena pazemināšanās 
un vārīšanās t empera tū ras paaugst ināšanās . —, Sasalšanas t empera tū ras 
pazemināšanās (depresi ja) . R a u l a (Raoult) l ikumi. —Izotoniskie šķ īdumi 

Corpora non agunt nisi fluida" (vielas reaģē tikai šķidrā vei
dā) tā sacija vidus laiku ķimiķl, norādīdami ;ar to, ka reakcija 
neiespējama starp c i e t ā m vielām (viņu mazās savstarpējās pie
skaršanās virsmas- pēc).'. Pašlaik tomēr zināmas daudzas reakcijas 
starp cetām vielām, no kurām dažas pat lieto technlkā (metalur
ģijā). Neraugoties uz to, jaatzist, ka gāzejadā un šķidrā vidē 
reakcijas norisinās daudz ātrāk un ar labākiem panākumiem. 
Tāpēc laboratorijā un fabriku praksē priekšroku dod šķidriem reak
tīviem. Visvienkāršaki tas sasniedzams, izšķīdinot viņus ūdeni 
Izejot no ša redzes stāvokļa, ķlmiķim no liela svara iepazities ar 
ūdens šķidumu īpašibam. 

Ūdeni šķist dažādas vielas • gāzejadas, šķidras un cietas šķ īs tamiba. 
(t. i. kristāliskas). Šķišanas procesam pa lielākai daļai ir savas 
robežas: pie dotās temperatūras un spiediena dotā ūdens dau
dzumā šķist pilnīgi noteikts zināmas vielas daudzums. I z š ķ ī d u 
šas v i e l a s m a k s i m ā l ā d a u d z u m a a t t l e c i b u p r e t 
v i s a š ķ i d u m a d a u d z u m u s a u c š ķ ī s t a m i b u . Šķi
dumu, kas satur vielas maksimālo daudzumu, sauc p i e s ā t i 
n ā t u . 

Ūdeni šķīst visas gāzejadas vielas, bet viņu šķistamiba ļoti 
dažāda, kas redzams sekojošā tabelē: 

G ā ž u 
š ķ ī š a n a . 

Tabele №11. 
D a ž ā d u g ā ž u š ķ ī s t a m i b u ū d e n i . 

1 gr. H O pie O" izšķīdina 0,019 c m 3 ūdeņraža 
0,020 „ slāpekļa 
0,041 
1,80 

79,8 
506,9 

1050,0 

skābekļa 
oglekļa dloksida 
sēra dioksida 
chlorūdeņraža 
amonjaka. 
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Spiediena 
iespaids uz 

gāzti 
šķīšanu. 

Gāžu 
šķīšanas 
l ikums. 

S p i d i e n a i e s p a i d s g ā ž u š ķ i š a n ā novērojams 
sekošā eksperimentā. Koniskā pude
lē A. (zim. 74), kurā ūdens, laiž no 
K i p p a aparāta ogļskābo gāzi, kamēr 
ūdens ar to piesātināts. Tad sāna 
cauruli savieno ar ūdensstrūklas pum
pi. Izpumpējot gaisu, ūdeni novērojama 
gāzes burbulišu atdalīšanās.. Tā tad, 
zem pazemināta spiediena gāzes šķi-
stamlba mazinās. 

Gāzes ūdeņi, kurus lieto kā at
vēsinošus dzērienus (zelters, limonāde], 
satur ogļskābo gāzi zem 2 - 3 atm. 
spiediena. Attaisot pudeli, spiediens 

kritās, un ogļskābe šņākdama atdalās. 
Gāzes šķistamlbas atkaribu no spiediena H e n r i (Henry) 

formulē šādā l ikumā: „ g ā z e s Š ķ i s t a m i b a , i z t e i k t a s v a 
rā, p r o p o r c i o n ā l a ā r ē j a m s p i e d i e n a m " . Apzimejot 
gāzes svaru vienā gramā piesātināta šķiduma ar g, gāzes spiedie
nu — ar p, šo likumu var izteikt sekošā vienadibā : 

Zim. Ķs 74. Gāžu šķīša
na ūdeni mazinās zem pa

mazināta spiediena . 

g = A.p, 

kurā A apzimē konstantu koeficientu. Ņemot vērā, ka gāzes spie
diens proporcionāls viņas b l i v u m a m ( B o i ļ a likums), rakstam-: 

p = B. d, 

kur d = blivums, t. i. svara attleciba pret tilpumu : 

un B — otrs konstantais koeficients. Apmainot pirmajā nolidzi-

najuma p ar B - , dabonam 

g = A.B 

Talak, divu konstantu lielumu reizinājumu AB apmainām ar 
konstanti a, un saisinot visu nolidzlnajumu, dabonam sekošo: 

' V = c i , 
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t. i. „gāzes tilpums vienā gramā piesātināta šķiduma ir konstants 
lielums, kas neatkarājas no spiediena". Gāzes šķistamibu a, izteiktu 
t i l p u m ā , sauc š ķ i š a n a s k o e f i c i e n t u . Augšējā tabelē 
pievestie skaiti, tā tad, ir „gāžu šķišanas koeficienti". 

Gāžu šķišanas likums attiecināms tikai uz tām gāzēm, kuras 
ūdeni šķist mazā mērā. 

Temperatūras paaugstinājums atstāj uz gāzes šķišanu gluži Temperatu-
preteju iespaidu spiediena paaugstinājumam. r a s , e s d a i d s 

Caurulē A, kura vienā galā aizkauseta, ielejam 
ar gaisu piesātinātu (iepriekš pudelē saskalojot) 
ūdeni. Ar vaļējo galu uz leju cauruli novietojam 
traukā ar ūdeni. Šai caurulei uzmaukta vēl 
otra, platāka caurule B, kas savienota ar kolbu, 
kurā vārās ūdens. Laižot telpā starp abām 
caurulēm tvaiku, sasildām caurulē A ūdeni. Pie 
tam novērojam, ka no ūdens izdalās gāzes bur-
buliši, kas sakrājas caurules augšgalā. Tā tad, 
no ta redzams, ka s i l d o t g a i s a š ķ i s t a 
m i b a m a z i n ā s . 

Gāžu šķišanas atkariba no temperatūras 
nav izsakāma, kā spiediena iespaids, vispārējā 
formulējumā. Pastāv tikai zināms noteikums, 
ka paaugstinot temperatūru, gāžu šķistamiba 
mazinās. Ūdeni vārot iespējams lielāko daļu 
gāžu pilnīgi no ta izdzit. Tomēr, šam noteiku
mam ir ari izņēmumi. 

Šķišanas zjņā šķidras vielas var iedalit š ķ i d r u m u 
trijās kategorijās. šķīšana. 

I. Spirts šķist ūdeni visādos daudzumos, t. i. tam n e a p r o 
b e ž o t a šķistamiba. 

II. Ēters šķist ūdeni mazā mērā; kad ielej ūdeni vairāk ētera, 
tas nostājas augšā, un tā rodas divi slāņi jeb 2 „fāzes". Augšējā 
/āze ir ūdens piesātināts šķidums ēteri, kas satur 1 , 2% ūdens un 
98,8" „ ētera; apakšējā fāze, kas sastāda piesātinātu ētera šķidumu 
ūdeni, satur 93,5" o ūdens un 6,5"o ētera. Šie ir a p r o b e ž o t a s 
šķistamibas piemēri. 

III. Pastāv ari šķidrumi, kas pavisam rlešķist (izsakoties 
noteiktāki: gandriz nešķist) ūdeni, piemēram, eļļas, tauki un daudzi 
citi organiski šķidrumi. Ta būtu to šķidrumu kategorija, kas 
pavisam nešķist ūdeni. Smalki pētijuml tomēr pierāda, ka a b s o 
l ū t i neškistošu šķidrumu nav. 

Zīm. № 75. Gaisa 
Sķīstamiba ūdenī. 

Sp ied iena 
ju tempe 

ra turas 
ļoti niecigas tilpuma maiņas, pec dinamiska lidzsvara principa butu iespaids 

Ta ka dažādiem šķidrumiem ūdeni škistot vispāri novērojamas u u t e m P e -
ra turas 
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sagaidāms, ka spiediena palielinājumus visai maz atsauktos uz 
šķidruma šķišanu. Fakti to pilnigi apstiprina ne tikai šajā, bet 
visos lidzsvaros, kuros nepiedalās gāzes jeb tvaiki. Šādas sistēmas, 
sastāvošas tikai no šķidrām un cietām fāzēm, maz jūtigas pret 
spiediena maiņu. V a n t ' H o f s tās nosauca „ k o n d e n s ē t a s 
s i s t ē m a s " . 

Bet tās ļoti jūtigas pret temperatūras mainu. V i s b i e ž ā k I, 
paaugstinot temperatūru, v a i r o j a s ari a b ē j u šķidrumu savstar
pējā šķistamiba vienam otrā. Kā piemēru, ņemsim ūdeni un fenolu. 
Samaisot fenolu ar ūdeni, rodas divas fāzes, gluži kā ūdens un 
ētera maisijumā. Pie 20" apakšējā fāze (ūdens šķidums fenolā) 
satur 72,24'' o fenola, augšējā fāze (fenola šķidums ūdeni) satur 
8,40" D fenola, šķistamlbas maiņu no temperatūras, kuru Izpētijuši 
A ļ e k s e j e v s un R o t m u n d s , redzam sekošā tabelē: 

T a b e l e 12. 

Ū d e n s un f e n o l a s a v s t a r p ē j ā š ķ i s t a m i b a 
(pēc R o t m u n d a). 

Temperatūra. 
Augšēja fāze Apakšēja fāze 

Temperatūra. 
ūdens 0 o fenola 0 ii ūdens ° / o fenola " 11 

20" 91,60 8,40 27,76 72,24 
30" 91,08 8,92 30,05 69,95 
40" 90,22 9,78 33,19 66,81 
50" 87,92 12,08 37,17 62,83 
60" 82,90 17,10 43,90 56,10 
68,8" 64,10 35,90 64,10 . 35,90 

Kritiskas 
parād ibas 
šķidru nm 
šķīšana. 

No tabeles skaitiem redzams, ka paaugstinot temperatūru 
vairojas fenola šķistamiba ūdeni, un ari otrādi, ūdens šķistamiba 
fenolā. Tādā kārtā abēju fāžu sastāvs, sildot maisijumu, tuvojas 
pamazam viens otram. Pie 68,8" abēju fāžu sastāvs top lidzigs. 
A u g s t ā k p a r 68,8" a b i š ķ i d r u m i š ķ i s t v i e n s o ' t r ā 
v i s ā d o s s a m | r o s . 

Sildot aizkausetā caurulē ūdens un fenola maisijumu, novēro
jam sekošo. Temperatūrās, zemākās par 68,8", abi šķidrumi atrodas 
d i v ā s kārtās (fāzēs), kas krasi atdalās viena no otras. Pie 68,8" 
starp tām pazūd robeža: šķidums kļūst homogens. Šķidumu dze
sējot, sākumā novērojama opalescence (duļķošanās), pēc tam pie 
68,8" šķidrums kļūst pienam lidzigs (emulsija) un no jauna sada
ļas atkal divās kārtās. 
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Pārejas temperatūru, kurā heterogēns maisījums pārvēršas 
homogenā un otrādi, sauc m a i s i j u m a k r i t i s k o t e m p e 
r a t ū r u . Viņa apzimē aprobežotās šķistamibas pāreju neapro
bežotā. , 

-+ 
0 20 3C >0 50 60 10 $0 

janold koncentrācija. »• 
Zīm. N° 76. Ūdens un fenola savstarpēja šķīstamiba 

90' 100 % 

Ša pāreja uzskatami attēlojama diagramā (zim. 76), atzimejot 
uz horizontālās ases OX fenola 0 u saturu abās fāzēs, bet uz ver
tikālās ases OY attlecigas temperatūras. Rodas noslēgta para-
bolveidiga likne ABC, kuras virsotne B atbilst maisijuma kritiskai 
temperatūrai. Tangente punktā B sadala zīmējuma plāksmi 
4 daļās: 

I daļa apņem joslu, kas apzimē fenola h o m o g e n u s šķi-
dumus ūdeni, 

II Tdaļa apņem joslu, kas apzime ūdens h o m o g e n u s šķi-
dumus fenolā. 

* 

III daļa apņem joslu, kas apzimē ūdens un fenola h e t e r o 
g ē n u s malsijumus. 
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IV daļa apņem joslu, kas apzimē fenola n e a p r o b e ž o t u 
Šķistamlbu ūdeni. 

Pazistaml ari tādi šķidrumi, kuru savstarpējā šķistamiba 
ūdeni sildot mazinās (trietilamins). Šādu šķidrumu maisijumi ar 
ūdeni paaugstinātā temperatūrā heterogēni, bet dzesējot kļūst 
homogeni. 

etu vielu C i e t u vielu šķistamiba ūdeni, lidzigi šķidrām vielām, maz 
sķisaua. atkarājas no spiediena, bet toties stipri mainas no temperatūras. 

Pa lielākai daļai cietu vielu šķišana sildot p a l i e l i n a s. kas re
dzams sekojošā tabelē. Tomēr šam vispārīgam noteikumam zināmi 
ari izņēmumi, kaut gan ļoti reti. 

Tabele 13 
T e m p e r a t ū r a s i e s p a i d s uz s l ā p e k ļ s k ā b ā k ā l i j a 

š ķ i s t a m i b u ū d e n i . 

Temperatūra. Šķistamiba. 

0" '11,5" o KNO :. 
20° 24,0 „ 
40° 39,0 „ 
60° 52,4 „ 
80" 62,8 „ „ 

100" 71,1 „ „ 
114,1" ! ' 75,7 „ „ • 

ārkristali- Līkni, kas attēlo šķišanas spējas atkarību no temperatūras, 
zešana. sauc š ķ i š a n a s l i k n i (zim. 77). Pēc šās līknes ļoti viegli 

aprēķināma dotās sāls šķistamiba jebkurā temperatūrā. 
Daudzi sāļi šķist ūdeni tik niecigā mērā, ka uzlūkojami 

p r a k t i s k i kā ūdeni nešķistoši. Tie attīstīdamies tūliņ šķidumā 
atdalās kā nogulsni. Pētot nogulšņlem piesātinātu šķidumu fizikā
lās ipašibas, sevišķi viņu elektrības vaaišanas spēju, nākam pie 
slēdziena, ka tie temēr šķīst ūdeni, kaut ari ļoti niecigos daudzu
mos. A b s o l ū t i n e š ķ ī s t o š u v i e l u n a v . 

Šo apstākli, ka cietu vielu šķistamiba atkarājas no tempera
tūras, izlieto šo vielu tirišanā, kristalizejot. Tam nolūkam pagatavo 
piesātinātu sāls šķidumu karstā ūdeni, to karstu nofiltrē no nešķī
stošiem piemaisījumiem, un pēc tam dzesē. Mazinoties šķistami-
bal, no šķiduma atdalās tira sāļa kristāli, kamēr citi piemalsijumi 
parasti paliek izšķidinatl. Kad Šķidums l ē n i atdziest, rodas lieli 
un ļoti pareizas formas kristāli. Tomēr jāpatur vērā, ka dažas 
vielas rada m a i s i t u s k r i s t ā l u s , t. i. kristalizējas no šķiduma 
reizā. šādus sāļus visai grūti atdalīt vienu no otra. 
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Dzesējot karstu piesātinātu chlorskābā kālija (KCIOJ šķī
dumu, kristalizējas spidošas plāksnlņas. 

Ja mazā kolbiņā 100 gramos karsta ūdens izšķidina 200 gr. Pārsātināti 
glaubersāļa, (Na.,SO, 10 H,0), un, aizbāžot ar vati, kolbiņu atdzesē šķīdumi, 
līdz istabas temperatūrai, sāls nekristalizejas un šķidums visu laiku 
paliek homogens. Tas liekas divaīni, jo glaubersāļa šķistamiba pie 
20° ir tikai 36,7°/u, turpretim, mūsu šķidums,- kā rāda vienkāršs 
izskaitļojums, satur 66° o glaubersāļa. Fakti tomēr pierāda, ka 
visas cietas vielas tamlīdzīgos apstākļos var radīt šķīdumus, kas 
koncentretaki par piesātinātiem. Tādus šķidumus sauc p ā r s ā t i 

n ā t u s . Pārsātināts 
šķidums zināmās 
robežās pilnīgi sta
bils : viņu var kusti
nāt un skalot. Bet 
tikko iemet tani 

.visniecīgāko glau
bersāļa kristallņu, 
šķidums acumirkli 
sāk kristalizēties un 
liekais sāls atdalās 
cietā veidā. Šķi
dums pie tam ma
nāmi sasilst. O s t -
v a i d s plerādija, ka 
kādas vielas krista
lizāciju no pārsāti-

^fnata škiduma var 
<+0 60 80 100 % radit ar', šās p a -

k o ņ c e n t ra c ij<a š a s v i e I a s visnie-

Zim. № 77. KNOa šķīšanas līkne. cigako daudzumu 
(ap. 0,00000001 gr.), 

turpretim, citas cietas vielas neatstāj uz šķīduma nekāda iespaida. 
Acīm redzams, pārsātināti šķidumi atrodas m e t a s t a b i l ā (pus-
pastāvigā) līdzsvarā. 

A t š ķ a i d i t u š ķ ī d u m u t e o r i j a . 

Gāzejadu, šķidru un cietu vielu atšķaiditi šķidumi darbojas Osmotiskais 
pēc dažiem vienkāršiem likumiem, kas likti sevišķas teorijas spied.lēns; 
pamatos. Šās teorijas sakne meklējama bioloģijā. Biologi jau sen 
novēroja,- ka dzīvnieku un augu daļās pastāv diezgan liels spie
diens, kas sniedzas lidz vairākiem desmitiem atmosfēru, ša spie
diena iemesls ilgu laiku palika nezināms. To uzlūkoja kā sevišķu 



— 116 — 

„dzivibas spēku", kas mājo dzivās būtnēs. Bet pēc būtibas šis 
dzivibas spēks bij tikpat neizprotams, kā viņa darbiba. 

Botāniķis P f e f e r s (Pfeffer) bij tas, kas 1774. gadā pir
mais atrada, ka tamlidzigus spiedienus var radit ari vienkāršiem 
m e c h a n i s k i e m ierīkojumiem, un savos. eksperimentos pierādija, 
ka sarežģitie procesi ir vienkāršas fiziskas parādibas. 

P f e f e r a aparāts sastāvēja no poraina māla cilindra E 
(zim. 78), kas pirms eksperimenta šādi preparēts. Tani ielej vara 
vitriolu, CuSO.,, un pēc tam Iemērc dzeltenā aslnssāļa, KiFefCN),;, 
šķidumā. Starp abiem sāļiem norisinās cilindra porās šāda 
reakcija: 

2CuS0 4 + K,Fe(CN) ( ; = Cu,Fe(CN), ; - f 2K ,S0 , . 

Reakcijā attistijies dzelzsciana vara, Cu„Fe(CN) i ; , nogulsnls 
piepilda māla cilindra poras un rada diezgan blīvu membrānu. 

Šādā ceļā pagatavotai membrānai piemit 
sekoša svariga īpašiba: t a b r i v i l a i ž 
c a u r i ū d e n i , b e t n e l a i ž c a u r i 
d a ž a s ū d e n i i z š ķ ī d i n ā t a s v i e l a s , 
p i e m ē r a m , c u k u r u . Tāpēc šādu mem
brānu sauc p u s c a u r l a i d o s u. 

Šādi pagatavotu cilindri lieto eksperi
mentā. Tanī ielej pētāmās vielas (cukura) 
šķidumu, cieti aizbāž ar gumijas korķi, caur 
kuru iet caurule, kas savienota ar dzīvsu
draba manometri D. Cilindri ar šķīdumu 
ieliek traukā ar tiru ūdeni. Tagad novēro
sim, kas notiek šādā ,, Pfefera šūniņā". Ja 
cilindra sienas laiztu cauri kā ūdeni, tā ari 
cukuru, notiktu vienkārša difūzija, kā ekspe
rimentā ar ūdeņradi un gaisu (74 Ip. p . ) : 

ūdens no ārējā trauka iesūktos cilindri E, 
bet cukurs ietu no cilindra ārējā traukā. 
Bet tā kā cilindra porās attīstījusies mem-

Zīm. № 78. brana laiž cauri tikai ūdeni, un cukuru aiz-

P f e f e r a _ eksper iments : t r o d a s v j e n pus iga " difūzija. Ūdens 
osmotiska sp ied iena no _ . 3 ' 

teikšana. iekļūst cilindri, bet cukurs uz aru netiek, jo 
membrāna to nelaiž. Tāpēc šķiduma tilpums 

cilindri palielinās, un manometri D dzivsudrabs kāp. Mēģinājums 
pierāda, ka spiediena palielināšanās manometri, sasniegusi noteiktu 
robežu, apstājas, un ūdens ieplūšana cilindri izbeidzas. Šo m a k 
s i m ā l o s p i e d i e n u , k u r u n o t e i c P f e f e r a š ū n i ņ a , s a u c 
o s m o t i s k o s p i e d i e n u . 
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P f e f e r s pierādija, ka osmotiskā spiediena lielums atkarājas 
no šķiduma koncentrācijas un temperatūras. Sekojošā tabelē 
redzami Pfefera Iegūtie dati. 

Koncentrācija C norāda, cik gramu cukura atrodas vienā Skaitu dati. 
kubikcentimetri šķiduma. Pretējs lielums V norāda šķīduma tilpumu, 
kas satur 1 gr. cukura. 

T a b e I e 14. 
O s m o t i s k i e s p i e d i e n i d a ž ā d u k o n c e n t r ā c i j u 

c u k u r a š ķ ī d u m o s . 

Temperatura: 13,7°. 

Cukura koncentrāci ja 

c - J -
v 

Osmotiskais 
sp iediens 

P. 

Reizinājums: 
sp ied iens X t i l p u m s 

P X v. 

0,01 gr. 53,5 cm. 5350 
0,02 „ 101,6 „ 5080 
0,04 „ 208,2 „ 5210 
0,06 „ 307,5 „ 5130 

Vidējais.- 5190 

T a b e I e 15 

T e m p e r a t u r a s i e s p a i d s uz o s m o t i s k o s p i e d i e n u . 
C u k u r a š ķ i d u m s 1" o. 

Temperatura: t. 

Osmotiskai s s p i e d i e n s : P 

Temperatura: t. atrastais 
pēc formulas : 

P = Po (14- a t) 
aprēķinātais. 

6,8° 0,664 atm. 0,665 atm. 
13,7 n 0,691 „ 0,681 „ 
14,2" 0,671 „ 0,682 „ 
15*,5I! 0,684 „ (»,686 „ 
22° 0,721 „ 0,701 „ 
32° 0,716 „ 0,725 „ 
36° 0,746 „ 0,735 „ ' 

P f e f e r a pētijumi pilnīgi atrisināja bioloģijas problēmu. Osmotiska 
Parādibas, kas norisinās dzivā šūniņā, tagad varēja izskaidrot ar sp iediena 
fizikas likumiem. Kļuva skaidrs, ka šūniņas s i e n a izpilda pus- fi^ioToģi^a 
caurlaidošas membrānas lomu, kas nelaiž cauri protoplazmā Izšķi-
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Vant-I lofa 
(van't 
Hoffa) 
teorija 

dušās vielas. Tāpēc, ja šādu šūniņu ieliek ūdeni, ta uztūkst, bet 
sāļa šķīdumā, kurā osmotiskais spiediens lielāks, nekā protoplazmā, 
ta saraujas, ūdens no tās aizplūst (zim. 79). Ša parādība fiziolo

ģijā pazistama kā p l a z -
m o I i z e. Gluži tas pats 
norisinās mūsu organizmā, 
kad sajūtam slāpes. Tiklidz 

\ ' l -.V~ / / baudām sālitus ēdienus, 
, J » V : . J f : A \ kuņģi vairojas sāļa koncen-

• ļ \ ļļ \ \ \} '"'']/)/- tracija. Asiņu šķidrums, 
kas kuņģa dzislās atrodas 
pie zemākas koncentrācijas, 
spiests asinis atrodošos ūdeni 
dzit kuņģi, caur ko asinis 

a b lielā mērā zūd ūdens. Šo 
r-n m , • faktu mēs fizioloģiski sajū-

Znn. JM» 79. PI a z m o l i z e _ 3 

. tam ka slapēs. Nodzerotles 
ai normāla šūniņa. 
h) šūniņas saturs sarāvies . ūdeni, kuņģi Šķidruma kon

centrācija top vajaka, neka 
asinis, un ūdens no asinīm vairs neplūst uz kuņģi, bet gluži otrādi, 
tas maina savu virzienu un caur kuņģa sienam spiežas asinis. 
Ūdens cirkulācija no iekšas uz āru pieder pie organizmā normā
lajām parādībām un mēs slāpes vairs nesajūtam. Vispārigl osmo
tiskam spiedienam visai svariga loma fizioloģijā, jo tas regulē 
ēdiena uzņemšanu un nevajadzīgu, kaitigu vielu atdališanu. 

Vēl tālāk osrrijtiskā spiediena jēdzienu paplašināja un izlie
toja atšķaidītu šķidumu teorijāļļ V a n t - H o f s , kurs par P f e f e r a 
eksperimentiem dabūja zināt tiri nejauši no sava kolēģa, botānika 
D e - V r i s a (De Vries), un stipri par tiem ieinteresējas. 

14 tabelē redzams, ka osmotiskais spiediens pieaug proporcionāli 
koncentrācijai jeb citiem vārdiem: osmotiskā spiediena P reizi
nājums ar šķiduma tilpum V (kas satur 1 gr. cukura) Ir konstants 
lielums, šo likumu apstiprina 14tabeles 3 stabiņa skaiti. Formas 
ziņā tas atgādina vienu ho g ā ž u fundamentālām ipašlaam, jo pēc 
B o i ļ a (Boyle) likuma, gāzes spiediena reizinājums uz tilpumu — 
ari konstants lielums. Ša lidziba tālāk apstiprinās 15 tabelē, kurā 
pievests t e m p e r a t ū r a s iespaids uz osmotisko spiedienu. 

Tabeles 2 stabiņa skaitu (kas atrasti eksperimentāli) sakrišana 
ar 3' stabiņa skaitiem (kas aprēķināti pēc formulas) norāda, ka 
osmotisko spiedienu P var izteikt vienkāršā formulā: 

P = P 0 (1 + at), 

kura P„ apzime osmotisko spiedienu pie 0°, t — temperatūru, 
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cc—konstantu koeficientu. Ša formula lidziga pazistamam G e i -
L i s a k a (Gay-Lussac) gāžu izplēšanās likumam. Ja sasilda 
noslēgtā traukā gāzi no 0" lidz t", viņas spiediens p,, palieinas 
lidz p. Spiediens p aprēķināms pēc formulas: 

P = P„ 0 + «t), 

kura a apzimē gāžu izplēšanās koeficientu. Kā zināms, šis koefi-
l 

273 -cients visam gazem vienāds, un proti = Zimlgi, ka aprēķinot 

a no osmotiska spiediena, rodas ari ~ 

17 lekcijā redzēsim, ka ari trešais (A v o g ā d ro) gāžu likums 
pilnigi atkārtojas šķidumos. 

No visiem šiem datiem V a n t - H o f s nāca pie pārliecības, 
ka starp šķidumiem un gāzēm pastāv pilnīga analoģija, kuru tas 
izteica šādā tēzē : 

„ K a t r a v i e l a , i z š ķ ī d i n ā t a ū d e n i i v a j j e b k u r ā 
š ķ ī d i n ā t a j ā ) , r a d a o s m o t i s k o s p i e d i e n u , k u r a 
l i e l u m s v i e n ā d s a r g ā z e s s p i e d i e n u , ko ša 
v i e l a a t t ī s t ī t u g ā z ē j a d ā v e i d ā , v i e n ā d ā t i l p u m ā 
un t e m p e r a t ū r ā . 

Uz šās analoģijas pamata, gāzes var uzlūkot kā vienkāršāko 
šķidumu veidu, kuru iegūst, izšķīdinot matēriju „tukšā telpā". Kā 
gāzes likumi paliek spēkā tikai pie m a z i e m s p i e d i e n i e m , tā 
ari šķīdumu likumi piemērojas tikai a t š ķ a i d ī t i e m š ķ i d u 
m i e m , t. i. tādiem, kuriem mazs o s m o t i s k a i s spiediens. 
Abu stāvokļu: gāzejada un izšķidinata, kopējā īpašība, tā tad, ir 
matērijas ..atšķaidījums" : mazas masas sadalījums lielā tilpumā. 

Ja ņemam vērā, ka P f e f e r s izdarijls tikai nedaudzus 
osmotiskā spiediena izmērojumus, • ka šie darbi blj domāti pavisam 
citiem nolūkiem, un tāpēc tajos maz noteiktības, un, beidzot, ja 
ievērojam tās eksperimentālās grūtības, ar kādām saistita pietiekoši^ 
izturīgas puscaurlaidošas membrānas pagatavošana, mums jāap
brīno V a n t - H o f a drosme izvest no tik nepilnīgiem materiāliem 
tik plašus slēdzienus. Mums pat būtu tiesiba pārmest tam pavīr-
šībā, ja V a n t - H o f a riclbā nebūtu atradušies citi argumenti, kas 
netieši apstiprināja viņa ģeniālo teoriju. Tie pamatoti uz a g r ā 
k i e m šķīdumu ipašibu pētījumiem un likumiem, kurus R a u l s 
atrada atšķaiditos šķidumos. 

Jepriekšejā lekcijā redzējām, ka ūdens noteiktā temperatūrā Tvaika 
rada p i e s ā t i n ā t u tvaiku, kam pastāvigs spiediens. Bet ja ūdeni spiediena 
izšķīdina kādu n e g a i s t o š u vielu (cukuru), t v a i k a s p i e d i e n s P ganās?8 

p a z e m i n ā s . Tā, piemēram, tiram ūdenim, kā zināms, tvaika 

t 
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Vāli šanās 
temperatū
ras paaug
stināšanās. 

Raula 
(Raoult) 
l ikumi. 

spiediens pie 100° ir 760 m/m, kamēr 10%—tiga cukura Šķīduma 
tvaika spiediens pie tās pašas temperatūras = 755,56 m m. 

No ta redzams, ka lai šāds šķīdums vāritos, tas jāsasilda 
a u g s t ā k par 100", un proti, līdz tai temperatūrai, kurā tvaika 
spiediens = 760 m m (atmosfēras spiedienam). Un tiešam, fakti 
pierāda, ka n e g a i s t o š u v i e l u š ķ i d u m i e m v ā r ī š a n ā s 
t e m p e r a t ū r a a u g s t ā k a , n e k ā t i r a m ū d e n i m . 

Ielejam ūdeni aparāta (zim. 80) stobriņā A un, ar degli sildi-
daml, to vārām. Ūdens 
tvaiki nokļūst caurulē 
B, kurā ievietots mazs 
dzesinatajs ar cirkulē
jošu aukstu ūdeni. 
Šeit tvaiki kondensējas 
un tek atpakaļ caurulē 
A. Caurulē A ielikts 
gaisa termometrs. Tas 
sastāv no gaisu satu
roša rezervuāra C, ko 
gumijas šļūtene savieno 
ar manometrisku cau
ruli D. Kad tempe
ratūra p a c e ļ a s , gaiss 
rezervuārā C izplēšas, 
un m a n o m e t r i va
ļ ē j ā g a l ā p a c e ļ a s 
ū d e n s . A t d z i e s -

ū d e n s l i m e n s p a z e -

Zīm. 8 Šķīdumu vār īšanas t empera tū ras 
paaugst ināšanās . 

saspiežas, un manometri t o t, gaiss 
m i n a s . 

Kad nu ūdens vārās, atgriež krānu E un izlīdzina spiedienu 
abās manometra caurulēs. Pēc tam pa sānu cauruli F Ielej stob
riņā A dažus kibikcentimetrus koncentrēta cukura šķiduma. Ūdens 
līmeņa pacelšanās manometra vaļējā galā pierāda, ka vārišanās 
temperatūra paaugstinājusies. Pielejot vēl vairāk cukura šķiduma, 
vārišanās temperatūra vēl vairāk paaugstinās. 

Ar analoģisku mēģinājumu pierādams, ka i z š ķ ī d i n o t 
ū d e n i k ā d u v i e l u , s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r a p a z e 
m i n ā s . Piemēram, 10°/o— tigs cukura šķīdums sasalst pie—0,6°. 

Šķidumu sasalšanas temperatūras noteikšanai lieto B e k-
m a ņ a (Beckmann) aparātu, kas redzams 81 zimejumā. Stobriņu 
A ar tiru ūdeni Ieliek batarejas glāzē, kurā ledus, sāls un ūdens 
maisijums. Stobriņā A, pastāvigi maisot, sasaldē daļu ūdens, pie 
kam ledus rodas, kā smalki kristaliņi. Pēc tam stobriņu A Ieliek 
platākā stobriņā, kas atrodas batarejas glāzē, un savieno gaisa 



— 121 — 

termometra rezervuāri C ar manometri D, kā aprakstits iepriekšējā 
eksperimentā. Tā kā ūdens 
sasalšanas temperatūra pa
stāvīga, ūdenslīmenis mano
metri nemainās. Ja tagad 
pa sānu kaklu Ielej traukā A 
cukura šķidumu, novērojama 
sasalšanas temperatūras kri
šanās. Pieliekot cukuru lie
lākos daudzumos, arvlenu 
vairāk pazeminās šķiduma 
sasalšanas temperatūra, 

R a u l s atrada, ka 
visas augšminētās šķidumu 
ipašibas padotas v i e n a m 
likumam; šo likumu viņa 
vispārigā formā varēsim 
aplūkot tikai vēlāk. Tomēr 
jau tagad varam aizrādit 
uz vienu ša likuma slēdzienu. 

Zīm. 81. Šķīdumu sasalšanas t empera 
turas pazemināšanas. 

Tas skan, ka: 

1) tvaika spiediena pazemināšanās 
2) vārīšanās temperatūras paaugstināšanās 
3) sasalšanas temperatūras pazemināšanās 

p r o p o r c i o n ā l i 
š ķ i d u m a 

k o n c e n t r ā c i j a i 
Izejot no redzes stāvokļa, ka nav iespējams p e r p e t u u m i z o t o n i s k i e 

m o b i l e (mašina, kas rada darbu no neka), V a n t - H o f s * k i d u i m . 
t e o r ē t i s k i pierādija, ka šķidumiem ar vienādu osmotisku spie

dienu („lzotoniskle" šķidumi) jābūt vienādam 
tvaika spiedienam, vienādai vārišanās tempe
ratūrai un vienādai sasalšanas temperatūrai. 
To pierāda ar šādu „ideālu" mašīnu. Ta 
sastāv no cilindriska trauka, kas ar puscaur-
laldošu sienu pārdalīts divās daļās: A un B 
(zim. 82). Abās daļās atrodas divu dažādu 
vielu Izotoniski šķidumi, kuriem vienāds 
osmotiskais spiediens. Pieņemsim, ka viņu 
tvaika spiediens dažāds: p, un p a. Ja pielai
žam, ka 

C 

3 

Zīm. 82 Vant Ilol'a 
p e r p e t u u m mob i l e . 

Pi > P 2. 

tad šķidums iekš A izgaros, ūdens tvaiks 
pacels virzuli cilindri C un pāries traukā B, 
kur pārvērtisies šķidrumā, jo viņa tvaika spie
diens pj, pēc mūsu pieņēmuma, lielāks par 
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šķiduma tvaika spiedienu p,, traukā B. Virzulis atkal atvir
zīsies agrākā stāvokli. Tvaikam traukā B sabiezējot, šķi-
dums atšķaidisies, un tāpēc viņa o s m o t i s k a i s spiediens 
pamazināsies. Aiz ša iemesla liekais ūdens difundēs caur 
puscaurlaidošu sienu traukā A. Pēc tam no jauna ūdens 
izgaros traukā A, virzulis pacelsies un t. t. Tādā kārtā 
izgarošanas un difūzijas procesi var turpināties neaprobežotu 
laiku, radot neaprobežotu darba daudzumu par velti, t. i. bez 
enerģijas patēriņa jeb, lielākais, uz p a s t ā v i g ā s t e m p e r a t ū 
r a s siltuma rēķina. Termodinamikā šādu mašinu (perpetuum 
mobile) neatzist par iespējamu. Tā tad, mūsu pieņēmums, ka 
tvaika spiediens traukā A lielāks, nekā traukā B, nepareizs. 

Acim redzams, ka pie tāda paša rezultāta novestu pieņē
mums, ka 

||f| p 2  > p i ' 

novietojot cilindri ar virzuli virs trauka B. Ja tvaika spiediens 
traukā A nevar but ne lielāks, ne mazāks, kā traukā B, tad abos 
traukos tam jābūt vienādam, t. i. 

Pi == Pg. 

Citiem vārdiem: i z o t o n i s k o s š ķ i d u m o s v i e n ā d s 
t v a i k a s p i e d i e n s . 

Reiz izotoniskos šķidumos pastāv vienāds tvaika spiediens, 
viņos jābūt ari v i e n ā d a i v ā r i š a n ā s t e m p e r a t ū r a i , jo 
pēdējā taču ir ta temperatūra, kurā tvaika spiediens vienāds ar 
ārējo spiedienu. 

Tas pats pierādams ar V a n t - H o f a „mašinu" attiecībā uz 
i zo t o n i s ko šķidumu sasalšanas temperatūru. Divos traukos A 
un B atrodas lidzsvarā ar ledu divi vienādas sasalšanas temperatū
ras šķidumi (zim. 82). Ja šķiduma tvaika spiediens traukā A 
lielāks, nekā traukā B, tad traukā A norisināsies izgarošana, trau
kā B — kondensacija ; pēc tam ūdens difūzija caur puscaurlaido
šu sienu u. t. t. Tas no jauna mūs novedis pie „perpetuum mo
bile". Ja tvaika spiediens būs lielāks traukā B, tad tajā notiks 
Izgarošana, bet traukā A tvaika kondensacija, pie kam ūdens 
difundēs no A uz B, kas galā novedis pie ta paša rezultāta. Tā 
tad, šķidumlem ar vienādu sasalšanas temperatūru jābūt vienādiem 
tvaika, kā ari osmotiskiem spiedieniem. Un ari otrādi: š ķ i d u-
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m i e m ar v i e n ā d u o s m o t i s k o s p i e d i e n u j ā b ū t 
a r i v i e n ā d ā m s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r ā m . 

Tādā kārtā šķidumu augšminēto īpašību pētījumi deva 
V a n t - H o f a m iespēju aprēķināt netiešā ceļā šķīdumu osmo
tisko spiedienu un noteikti apstiprināt osmotiskā spiediena likumus, 
kas pievesti 119 lapas pusē. Mēs pie tiem vēl atgrlezisamies 16 
lekcijā, jo viņiem liela nozime molekulteorijā. 

Vienpadsmitā lekcija. 
Ū d e n s k ā š ķ ī d i n ā t ā j s (turpinājums). 

K o n c e n t r ē t u š ķ ī d u m u ī p a š i b a s. — Kušanas un sasalšanas 
diagrama. — Šķīdumu sasalšanas iesākums un beigas. — Kriohidrats . — 
Dzesējoši maisījumi. — Ūdens šķīdumi sālī. — Sasalšanas l īkne un šķī 
šauas l īkne. — Trīskār t īgais punkts — Fāžu l ikums. — Piemēr i . Ķiiniskie 
l īdzsvari . — K o l o i d š ķ ī d u m i . — Pagatavošana. — Dialize. — 

Koloidu īpašibas. - Ultramikroskops. — Rece.šana. 

K o n c e n t r ē t u š ķ ī d u m u i p a š i b a s . 

Š ķ i d u m u s a s a l š a n a s process stipri atšķiras no t i r a š ķ ī d u m u 
ūdens sasalšanas. Kā piemēru, aplūkosim, kas notiek, saldējot kušanas un 

silsālšāriss 
4 , 1 "n slapekļskaba sudraba (AgNO,,) šķidu mu ūdeni. Pec vispa- diagrama. 
reja likuma šāda šķiduma sasalšanas temperatūra z e m ā k a par 
0°. R a u l s atrada, ka šis šķidums faktiski s ā k sasalt pie 
— 0,8°. Sasalstot no šķiduma atdalās l e d u s kristāli. Caur to 
ūdens daudzums šķiduma mazinās, un šķiduma k o n c e n t r ā 
c i j a (sāļa daudzuma attieciba pret š ķ i d r a šķiduma daudzumu), 
palielinās. Pēc R a u l a likuma, paralēli šķiduma koncentrācijas 
pieaugšanai, viņa sasalšanas temperatūra pakāpeniski pazeminājās 
(121 Ip. p.). No ta varam taisīt, šādu slēdzienu: š ķ i d u m a 
s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r a i p a k ā p e n i s k i j ā p a z e 
m i n ā s , b e t t i r a ū d e n s s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r a 
s a s a l š a n a s p r o c e s ā v i s u l a i k u i r k o n s t a n t a . 

Eksperimenti pilnīgi apstiprina šo slēdzienu un turklāt vēl Sasalšanas 
pierāda, ka sasalšanas temperatūra kritās pakāpeniski tikai lidz iesākuma 

i ' , - , . . . . . un be igu zināmai r o b e ž a i . So robežu rada tas apstāklis, ka ledum t empera tūra 
pakāpeniski Izkristalizējoties, zināmā momentā šķidra šķiduma kon
centrācija sasniedz sāļa šķistamibas robežu šķīduma sasalšanas 
temperatūrā. Sājā momentā šķidums kļūst p i e s ā t i n ā t s . Kas 
notiks vēl t ā l ā k dzesējot šādu piesātinātu šķīdumu? Mazākā 
ledus Izdalīšanās šķīdumu p ā r s ā t i n a un rada pārsātlnašanaī 
atbilstoša š ā ļ a - daudzuma kristalizešanos. Tā tad, no sasalša-
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nas temperatūrā piesātināta šķiduma jāizdalās v i e n ā l a i k ā 
ledum un šālim. Tā kā piesātināts šķīdums satur izšķidinatā vei
dā m a k s i m ā l o sāļa daudzumu, viņa koncentrācija vairs 
nevar palielināties un tāpēc š ķ i d u m a s a s a l š a n a s t e m 
p e r a t ū r a , s ā k o t no ša m a k s i m ā l ā s k o n c e n t r ā 
c i j a s m o m e n t a , p a l i e k k o n s t a n t a , kamēr sasalst 
viss šķidums. 

Tādā kārtā, jebkuram slāpekļskābā sudraba šķidumam atro
dami d i v i punkti: sasalšanas I e s ā k u m a temperatūra un sasalša
nas b e i g u temperatūra. Pirmais punkts būs jo zemāk, jo lielāka 
šķiduma koncentrācija. Otrais punkts, kas atbilst šķiduma m a k s i 
m ā l a i koncentrācijai, v i s i e m š ķ i d u m i ê m v i e n ā d s , jo 
v i s i šķidumi beigās kļūst piesātināti, vienādas koncentrācijas. 

R a u l a iegūtie rezultāti, kas pievesti sekojošas tabeles pirmos 
tris stabiņos, gaiši ilustrē šās attiecibas. 

Tabele № 16. 

Ū d e n s (H._,0) un slāpekļskābā sudraba (AgNO :,) šķidumu 
sasalšanas temperatūras. 

AgNC>3 šķidumi ūden ī ( R a u l s) HaO šķ īdumi s lāpekļskābā sud
rabā ( E t a i s , Etard) 

AgNCb koncen
trācija 100 daļās 

šķīduma. ' 

T e m p e r a t ū r a 
AgNOs koncen
trācija 100 daļās 

šķīduma. 

T e m p e r a t ū r a 
AgNCb koncen
trācija 100 daļās 

šķīduma. ' 

sasalša
nas 

iesākuma 

sasalša
nas 

beigās . 

AgNOs koncen
trācija 100 daļās 

šķīduma. 

sasalša
nas 

iesākumā 

sasalša
nas 

beigās . 

0°/o AgNO ;, 
4 , 1 % „ 

11,4% „ 
19,8°/o „ 
25,8% „ 
33,5°/o „ 
37,7% „ 
4 7 , 1 % • 

± o H 

— 0,8° 
- 2 , 1 ° 
— 3,5° 
— 4,4° 
— 5,4° 
— 6,0° 
— 7,3" 

± 0 , 0 ° 
— 7,3° 
— 7,3° 
— 7,3° 
— 7,3° 
— 7,3° 
— 7,3° 
— 7,3° 

100° o AgNO : , 
96-,9ō/o „ 
92,8°/o „ 
84,0°/o „ 
76,8°/o - „ 
67.8°/o „ 
56,3°/o „ 
47,1 °/o „ 

209,0° 
182,0" 
135,0" 

73,0° 
40,5° 
20,0° 

5,0° 
—7,3° 

209,0° 
- 7,3° 

- 7 , 3 ° 
— 7,3° 
- 7 , 3 " 
—7,3° 
- 7,3" 
- 7 , 3 ° 

Krioliidrats. No visiem šajā tabelē plvestiem slāpekļskābā sudraba šķīdu
miem ūdeni t i k a i v i e n a m ir vienāda sasalšanas i e s ā k u m a 
un b e i g u temperatūra: tas —.šķīdums ar 4 7 , 1 % AgNO.,, kas 
satur maksimālo sāļa daudzumu pie - - 7,3". Šam š ķ i d u m a m , 
k a s s a v a s s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r ā p i e s ā t i 
nā t s , k o n s t a n t a s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r a , gluži 
kā tīram indivīdam. 
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G e s r i (Guthrie), kas pirmais novēroja šādus šķidumus, kuri 
sasalst un kūst pastāvigā temperatūrā, tos pieņēma kā ķimiskus 
savienojumus un nosauca k r i o h i d r a t u s, t. i. hidratus, kas 
radušies sasalstot. Pēdigi tomēr izrādijas, ka kriohldrati nav 
savienojumi, bet h e t e r o g ē n i m a i s i j u m i , sastāvoši no 
ledus un sāļa. Tas redzams no ta, ka 

1) krlohidratu sastāvs neatbilst vienkāršai ūdens un sāļa 
ekvivalentu attiecibai ; 

2) kriohidratu sastāvs mainas sakarā ar spiedienu ; 
3) kriohidratu ipašibas (tilpums, kušanas temperatūra) ir 

ledus un sāļa ipašibu s a k o p o j u m s ; 
4) mikroskopiskie pētijuml pierāda viņos heterogēnu 

struktūru. 

Uz škidumu sasalšanas temparaturas pazemināšanās dibināta Dzesējoši 
, . „ „ . . . „ _ . . . . . . maisījumi. 

„dzesejosu maisījumu pagatavošana. Tie ir masijumi, kuru tem
peratūra z e m ā k a par ledus kušanas temperatūru (0°). Ja 
ledu jeb sniegu samaisa ar sāli, abu šo vielu savstarpējās pieskar
šanās vietā rodas koncentrēts sāļa šķidums, kura temperatūrā 
ledus kūst. Vislielākais atdzesejums, kā redzējām, iegūstams, 
samaisot sāli ar ledu proporcijā, kas atbilst krlohidrata sastāvam. 
Maisījumam, sastāvošam no 22 daļām chlornatrija un 78 daļām 
ledus, krjohidrata temperatūra = — 21,2'. Maisījumam no 59 d. 
chlorkalcija hidrata (CaCI._, 6 H.,0) un 41 d. ledus — kriohidrata 
temperatūra = — 55°. 

Novērojot sasalšanas procesu tādos šķidumos, kuri satur Augstākas 
vairāk par 4 7 , 1 % sāļa, vispirms jāpiemin, ka šajos stipri končen- k o n

c * j j a " " a " 
tretos šķidumos izšķidlnatā viela un šķidinatajs savstarpēji pārmai- šķ īdumi 
nijuši lomas; sāls tajos darbojas kā šķidinatajs, bet ūdens — kā 
šķistošā viela. Sāksim no viskoncentretakā šķiduma, t. i. 100% 
(sal. tabeli 16). Tas ir tirs, bezūdens slāpekļskābals sudrabs, kas^ 
kūst un sasalst pastāvigā temperatūrā: 209°. Kā sāls pazemina 
ūdens sasalšanas temperatūru, tā ari ūdens šķišana slāpekļskābā 
sudrabā pazemina pēdējā sasalšanas temperatūru. Tabelē 16 red
zams, ka šķidums no 96,9% AgNO,, un 3 , 1 % H.,0 s ā k sacietēt 
pie 182,0". Bet- ša šķiduma sacietēšanas process pēc būtibas 
atšķiras no vājas koncentrācijas (mazāk par 47,1 °/°) šķidumu 
sasalšanas caur to, ka sacietējot no šķīduma atdalās nevis ūdens 
(cietā veidā), bet slāpekļskābais sudrabs (šķidinatajs). Kad kāda 
daļa slāpekļskābā sudraba izkristalizējas, pārejā šķiduma ū d e n s 
koncentrācija vairojas; tas rada sasalšanas temperatūras pazemi
nāšanos lidzigi tam, kā atšķaiditos šķidumos to pazemina s ā ļ a 
koncentrācijas palielināšana. Tādā kārtā ari šajā gadijienā šķidu
ma sasalšanas temperatūra pakāpeniski krit tik tāļu, kamēr šķi-
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-7,3° 

209° 

36 

Zim. № 83 AgNOa šķ īdumu sasalšanas d iagrama. 

tatā rada trīs linijas: AB, CB, DE (zim. 83). Uz liknes AB 
atrodas šķidumu (0°/o—47,1°/o AgNO.,) sasalšanas I e s ā k u m a 
temperatūras, kurās sasalstot Izdalās l e d u s kristāli. Uz liknes BC 
atrodas šķidumu (47,1 °/° — 100".. AgNO,,) sacietēšanas i e s ā 
k u m a temperatūras, kurās izdalās s l ā p e k ļ s k ā b ā s u d r a 
ba kristāli. Uz horizontālās taisnās līnijas DE atrodas v i s u 
šķidumu kristalizācijas b e i g u temperatūras, kurās bez šķidma-
taja kristāliem izdalās ari kriohidrats, t. i. ledus un slāpekļskābā 
sudraba kristālu maisijums. 

āac ie teša- p ē c liknes BC varam katrai temperatūrai atrast to šķiduma 
nas l īkne koncentrāciju, kura atbilst p i e s ā t i n ā j u m a stāvoklim. Tam 

un šķīšanas . - , 
l l k l l ( . nolūkam no dotas temperatūras punkta velkam horizontālu taisnu 

līniju lidz krustošanās ar likni BC. Salidzinot likni BC ar škiša-

dūms sasalšanas temperatūrā nebūs piesātināts ar ūdeni, šajā 
momentā sāk Izdalīties ledus ar sāli kopā, i. i. attistas k r i o h l d -
rats. No ta redzams, ka 96,9°/o —• tlgā šķidumā, kas s ā k 
sasalt pie 182,0", sasalšanas process beigsies kriohidratu attistiša-
nās temperatūrā, t. i. pie — 7,3". 

Nākošais vājākais šķidums, saturošs 92,8" u AgNO : i un 7,2" o 
H 2 0 , sāk sasalt pie 135,0" un beidz sasalt tāpat pie — 7,3", kā 
redzams 16 tabelē. Ja šās tabeles datus attēlo grafiski, atzimejot 
uz horizontālas līnijas OX °/° AgNO., šķidumos no 0" o lidz 100" >, 
bet uz vertikālas linijas OY - sacietēšanas iesākuma un beigu 
temperatūras, rodas katrai koncentrācijai 2 punkti, kuri rezul-
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nas likni, kas attēlota 77 zimejumā (115 Ip. p.), redzam, ka abas 
liknes savā būtibā identiskas. S a c i e t ē š a n a s l i k n e BC i r 
ta p a t i s ā ļ a š ķ i š a n a s l i k n e ū d e n i , t i k a i p a g r i e z t a 
uz 90" l e ņ ķ a . No ša redzes punkta varam sasalšanas likni AB 
uzlūkot, kā l e d u s š ķ i š a n a s l i k n i slāpekļskābā sudraba 
šķidumos. 

Visas šās liknes sadala zimejumā plāksmi 4 daļās, kuras 
atbilst četru dažādu fāžu steram : 

Punkts B, kurš atbilst k r i o h i d r a t l s k a i t e r h p e r a t u -Trīskārtīgais 
r a i (— 7,3°), ir t r ī s k ā r t ī g s ; tajā atrodas vienā laikā stabilā punkts, 
līdzsvarā 3 fāzes : šķidums, ledus un ciets sāls. Tomēr, atšķir-
damies no t i ra ūdens trīskārtīgā punkta, kurā atrodas līdzsvarā 
tvaiks, ūdens un ledus, ša šķīduma t r ī s k ā r t ī g a i s punkts vēl 
atkarājas no spiediena (kaut nelielā mērā). Tā tad, tas nav vairs 
..Invariants" punkts. Ja nu tomēr augšminētiem šķīduma tris 
fāžu lidzsvara noteikumiem pievieno vēl ūdens tvaika iespējamības 
noteikumu, tad ar to spiediens iegūst n o t e i k t u lielumu •: -tam 
jābūt vinadam ar šķīduma t v a i k a s p i e d i e n u viņa kriohldra-
tlskā temperatūrā. Tad rodas sistēma, sastāvoša no 4 fāzēm, 
un proti : 

tvaiks + šķidrs Šķidums -f- ledus - ļ - sāļa kristāli. 

ša sistēma i n v a r i a n t a , jo tajā, kā temperatūrai, tā ari 
spiedienam un katras fāzes s a s t ā v a m tikai viens noteikts un 
negrozāms lielums. 

Pievestā dlagrama attēlo pašu vienkāršāko lidzsvara gadijienu 
šķidumā, kas dažreiz sarežģijas caur to, ka ūdens ar sāli rada 
savienojumu. Šķidumu sacietēšanas sarežģītākas diagramas aplūko 
fizikālā ķimija. 

Augšā pievestie piemēri norāda, ka Fāžu likums. 
1) sistēma, sastāvoša no v i e n a s vielas (ūdens), invarianta, ja 

fāžu skaits = 3 ; 
2) sistēma, sastāvoša no d i v ā m vielām (ūdens un sāļa), inva

rianta, ja fāžu skaits = 4. Sarežģītāku sistēmu pētījumi 
pierādījuši, ka vispārigi 

3) j e b k u ŗ a sistēma, sastāvoša no n vielām (komponentiem), 
kļūst invarianta, ja tajā fāžu skaits = n -f- 2. 

I. sfēra atrodas homogeni šķidri šķīdumi ; 
II. 

III. 
IV. 
V. 

šķidri šķidumi - ļ - ledus; 
šķidri šķidumi + sāls ; 
ledus - ļ - krlohidrats; 
sāls + kriohldrats. 
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šis noteikums ir atsevišķls gadijiens, kas ietilpst vispārigā 
likumā, kuru formulēja amerikāņu fiziķis U i l a r d s G l b s (VVillard 
Gibbs), To sauc f ā ž u l i k u m u , un tas skan: 

„ K a t r ā s i s t ē m ā , k u r ā p a s t ā v l i d z s v a r s , b r i v i -
b a s p a k ā p e P (t. i. l i d z s v a r a p a t v a ļ ī g i g r o z ā m o 
n o t e i k u m u s k a i t s ) , p a v a i r o t a p a r f ā ž u s k a i t u F. 
v i e n ā d a a r s i s t ē m a s v i e l u s k a i t u , k u r š p a l i e l i n ā t s 
p a r 2" : 

P + F = n - f 2. 

Piemēri Šo likumu teorētiski apstiprināja G i b s, pamatodamies uz 
termodinamikas principiem. Viņu ilustrē šādi vienkārši piemēri : 
l-a) 1 viela: n = 1; 1 fāze: F = 1; P = 1 + 2 — 1 

d i v v a r i a n t a s sistēmas: P = 2: tvaiks, ūdens, ledus. 
l-b) 1 viela: n = 1 ; 2 fāzes: F = 2 ; P = 1 + 2 — 2 

v i e n v a ri a n ta s sistēmas: P = 1 ; tvaiks -f- ūdens; 
tvaiks - ļ - ledus; ūdens + ledus. 

l-c) 1 viela: n = 1; 3 fāzes: F = 3 ; P = 1 + 2 — 3. 
I n v a r i a n t a sistēma: P = O ; tvaiks - ļ - ūdens + ledus. 

Il-d) 2 vielas (ūdens un sāls): n = 2; 1 fāze: F = 1;P = 2 + 2 — 1 
t r i s v a r i a n t a s sistēmas : P = 3 ; šķidrs šķidums. 

Il-e) 2 vielas (ūdens un sāls): n = 2 ; 2 fāzes-. F — 2; P = 2 - 4 -
+ 2 — 2. d i v v a r i a n t a s sistēmas: P = 2 ; tvaiks - ļ - šķi
dums; ledus -f- šķidums ; sāls - ļ - šķidums. 

Il-f) 2 vielas (ūdens un sāls): n = 2; 3 fāzes: F = 3; P = 2 - ļ -
-ļ- 2 — 3. v i e n v a r i a n t a s s i s t ē m a s : P == 1 ; tvaiks 
- ļ - šķidums -j- ledus; tvaiks + šķidums -j- sāls; tvaiks -ļ-
ledus + sāls; šķidums -ļ- ledus -ļ- sāls (k r I o h i d r a t s). 

Il-g) 2 vielas (ūdens un sāls); n = 2 ; 4 fāzes: F = 4; P = 2 
-ļ- 2 — 4. i n v a r i a n t a sistēma : P = 0; tvaiks -ļ- šķi
dums -ļ- ledus -ļ- sāls. ( k r i o h i d r a t s zem paša tvaika 
spiediena). 

K I M I S K I E Fāžu likums piemērojams ne tikai v i s o s dažadn rakstura 
līdzsvari, f i z i k ā l o lidzsvaru gadijienos, kā, piemēram, agregātstāvokļa 

maiņā, vielu šķišanā, kristalizācijā u. c , bet attiecināms ari visiem 
lidzsvara gadijieniem, kas rodas ķ ī m i s k ā s reakcijās. 

Kā piemēru, aplūkosim ūdens tvaika disoclacijas reakciju 
(98 lp. p.). 

2 H, + Ojj Z£± 2 H,,0. 

Ša sistēma sastāv no divām vielām (ūdeņraža un skābekļa), 
jo trešā viela (ūdens) ir abējo pirmo produkts. Tā tad: n = 2. 
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Fāžu skaits = 1 (gāze). Pēc fāžu likuma: P = 2 + 2 - 1 = 
= 3, t. i. sistēmai jābūt t r i s v a r i a n t a i. Un tiešam, šajā 
reakcijā lidzsvaru noteic: 1) temperatūra, 2) spiediens, 3) ūdeņra
ža un skābekļa daudzumu attleciba (aktivo masu likums). 

Kā otru piemēru ņemsim ū d e n s g ā z e s attistišanās 
reakcliu (82 Ip. p.): 

CO - f H,0 ¿4 CO, + H>. 
« 

Sastāvvielu skaits == 3 (tās vienmēr par 1 mazāks, nekā 
reakcijā darbojošos vielu skaits). Fāžu skaits = 1 (gāze). P = 
3 - ļ - 2 — 1 = 4. Sistēma č e t r v a r i a n t a ; tās lidzsvaru 
noteic: 1) temperatūra, 2) CO, H,0 un CO, tilpumu attleciba pret 
vispārēju tilpumu (ūdeņraža tilpumu aprēķina pēc starpibas: sal. 
3 tabell 83 lap. p.). 

Svina oksida reducēšanā ar ūdeņradi (50 Ip. p.). 

PbO + H 2 ± £ H a O + P b 

piedalās 3 vielas. Fāžu skaits = 3: svina oksids (cieta fāze), 
ūdeņradis un ūdens tvaiks (gāze), un svins (šķidra fāze). Tā tad, 
brivibas pakāpe P = 3 -j- 2 - 3 = 2. Lidzsvaru noteic: 1) 
temperatūra, 2) spiediens. Ūdeņraža un ūdens tvaika daudzumu 
attfeciba (pēc aktivo masu likuma, 84 Ip. p.) nemainās. 

Tas pats novērojams, reducējot dzelzs oksidu (85 Ip. p.): 

Fe90„ + 3 H 2 2 Fe + 3 H26. 

Sistēma sastāv no 3 vielām un no 3 fāzēm (2 cietas un 1 
gāzejada). Tāpēc tai jābūt divvariantai : P = 3 -|- 2 - 3 = 2. 
Un tiešam, lidzsvars šajā gadijienā atkarājas tikai no temperatūras 
un no spiediena. Ūdeņraža attieciba pret ūdeni dotā temperatūrā 
un zem dotā spiediena ir konstanta (86 Ip. p. 5 tabele). Šajā 
gadijienā fāžu likums noved pie ta paša rezultāta, kā aktīvo masu 
likums. 

K o l o i d š ķ i d u m i . 

Bieži reakcijās rodas šķīdumi, kuru Ipašibas manāmi atšķiras Koloidu pa-
no „parasto" šķīdumu ipašibam. Platlnas šķidums ūdenī, pagata- gatavošana, 
vots pēc B r e d i g a metodes caur platinas elektrodu „sasmidzi-
našanu" elektriskā lokā (skat. eksperimentu 98 Ip. p.), Ir šāda 
šķīduma piemērs Tas nav pilnīgi caurspidigs, un filtram Iet cauri. 

G r e m s (Graham) atrada, ka šādu šķīdumu raksturīgā 
parādība pastāv tamā, ka tie nedifundē ūdeni (jeb difundē ļoti lēni). 
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Oksida chlordzelzs šķidumu nogulsnē ar amonjaku, Iegūto 
nogulsni, Fe(OH) ; !, Izmazgā, dekantejot ar karstu ūdeni, un izšķidina 
oksida chlordzelzs šķīdumā. 

FeCL, - f 3 NH : , +• 3 HOH = 3 NH..CI - f Fe(OH).,. 

Dialize. 

Kuloid-
šķ īdumu 
īpaši bas 

Ul t ramikro-
skops 

Tādā ceļā iegūto hidroksīda šķidumu pēc tam ielej platā 
cilindri, kura apakšējais caurums apsiets ar cūkas pūsli, un iemērc 

traukā ar destilētu ūdeni. Dzelzs hidrok
sīds nedlfundē caur cūkas pūsli, un tāpēc 
paliek cilindri, bet visas citas ūdeni 
izšķidušās ' vielas viegli difundē ārējā 
traukā. Tā var atdalit k o l o i d u s 
(nedifundejošas vielas) no k r i s t a l o i -
d i e m (difundejošām vielām). Šo atda
līšanas metodi sauc d l a l i z i , un 

• d i a l l z a t o r u (zirn. 84). 
novērojams pavisam niecigs o s m o t i s k s 
ari vinu tvaika spiediens un sasalšanas 

Zīin. X» 84. 
Koloidu dialize. 

aparātu, kura to izdara 
Kololdšķidumos 

s p i e d i e n s . Tāpēc 
temperatūra maz atšķiras 
no tira ūdens tvaika spie
diena un sasalšanas tempe
ratūras. Ari viņu lēnā difū
zija stāv sakarā ar niecigo 
osmotisko spiedienu. Caur-
ejošā gaismā kololdšķidumi 
i z l i e k a s pilnīgi caurspīdīgi. 
Bet ja koloidšķidumā laiž 
stipras gaismas starus per
pendikulāri novērotajam, kā 
parādits 85 zimejumā, šķi
dumā novērojams gaišs lau
kums (gaismas dispersija), 
satur mazas daļiņas, kuras 

o 

7i a 

k r ī t o š s 5 t tīri 

Zīm. № 

Zīm. № 85. 
Gaismas dispersi ja ko lo id šķ idumos 

(T i n d a ļ a fenomens) . 

Šis fakts pierāda, ka koloidšķidumi 
acīm neredzamas tāpēc, ka viņu 

diametrs daudz ma
zāks par gaismas 
viļņa garumu. No ta 
varam spriest, ka ko
loldšķidumi h e t e 
r o g ē n i . 

Kololdu daļiņas 
novērojamas ultra-
mīkroskopā(zīm.86), Lil t ramikroskops. 
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ko izgudrojuši Ž i g m o n d i (Zsigmondv) un Z i d e n t o p f s (Sieden-
t o p f). No loka lampas C krit stipras gaismas stari, kurus ar 
lēcu sistēmu I koncentrē virs pētāmā preparāta. Novērošanu iz
dara ar mikroskopu (i). Ultramikroskopā redzamas daļiņas, kuru 
diametrs = 0,000006 milimetra. 

Pieliekot koloidšķidumiem dažas vielas (sāļus, skābes, bāzes), Recešana 
tie sarecē, t. I. tajos atdalās nogulsnis („hidrožels). Dažreiz iespē
jams sildot, vaj pielejot ūdeni, šādu recejumu atkal pārvērst šķidrā 
veidā (pārvērst „hidrozolā"). Šāda pārvēršanās dažos koloidos 
(limē, gumiarabikā, želatinā u. c.) novērojama ikdienas dzivē. 

Koloidi bieži sastopami organizmā (baltums); ari daudzi tech-
niskl materiāli (gumija) atrodas koloidālā stāvokli. Visjaunākā laikā 
koloidu pētīšanai piegriezta vislielākā vēriba. Šo pētijumu rezultā
tus, kuriem liela ari t e o r ē t i s k ā nozime, aplūko fizikālā ķirmja. 
Ša kursa speciālajā daļā iepazisamies ar daudziem koloidu piemē
riem un dažādām viņu pagatavošanas metodēm. 

Divpadsmitā lekcija-
Gaiss. Slāpeklis. 

S l ā p e k ļ a a t r a š a n ā s d a b ā—Gaiss . —Slāpekļa ķ i m i s k a pagata
vošana no gaisa. — Slāpekļa attiecība pret skābekl i gaisā—Gaisa mi t rums — 
Absolūtais un relat ivais mitrums. — Gaisa sausešana. - Gaisa ogļskābe.— 
Ventilācija —Ogļskābās gāzes izcelšanās gaisā.—Ogļskābes satura maiņa 
ģeoloģisko laikmetu sprīžos.—Citas gaisa mainigās sastāvdaļas — „Trešās 
zīmes" triumfs. Argona iegūšana — Hēlijs. — Citas cēlās gāzes—Putek ļ i — 
Putekļu baktērijas. — Kosmiskie putekļi .—Gaismas spiediens . —Dzīvibas 
izcelšanās virs zemes. Augsnes (zemes virskārtas) s lāpekl is .—Zalpetr is— 
Slāpeklis dzīvās bū tnēs —Stādu barošanās .—Dzīvnieku barošanās —Slā
pekļa apkārtriņķOjums dabā. Mākslīgie mēsli.—S 1 ā p e k ļ a p a g a t a 
v o š a n a u n ī p a š i b a s . —Slāpekļpaskābā amonija sadališanās. Slā
pekļa pagatavošana no amonjaka. - Slāpekļa fizikālās īpašibas. — Ķimiskās 

īpašibas — Nitridi. Aktivais slāpeklis 

S l ā p e k ļ a a t r a š a n ā s d a b ā . 
Gaisa 

Lielāka daļa gaisa sastāv no slāpekļa: 78,03% pec tilpuma slāpeklis, 
jeb 75,56" o pēc svara. Slāpekļa nosaukums cēlies no grieķu 
vārda: „5sr]GTo$,", kas nozīmē ..elpošanai nederigs, slāpējošs". 
Slāpekļa simbols: N patapināts no viņa latiņu nosaukuma ..nitroge-
nium" (zalpetra elements). Ka gaiss nav slāpekļa un skābekļa 
ķimisks savienojums, bet tikai abu šo gāžu maisijums, redzams no 
ta, ka 1) gaisa sastāvs neatbilst vienkāršai skābekļa un slāpekļa 
ekvivalentu attiecībai, un 2) šķidrinot un pakāpeniskī destilējot, to 
var sadalīt sastāvdaļās (28 Ip. p.). 
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tavošana no 
gaisa 

Slāpekļa ķi- Sekošā eksperimenta redzams, ka slāpeklis atdalāms no skā-
nuska paga- ļ jgķ ļg ķ ī m i s k ā c e ļ ā saistot pēdējo kimiskiem reaģentiem. 
t ; i v r » š » n n u n ' ' ' . • 1 _ 

1000 cm ! ! mērcilindri A leni lej no piltuves ūdeni. Ūdens Izspiež 
no cilindra gaisu nokarsētā grūti kausējama stikla caurulē B, kurā 
vara skaidas. No šejienes gaiss plūst tālāk un sakrājas pneima
tiskā vannā otrādi apgrieztā un ar ūdeni pildītā cilindri C. Vara 
skaidas, saistidamas Skābekli, pārvēršas vara oksidā (zim. 87): 

2Cu + 0 , = 2CuO. 

Tā no 1000 cm : ! gaisa dabonam apmēram 780 cm : i slāpekļa. Šādā 
ceļā iegūtais slāpeklis, kā tūliņ redzēsim, tomēr nav tirs. 

Zīm. № 87. Slāpekļa iegūšana, laižot gaisu par nokarsē tu varu. 

Slāpekļa at- Slāpekļa attieciba pret skābekli gaisā pastāvīga. Gaisa ana-
"'s'k'.'iliekl'f1 lize dažādās vietās: virs jūras līmeņa un kalnu augstumos uzrāda 

gaisā. vienādus rezultātus. Mazā svārstlšanās, kas rodas saistot skābekli 
degšanas, elpošanas un pūšanas procesos, ātri vējā izlidzinas. Var 
jau skaitit konstatētu faktu, ka dažu gadu desmitu laikā, t. i. sākot 
no ta laika, kad ķimiķi sāka s m a l k i analizēt gaisu, slāpekļa 
attieciba pret skābekli nav manāmi mainijusies. No ta taisāms 
slēdziens, ka pašas dabas ricibā lidzekļl papildināt skābekļa pastā
vīgos zaudējumus atmosfērā, kas ceļas oksidēšanas procesos. 
Lekcijā par oglekli redzēsim, ka šo kompensāciju Izdara augu 
zaļās daļas. Bez slāpekļa un skābekļa gaisā vienmēr atrodas vēl 
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dažas citas vielas, kuru daudzums mainīgs. M i t r u m a jeb Gaisa 
ūdens tvaiku daudzums gaisā dažādās vietās un dažādos laikos m i t l l i m s 

dažāds. Mitrumam, kā cilvēka organizma temperatūras regula
toram, sevišķi karstā laikā, ļoti liela fizioloģiska nozime. Sausā 
gaisā miesas ūdens (sviedru) izgarojumi norisinās daudz ātrāki, 
nekā mitrā, un tas atvēsina organizmu. Aiz ta iemesla sauss 
karstums nav tik stipri sajūtams, kā karsts un mitrs laiks. Šeit 
nav no svara absolūtais mitrums (t. i. ūdens daudzuma procenti 
gaisā), bet gan relativais, kas apzimē gaisā f a k t i s k i atrodošos ( j a ļ s a 

tvaiku daudzuma a t t i e c ī b u pret to viņa daudzumu, kas dotos relativais 
apstākļos v a r ē t u atrasties tvaika piesātinātā gaisā. D a 11 o n s m i t r u m s 

uzstādija sekošu šķidrumu izgarošanas likumu gaisā un citās gāzēs. 
„Parciālais ūdens tvaiku spiediens tvaika piesātinātā gaisā 

vienāds ar ūdens tvaiku spiedienu tukšā telpā". 
Ūdens tvaika spiediena noteikšanai gaisā lieto sevišķus apa

rātus, kurus sauc h i g r o m e t r u s , un apraksta fizikas grāmatās. 
Tvaika spiediens „tukšā telpā" atrodams tabelē 6 (92 Ip p.), vaj 
no turpat pievestās tvaika spiediena liknes. Abu šo lielumu attie
ciba, pareizināta uz 100, dod relatīvo gaisa mitrumu procentos. 

No ta redzams, ka vienam un tam pašam gaisam zemā tem
peratūrā citādāks r e l a t i v a i s mitrums, nekā augstā, jo sildot 
mitruma daudzums nemainās, bet tvaika spiediens palielinās. Aiz 
ta iemesla abu lielumu attieciba kļūst mazāka. Citiem vārdiem: 
mitrs gaiss sildot kļūst sausāks. 

Sausējot gaisu absolūti, to laiž vispirms caur bezūdens Gaisa 
chlorkalciju, tad caur koncentrētu sērskābi, un, beidzot, caur fos- sausēšana. 
fora pentoksidu. Mitruma saistišanas spēja šām vielām pieaug 
šeit pievestā kārtibā. Gaisu var sausēt ari dzesējot lidz visai 
zemai temperatūrai, jo ūdens (ledus) tvaika spiediens zemā tem
peratūrā tuvojas nullei, un ūdens tvaiks gandriz pilnīgi kondensējas. 

Otra mainigā gaisa sastāvdaļa — oglekļa dioksids jeb ogļ- Gaisa 
skābā gāze (CO„). Tās saturs svārstās starp 0,02 - 0,04n/o, °g|>kibe: 
t. i. vidēji ap 0,03°/o. Kā jau augšā minēts, ša gāze rodas degot 
dažādām oglekli saturošām vielām un elpojot. Tā, piemēram, 
gaiss, kuru i z e l p o cilvēks, jau satur apm. 4" o (pēc tilpuma) 
ogļskābās gāzes. No ta redzams, ka dzivojamās telpās, sevišķi 
tādās, kur uzturas ilgāku laiku daudz ļaužu, kā fabrikās, skolās, 
auditorijās, teātros u. t. t. ogļskābes daudzums var lielā mērā 
pārsniegt augšminēto normu. Tāpēc tajās jāvēdina gaiss, t. i. 
jāapmaina pret svaigu ārienes gaisu, ko izdara ventilējot. 

P e t t e n k o f e r s rūpigos pētijumos plerādija, ka ja ogļ- Ventilācija, 
skābes saturs gaisā sasniedz 1 °/o, šāds gaiss jau elpošanai nede
rīgs. Tas Izskaidrojams ar to, ka asiņu hemoglobīnā ogļskābes 
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izdalīšanās un apmaiņa pret skābekli šādā gaisā notiek daudz 
lēnāki (36 Ip. p.). P e t t e n k o f ē r s aprēķināja, ka augstākais 
oglekļa dioksida saturs gaisā, kura darbibu n e s a j ū t cilvēka 
organizms, nedrikst pārsniegt 0 , 1 " " C 0 2 . Katrs cilvēks sade
dzina vienā stundā apmēram 10 gr. oglekļa, no ka rodas 36,6 gr. 
(t, i. apm. 18 litri) ogļskābes. Lai šo ogļskābi padaritu nekaitigu, 
ta jāatšķaida 1000 reiz ar svaigu gaisu. Tā tad, ventilācija tā 
jāaprēķina, lai vienā stundā uz katru cilvēku iznāktu 18 kub. met
ri gaisa. 

Racionālā ventilācijā gaisu vispirms attira no putekļiem, tad 
piešķir tam attiecīgu daudzumu mitruma, un sasilda ipašos kanā
los (ziemu) lidz normālai temperatūrai. 

Ogļskābās Bez elpošanas un degvielu (malkas, ogļu) dedzināšanas, kā 
• g f . z « e s - ogļskābās gāzes avoti uzlūkojami ari v u l k ā n i , kuri darbojoties 

izverd no zemes iekšienes kolosālos vairumos ogļskābi un udenl. 
Dabā šiem i z c e l š a n ā s procesiem pretim darbojas ogļskābes 
s a i s t i š a n a s procesi. Lielākā daļa šās gāzes i z š ķ ī s t jūru 
un okeānu ū d e n i . Tā kā ogļskābe šķist ūdeni 50 reiz vairāk, 
nekā slāpeklis, ūdeni izšķīdinātais gaiss satur 50 reiz vairāk ogļ
skābes, nekā slāpekļa, t. I. apm. I 1 / 1 " . Tālāk, daudzas akmeņu 
sugas savienojas ar ogļskābi. Tās galvenā kārtā sastāv no silikā
tiem, t. i. s i l i c i j s k ā b e s sāļiem; ogļskābe pēdējos pamazam 
izvieto silicijskābl, pie kam rodas ūdeni šķistoši dlvogļskābie sāļi 
(89 Ip. p.). Beidzot, zemes augi dienu pārstrādā ļoti daudz ogļ
skābes, par ko vēl runāsim lekcijā par oglekli. Visi šie procesi 
noved pie zināmas pastāvigas robežas, kur ogļskābes tik pat attī
stās, cik katru gadu pazūd. 

Ogļskābās Tomēr nav noliedzama mūsu planētas miljoniem gadu Ilgajā 
gāzes satura pastāvēšanas laikā atmosfēras sastāva maiņas iespējamiba. Ta 
loģiskolaik- iztekas jo ticamāka, ja Ievērosim tās pakāpeniskās un periodiskās 
metušprīžos klimata maiņas, par ko liecina ledus laikmeta ģeoloģiskās atliekas. 

P u l j e (Pouillet) un T i n d a ļ a (Tvndall) pētijumi rāda, ka 
ogļskābai gāzei (ari ūdens tvaikiem) piemit ipašība saistīt siltuma 
starus daudz lielākā mērā, nekā gaismas (redzamos) starus. Ar 
to ogļskābei, neraugoties uz viņas niecigo daudzumu atmosfērā, 
piešķirta visai svariga loma siltuma apmaiņā starp zemi un pārējo 
pasauli. Viņas loma šajā procesā tāda pati, kā stikla logiem sil
tumnīcās. Kā logi siltumnicā, tā ogļskābe (un ari ūdens tvaiks) 
atmosfērā laiž cauri uz zemi saules starus, bet nelaiž atpakaļ 
siltumu, kuru zeme izstaro telpā. A r e n l u s s (Arrenius) aprē
ķināja, ka ja gaisā pazustu visa ogļskābe, vidējā zemes tempera
tūra k r i s t o s par 21" ! Ņemot vēra šos datus, pielaižama var-
būtiba, ka senajos ģeoloģiskos laikmetos zemes klimata maiņa 
stāvējusi sakarā ar oglekļa dioksida satura maiņu atmosfērā : ogļ-
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mainīgas 
sastāvdaļas. 

skābes daudzuma mazināšanās rādija aukstos periodus (ledus 
laikmetus), bet vairošanās — uzlaboja klimatu. 

Domājams, ka ari tagad notiek šādas maiņas, un, acīmre
dzot, ogļskābes satura vairošanās virziena, t. i. zemes vidējās tem
peratūras lēnā paaugstināšanā. 

Citi mainigie piemaisījumi (amonjaks, ozons, ūdeņraža per- citas gaisa 
oksids), kuri minimālos daudzumos dažreiz sastopami gaisā, ir 
gluži nejauša rakstura: tie rodas negaisā un pēc tam pazūd, vaj 
ari attistas purvainās vietās pūstot organiskām vielām. Tas pats 
sakāms par ogļūdeņražiem, kuru gaisā ļoti maz. Bez tiem gaisā 
atrodas vēl apm. 0,9° o p a s t ā v ī g u piemaisijumu, kurus atra
da tikai ne visai ilgi atpakaļ. r\r viņu atrašanas vēsturi tūliņ 
iepazisamies. 

1894 gadā lords R e l e j s (Ravlelgh) novēroja, ka no T i e š ā s 
g a i s a i e a u t a j a m s l ā p e k l i m drusku lielāks blivums, , z i m e s 
3 _ 3 ' triumfs. 
neka pagatavotam no ķ i m i s k i e m s e v l e n o j u m i e m . Star-
plba, kā redzams no sekojošiem skaitiem, bij ļoti maza: 

1 litrs no gaisa Iegūta slāpekļa sver. . . . 1,257 gr. 
1 „ no ķlm. savien. iegūta slāpekļa sver . .1 ,25? gr. 

Ša mazā starpiba t r e š ā d e c i m ā l ā z i m ē nedeva 
miera rūpigajiem angļu pētniekiem, un R a m s e j s nāca uz 
domam, ka gaisā (bez jau pazistamām gāzēm) atrodas jaunas 
gāzes, kas piemalsas slāpeklim. Jaunās, par slāpekli smagākas, 
gāzes meklēšana driz noveda pie labvēlīgiem rezultātiem, un tajā 
pašā gadā R e l e j s un R a m s e j s ziņoja Britanijas dabas 
pētnieku sapulcei, ka tiem Izdevies ar divām dažādām metodēm 
no gaisa atdalīt jaunu gāzi. 

R e l e j s attīstīja ar Indukcijas spoli gaisā elektriskās dzirk- Argona 
steles. Zem dzirksteļu Iespaida slāpeklis savienojas ar skābekli un 
rada slāpekļa oksīdus, kurus uztver ar kodigo nātriju kā slāpekļ
skābes un slāpekļpaskābes nātrija sāļus. Kad tādā ceļā viss 
slāpeklis un skābeklis bij atņemti, caurulē atlikās apmēram 0,9" /o 
inertas gāzes, kas nesavienojās vairs ar skābekli. 

R a m s e j s laida gaisa slāpekli pār nokarsētu magniju. 
Magnijs pie tam, saistīdams slāpekli, rada magnija nitridu, Mg ; i N,. 
Pāri palikusies gāze, kas nesavienojās ar magniju, Iztaisa 0,9" 
Viens litrs šās gāzes sver 1,780 gr., t. i. vairāk, nekā viens litrs 
slāpekļa. Raksturīgākā īpašība ta, ka viņa pilnigi i n e r t a : ta 
nesavienojās nekādos apstākļos ne aVvienu no pazistamiem ele
mentiem. Tāpēc pētnieki to nosauca a r g o n u , kas grieķu 
valodā nozimē „ b e z e n e r ģ i j a s " . Tagad nu izrādijas, ka 
jau 1784 g. ar šo gāzi bijusi darīšana K e v e n d l š a m , kas 

iegūšana. 
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novērojis, kā laižot caur gaisu elektriskās mašīnas dzirksteles, 
pāri paliek apmēram 1 % gāzes, kas nepiedalās reakcijā. Bet ne 
viņš, nedz ar citi ķimlķi nepiegrieza šai parādibal pienācigu vēribu. 
Zinātne caur to veselu gada simteni neka nezināja par argona 
esamibu atmosfērā. 

Hēlijs. Meklēdami argona savienojumus ar citiem elementiem, R a m 
s e j s un T r a v e r s s nodevās kādas citas gāzes pētijumlem, kas 
sastopama diezgan retā minerālā, k l e v e i t ā . šo gāzi senāk 
uzlūkoja kā slāpekli, bet pētot viņas spektru, R a m s e j s un 
Travers atrada tajā tās pašas linijas, kuras jau senāk L o k i e r s 
(Lockver) novēroja saules spektrā. Tā kā pirmo reizi šo gāzi 
atrada uz saules agrāk, nekā uz zemes, to nosauca h ē l i j u 
(jļkoz — saule). To vēlāk atrada niecigos daudzumos ari at
mosfērā. 

Citas cēlās Neapmierinādamies ar sasniegtiem rezultātiem, R a m s e j s 
gāzes. turpināja savus pētijumus. Tomēr visas meklēšanas pēc .Jaunām" 

gāzēm minerālos, meteoritos un minerālūdeņos palika bez sekmēm. 
Ari grūtie un dārgi izmaksājošie hēlija un argona tirišanas mēģinā
jumi palika bez vēlamiem rezultātiem. Un, domājams, vēl ilgi 
zinātnei būtu jāgaida uz jauniem atradumiem šajā nozarē, ja 
H a m p s o n s un L i n d e nebūtu Izgudrojuši šajā laikā gaisa 
šķidrinašanas mašinu, ar kuru iespējams samērā lēti pagatavot 
lielākos vairumos Šķidru gaisu (28 Ip. p.) R a m s e j s , vēlēdamies 
praktiski tuvāk iepazīties ar šo neparasto, vielu, ieguva no H a m p-
s o n a 1 litru šķidra gaisa un kopā ar T r a v e r s u izdarīja dažādus 
šikus lekciju mēģinājumus. Tomēr daļu gaisa, kas bij pāri pali
kusi traukā, tie ievāca atsevišķi un izpētija. Šajā mazāk gaistošā 
daļā tie atrada divas jaunas gāzes: k r i p t o n u un k s e n o n u . 
Bet no vieglāk gaistošās šķidrā gaisa daļas izdevās atdalīt vēl 
vienu jaunu gāzi, vieglāku par argonu, ko nosauca n e o n u . Tā 
gaisā atrada pavisam 5 jaunas gāzes: hēliju, neonu, argonu, krip
tonu un ksenonu. Visas tās ļoti reti sastopamas dabā un atšķiras 
ar to, ka n e s a v i e n o j ā s ne s a v ā s t a r p ā , n e d z a r i a r 
c i t i e m e l e m e n t i e m . Viņas sastāda sevišķu c ē l o g ā ž u 
grupu (kas sastādita pēc analoģijas ar cēlmetāliem). Bet tikai 
viena no tām, argons, atrodas gaisā samērā lielākos daudzumos. 
Citas gaisā sastopamas visai niecigos apmēros. 

1 kub. metrs gaisa satur' 

9384 cm M argona, A (atomsvars 
12 „ neona, Ne ( „ 
4 „ hēlija, He ( „ 

0,05 „ kriptona,Kr( 
0,006 „ ksenona, X ( 

= 39,88) 
= 20,2 ) 
= 4,00) 
= 82,92) 
=130 ,2 ) 
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Ar šo gāžu īpašibam iepazīsimies kursa speciālajā daļā, bet Putekļ i , 
tagad pāriesim uz gaisā atrodošos c i e t u vielu isu apskatu. 

Pat tīrais mežu un lauku gaiss satur cietas daļiņas jeb 
p u t e k ļ u s . Tajos diezgan daudz baktēriju, kas, kā redzējām 
3 lekcijā, ratfa pūšanas un rūgšanas procesus, un daudzu lipigu 
slimību cēloņi. 

Laižot gaisu garā caurulē, kurai sienas iekšpusē pārklātas ar 
želatinas kārtu, putekļi pielīp želatlnai. Baktērijas tajā taisa ligzdas, 
vairojas un attista veselu „bakteriju koloniju", kas novērojama ar 
neapbruņotu aci. 

Mums par laimi, šās baktērijas nevar vairoties sausā gaisā: Putekļu 
saules staros gaisa skābeklis tās oksidē un iznicina. Tomēr no- baktēri jas, 
slēgtās un mitrās telpās baktetijas uzmetas uz ūdens pilie
niem, kas rodas tvaikiem sabiezējot, un, atrasdamas baribu cilvēku 
Izelpotās organiskās vielās, var labi dzīvot un vairoties. Tas no 
jauna pierāda, cik veselibas ziņā liela nozime dzivojamo telpu 
vēdlnašanai. Svaigs, sauss gaiss un saule — vislabākie un nekaī-
tigakle dezinfekcijas līdzekļi. 

Lielākā daļa putekļu, protams, ceļas no zemes, un, savas Kosmiskie 
niecīgās masas pēc samērā ar diezgan lielo virsmu, turas gaisā, puiekļi 
Tomēr, bez šaubām, viena daļa putekļu Iekļūst mūsu atmosfērā 
no ā r i e n e s . Šie „kosmiskie putekļi" satur vienmēr dzelzī, 
elementu, kas galvenā kārtā atrodas meteoros. 

Ļ e b e d e v s (Jle6e,ae8~b) eksperimentāli pierādija, ka gais- Gaismas 
mas stari, krisdami uz priekšmetu virsmas, kas tos saista, izdara, sP'c«-iens. 
kaut visai niecīgu, tomēr Izmērojami lielu spiedienu. Uz saules 
virsmas g a i s m a s s p i e d i e n s = 2,75 miligrami uz 1 c m 2 

melna ķermeņa. No ša spiediena puteklīši, kuru diametrs nepār
sniedz 0,C01 milimetra, nokļūstot saules staros, tiek no tās at
sviesti un izklīdināti pasaules telpā. Liela daļa saules putekļu 
nokļūst ari uz mūsu planētas. Ziemeļblāzma, kas novērojama 
polarzemēs, rodas berzējoties šādiem putekļiem (kas pielādēti ar 
negativo elektrību) atmosfēras augstākajos slāņos. 

A r e n l u s s domā, ka kosmiskie putekļi var saturēt ari / 
citu planētu d z i v u būtņu sēklas (sporas). Ja uz citām planē
tam (Marsa, Veneras), vaj viņu pavadoņiem pastāv dzivi radijumi, 
viņu sēklas (sporas) paceļas augšup siku puteklišu veidā un zem 
gaismas spiediena izklīst pasaules telpā. Kādreiz šādi dzīvibas 
nesēji varēja nokrist ari uz zemi, vaj citu kādu planētu, un mil
jardiem gadu «atpakaļ, kad mūsu planēta jau pietiekoši bij atdzi
susi, radit uz tās pirmās dzivās būtnes. Varbūt, dzivas būtnes 
atradās un vēl tagad atrodas uz citu sauļu sistēmu planētam, un 
viņu sporas zem gaismas staru spiediena izklīst pasaules telpā, kur 
lielākā daļa iet bojā, bet viena daļa, bez šaubām, nokļūst labvēli-
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Slāpeklis 
augsnē 
(zemes_ 

virskārtā) . 

Zalpert is 

Slāpeklis 
dzīvās 
būtnēs . 

S tādu 
barošanas 

gos apstākļos, attistas, vairojas un piepilda jaunas, lidz tam vel 
neadpzivotas planētas. Tā A r e n i u s s izskaidro dzivibas izcel
šanos virs zemes, jo mūsu eksperimenti šimbrižam pierāda, ka no 
nedzivas matērijas nevar rasties dzivi radījumi. 

Slāpeklis zem negaisu elektriskās izlādes un ziemeļblāzmas 
iespaida savienodamies ar skābekli un ūdeni, rada amonjaku un 
viņa slāpekļpaskābes un slāpekļskābes sāļus. šās vielas viegli 
šķist ūdeni un kopā ar lietu nonāk zemē. A r e n i u s s aprāķl-
najis, ka šādā ceļā Iegūstām katru gadu 3 gr. slāpekļa savienoju
mu uz katru zemes platības kvadrātmetru. Tas Iztaisa uz visas 
cietās zemes platibas apaļā skaitā 400,000,000 tonnas gadā. šo 
savienojumu lielāko daļu, sevišķi amonija nitrātu, NH 4 NO : ! , uzņem 
augsne. Tāpēc slāpekļa savienojumi mazā mērā vienmēr atro
dami augsnē, jo tie augu baribas svarīgākā daļa. Bez tam lielā
kā daļa slāpekļa savienojumu augsnē attistas, pūstot stādu atlie
kam, un nokļūst turp kopā ar mēsliem. Slāpekļa savienojumi 
tomēr nevar sakrāties zemes garozā, jo tos pastāvigi izskalo ūdens 
un sadala (raducē) organiskas vielas. Viņu sakrāšanās iespējama 
tikai sevišķi labvēlīgos apstākļos. Diezgan bagātīgi nātrija zal-
petra, NaNO :„ krājumi atrodas Dienvidu Amerikas Atakamas 
tuksnesi, Čilē, jo tāni apvidū nelist lieti. Kālija zalpetris, KNO ;,, 
mazā mērā atrodas Ēģiptē un Ritu Indijā, netālu no vecām kape
nēm. Acīmredzot, šis zalpetra veids, kuru atšķiribas pēc no Č I I i-
z a l p e t r a , sauc b e n g a l l e š u zalpetri, attistijies sadaloties gaisa 
un sārmju (potaša) klātbūtnē slāpekli saturošām organiskām vielām. 

Katras dzivas šūniņas svarigakā daļā, protoplazmā, sastopami 
koloidāli komplicēti savienojumi, kurus sauc b a l t u m v l e l a s . 
Analīze pierāda, ka tajās vienmēr atrodas diezgan daudz slāpekļa 
savienojumu. Tā tad, s l ā p e k l i s u z l ū k o j a m s kā d z i 
v i b a s s v a r ī g ā k a i s e l e m e n t s . 

Stādi uzņem savai baribai vajadzigo slāpekli gandriz vienigi 
no augsnes, kur šis elements atrodas kā amonjaka savienojums 
ar slāpekļskābi. Tieši ar gaisa slāpekli stādi vispārigl nespēj baro
ties. Tikai daži no tiem, piemēram, pupas „asimilē" gaisa slā
pekli, t. i. pārvērš to baltumā aiz ta iemesla, ka tās, kā pierādī
juši Vinogradska (BnHorpancKin) pētījumi, atrodas pastāvigā kop-
dzivē („simbiozā") ar sevišķām „nitrifikacijas" baktērijām, šām 
baktērijām, kas uz pupu saknēm attista mezglus, piemit ipašlba 
ūdeni savienot ar slāpekli amonija nltritā (slāpekļpaskābā amonija): 

N, + 2 H,0 — NH.,NO._„ • 

bet citas baktērijas oksidē šo nltritu talak nitrāta (slapekļskaba 
amonijā): 

N H 4 N 0 2 + O = N H 4 N 0 3 . 
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Dzīvnieki un cilvēks nespēj asimilēt, liclzigi stādiem, slāpekļa Dzivnieku 
mineralsavienojumus, bet var uzņemt slāpekli tikai gatavu baltum- barošanas, 
vielu veidā ar stādiem, vaj citiem dzivniekiem. Tikai daļa šo 
baltumvielu tiek lietota orgānu un šūniņu būvei, kā ari „remontam" 
jeb veco šūniņu un audu atjaunošanai. Lielāko baltuma daļu orga-
nizms asimilē, un pēc tam pakāpeniski sadala, radot beigās urln-
vielu un citus organiskus slāpekļa savienojumus, kas atdalās kā 
sviedri un ekskrementi. Pareizā saimniecībā visus šos slāpekli 
saturošos atkritumus kā mēslus atdod atpakaļ augsnei papildināt mēslošana-
slāpekļa zaudējumus, ko saknēm uzsūc stādi. Tā kā visur netiek 
vesta pareiza saimniecība, un daļa dzīvnieku atkritumu aizplūst 
noteku ūdeņos, kā ari sapūst, attistot elementāro slāpekli, augsni 
nākas mēslot m ā k s l i g i . Šam nolūkam zemēs ar intensivu lauk
saimniecību patērē milzigus daudzumus slāpekļa savienojumu. 

Mākslīga 
augsnes 

S l ā p e k ļ a p a g a t a v o š a n a un i p a š i b a s . 

Zīm. № 88. SIapek]a_ pagatavošana no 
s lāpekļpaskaba amonija. 

rada ūdeni, bet slāpeklis atdalās brivā. 
sekošs nolidzinajums: 

Tirs slāpeklis pa- Slāpekļa 
gatavojams no vīna ki- P a S a t a v ° -3 ' • sāna no 
miskiem savienoju- viņa sav ie-
miem Vislabāk šam »"J l "» icm. 
nolūkam noder slā-
pekļpaskābals amonijs 
(amonija nitrīts): 

NH4NO._„ ko Ieliek 
nelielā retortā, savie
notā ar vielu ievācēju 
(zim. 88). Sildot, šis 
sāls sadaļas tā, ka 
ūdeņradis ar skābekli 

veidā. Šo reakciju Izteic 

NH.,NO 2 = 2 H 2 0 + N a . 

Ūdens sabiezē ievācēja, bet slāpeklis pa gaznovada cauruli ieplūst 
pneimatiskā vannā cilindri. 

Amonija nitrīta vietā var lietot ari amonija chlorida (chlor-
amonija) maisījumu ar nātrija nitrītu ūdens šķidumā. Starp abām 
vielām notiek vispirms maiņu reakcija: 

NH 4 CI- f - N a N 0 2 7 ^ N H . , N 0 2 + NaCI 

un tad amonija nitrits sadalās talak pec augša pievesta nolīdzina-
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juma. Tā kā v i e n s no reakcijas produktiem (amonija nitrits) pil-
nigi aiziet, pēc aktivo masu likuma ša reakcija norisinājās lidz 
galam (84 Ip. p.). 

A r n d t a (Arndt) un B l a n š a r a (Blanchard) pētījumi pierāda, 
ka ša reakcija patlesibā sarežģītāka, nekā norāda augšā pievestie 
nolidzinajumi. Viņa paātrinās brivas skābes klātbūtnē, pie kam 
Šajā gadijienā atdalās ari slāpekļa oksids (NO). 

Zīm. Ms 8t). Slāpekļa pagatavošana, oksidējot amonjaku ar vara oksidu. 

Slāpekļa Pec otras metodes, kura pastāv amonjaka oksidēšana, iegū-
pagatavo- s t a m 4 daudz tiraka gāze. Kolbā A (zim. 89) silda koncentrētu 
šana no 3 _ v 

amonjaka, amonjaka šķidumu, kas pārdošana pazīstams ka ožamais spirts. 
Sildot, gāzes šķīšanas spēja mazinās, (111 Ip. p.) un amonjaks 
aiziet caurulē B, kas pildīta ar vara oksidu. Šeit norisinās amonjaka 
oksidēšana pēc nolidzinajuma: 

2 N H , + 3CuO = 3H.,0 - f 3Cu + N,. 

Reakcijā attistijušos slāpekli laiž caur stikleni C ar atšķaidītu 
sērskābi (saistit brivo amonjaku) un caur stikleni D ar koncentrētu 
sērskābi (saistit ūdeni) un ievāc, kā parasts, pneimatiskā vannā 
virs ūdens. 

Slāpekļa Slāpeklis — gāze, kurai nav ne krāsa, ne smaka, nedz ari 
fizikālas q a r § a \ / j n a fizikālās īpašības šādas: 
ī p a š ī b a s . 3 ' 

blivums pie 0" un 760 m/m =0,001252 
normalsvars (molekularsvars) = 0,001252 X 22420 = 28,08 

(t. i. divkārtīgs slāpekļa atomsvars; sal. 73 Ip. p.) 
kritiskā temperatūra = — 146"; kritiskais spiediens = 35 atm. 
vārīšanās temperatūra = —195,7"; sasalšanas temperatūra = 

= — 210,5". Slāpeklis šķidrā veidā bezkrāsains šķidrums, cietā 
veidā— caurspīdiga kristāliska masa. 
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Slāpeklis ķimiskā ziņā pa lielākai daļai indiferents pret citām 
vielām. Tas atšķiras no skābekļa ar to, ka neuztura degšanu: 
degošs skals slāpekli nodziest. Tikai augstās, temperatūrās slāpekļa 
aktivitāte vairojas Pie 500° tas savienojas ar ūdeņradi, radot 
amonjaku. Slāpeklis „deg" skābekli elektriskā loka temperatūrā 
un rada slāpekļa oksidu, NO. Tās pašas reakcijas zem elektrisko 
dzirksteļu iespaida notiek ari parastā temperatūrā. Ar viņām sikaki 
iepazīsimies nākošās lekcijās, jo pēdējā laikā tām liela nozime 
ķimiskā rūpniecibā. 

Slāpekli laižot pār nokarsētu sasmalcinātu ogli, rodas oglekļa 
savienojums ar slāpekli jeb cians, CN. 

Daudzi metāli, karsējot, spējigi savienoties 
ar slāpekli un radit slāpekļa metālus, kurus sauc 

' * n i t r i d u s . Piemēram (zim. 90), viegli pierādams, 
ka magnijs, gaisā degdams, rada ne tik vien mag
nija oksidu, bet pa daļai savienodamies ar slāpekli, 
ari magnija nitrīdu, Mg ; ,N 2 : 

3Mg + N, = Mg ; ļ N,. 
Zīm. № 90. 

Magnija nitrīda J a m a g n j ; a degšanas produktu izškidina 
rašanas, degot_ 3 ' 3 r _ 

magnijam gaisa, ūdeni, magnija nltrids taja sadaļas: 

Slāpekļa 
ķīmiskas 
īpašības. 

Nitridi. 

M g 3 N 2 + 6H ,0 = 3Mg(OH), + 2 N H , 

Tā tad, reakcijā attistas amonjaks, kas pierādams, sildot Iegūto 
šķidumu. Amonjaks pie tam izgaro un nokrāso ūdeni samērcētu 
sarkano lakmusa paplriti zilu. Bez tam vēl tas konstatējams 
pēc smakas. 

Ievērojot visu sacito, ļoti iespējama varbūtiba, ka bez parās- Aktīvais 
tās indiferentās slāpekļa modifikācijas pastāv vēl ša elementa s l a P e k l l s 

„aktivā" modifikācija, kas pret parasto slāpekli atrodas tādā pašā 
attiecibā, kā ozons pret parasto skābekli (40 Ip. p.). Uz to norāda 
ari S t r e t a (Strutt) augsta spraiguma izlādes novērojumi retinātā 
slāpekli. Slāpeklis šajos apstākļos Iegūst sevišķu aktivitāti, t. i. 
spēju savienoties ar tādiem elementiem, ar kuriem tas nereaģē 
parastos apstākļos. 
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A m o n j a k s . 

Laižam caur gŗuti kausējama stikla cauruli, saturošu dzelzs 
slāpekli 

Amonjaka 
«lemtn'i'iem s k a i d a s ' slāpekli (no gāztura) un ūdeņradi (no Klppa aparāta), un 

Zīm. № 91. Amonjaka pagatavošana no s lāpekļa un ūdeņraža. 

karsējam ar gāzes degli līdz sarkanai kvēlei (zim. 91). Paaugsti
nātā temperatūrā abi elementi, savienodamies, rada amonjaku : 

N 2 + 3H-2 7^ 2NH 3. 

Dzelzs šeit darbojas kā reakcijas paātrinātājs. Izejošo gāzi 
laiž no caurules ūdenī, kuram pielieti daži pilieni fenolftalelna. 
Amonjaks šķist ūdeni un nokrāso fenolftaleinu vijoletā (mēļā) 

Šās r e a k - krāsā. 
cijas izlie- Kaut gan jau sen bij zināms, ka slāpeklis v a r tieši savie

tošana 3 ' ' r 

t echnika noties ar ūdeņradi (piemēram, laižot elektriskas dzirksteles), tomēr 

Trispadsmitā lekcija. 
S l ā p e k ļ a s a v i e n o j u m i ar ū d e ņ r a d i . 

A m o n j a k s — Amonjaka sintezē no e lement iem. — Šās reakcijas 
izlietošana teclmikā. — Amonjaka sintezēs l īdzsvara teorija. — Spiediena 
iespaids uz amonjaka iznākumu. — T e m p e r a t ū r a s iespaids amonjaka sin
tezēs l īdzsvarā. Skaitu dati . — Habe ra m e t o d e — Katalizatora nonā
vēšana . — Amonjaka rašanās no akmeņog lēm. — Amonjaka rašanās sildot 
organiskas vie las . — Gāzes ūdens . — S e r p e k a metode . — Kaļķu 
slāpeklis . — Amonjaka paga tavošana laboratorijā. — Fizikālās īpašibas.— 
Šķid rinašana. — Šķīšana ūdenī . — Amonjaks kā šķīdinātājs. — Ķīmiskās 
īpašibas. — Dedziba. — Amonjaka da rb iba uz ch lo ru .— Amonjaka sada-
lišana ar e lektr iskām dzirks te lēm. — Amonjaka e lektrol ize . — Amonjaka 
darb iba uz skābeni . — Amonjaks kā skābe . — Amonjaka izlietošana — 
Saldējamās mašīnas. — Radikāla jēdz iens . — Amonijs. — Amonija h idrok
sīds, — Midroksila radikāls. — Amonija sāļu reakcijas. — Amonija sāļu 
izgaišana. — Disociaeija. — Oisociaeijas sp iediens . — Mola (molekulas) 
svars . — Ūdens katalitiskais iespaids. — Hidrazina šāļu pagatavošana — 
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tikai pēdējā laikā, pateicoties H a b e r a pētijumiem, izdevās šo 
metodi izlietot tecknikā. Par iemeslu amonjaka sintezēs reakcijas 
šķēršļiem bij tas apstāklis, ka ša reakcija a p g r i e z e n i s k a . 
Viņa, ka visas apgriezeniskas reakcijas, noved pie noteikta līdz
svara. Šis lidzsvars šajā gadijienā praktiskiem nolūkiem stipri 
neizdevīgs tāpēc, ka tas ievērojami aizbidtis nolidzinājuma 
k r e i s ā pusē. Citiem vārdiem, lielākā daļa amonjaka sadaļas 
atkal elementos. Un šeit pirmo reizi ķimiskā lidzsvara teorija 
norādīja lidzekļus, kas s-unazina šo neērtibu lidz minimumam. 

Ja augšā pievesto nolidzinajumu, kas izteic amonjaka rašanos 
no elementiem, rakstam šādi: 

Amonjaka 
sintezēs 

l īdzsvara 
teorija. 

N 2 + H, + Hg + H 2 NHg + NH.„ 

un slāpekļa koncentrāciju gāžu maisijumā apzimejam ar a, ūdeņ
raža koncentrāciju ar b, amonjaka koncentrāciju — ar c, tad 
aktīvo masu likums noteic šās sistēmas lidzsvaru ar šādu attiecibu 
(84 lp. p.) : 

c-

Praktikā lieto maisījumu no 1 tilpuma slāpekļa un 3 tilpumiem 
ūdeņraža, t. i. tādus samērus, kādās šās gāzes (pēc vienkāršu 
tilpumu likuma, 60 lp. p.) savienojas. Tāpēc 

slāpekļa parciālais spiediens 
ūdeņraža parciālais spiediens 

Ja no 100 tilpumiem gāzes maisijumā rodas x tilpum amon
jaka, tad, sasniedzot lidzsvaru, dabonam šāda sastāva maisijumu : 

J / 4 (100 —x) 
3 / 4 (100 — x ) 

X tilpumi . . . . . . NH : ļ 

N 2 

Ho. 

Apzimejot gāzes kopīgo spiedienu ar P, varam aprēķināt pec Sp ied iena 
D a I t 0 n a likuma maisijumā 
(133 lp. p.): 

sastāvdaļu parciālos spiedienus iespaids uz 
amonjaka 
iznākumu. 

a 
~P 7 

_b_ 
P 
c 

~P~ 

V * ( 1 0 0 - x ) 
100 

V (100—x) 
100 

100 
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Ievietojot a, b un c nolidzinajuma priekš 
(100 - x) P 

400 
3 (100 - x) P 

k, dabonam 

a = 

b = 400 

c = 

Tā tad : k = 

x . P 
100 

27 (100 — x ) ' P -
25600 • x a 

No ta taisāms slēdziens, ka palielinoties ārējam spiedienam P, 
jāpalielinās ari lielumam x, t, i. a m o n j a k a d a u d z u m a m , kurš 
norāda ..reakcijas iznākumu", jo augšā pievestā attieciba konstanta 
pie visiem spiedieniem. 

Pie ta paša rezultāta noved ari d i n a m i s k ā l ī d z s v a r a 
p r i n c i p s k(96 Ip. p.). No 4 tilpumiem slāpekļa un ūdeņraža 
reakcijā attistas 2 tilpumi amonjaka gāzes. Tā kā spiediena palie
linājums veicina tos procesus, kas saistīti ar tilpuma p a m a z i n a -
š a n o s (Šajā gadijlenā amonjaka rašanos), palielinot spiedienu, 
reakcijas lidzsvaram jāpārvietojas uz l a b o pusi. 

Tempera - Gluži pretējā virzienā darbojas t e m p e r a t ū r a . Attistoties 
. t u r a . s , amonjakam, r o d a s siltums; pēc dinamiskā lidzsvara principa 
iespaids _ 

amonjaka sagaidāms, ka sildot Iestāsies reakcija, kas saistita ar siltuma 
sintezēs p a t ē r i ņ u , t. i. a m o n j a k a s a d a l ī š a n ā s reakcija slāpekli 

l īdzsvara. _ ' 
un ūdeņradi. H a b e r a , V a n - O r d t a (van Oordt) un R o s i ņ-
j o l a (Le Rosslgnol), kā ari N e r n s t a un l o s t a (lost) pētījumi 
pllnigi apstiprina šos lidzsvara teorijas slēdzienus. Uz šo pētijumi 
pamata aprēķināti šādi ..amonjaka Iznākumi"' 

Tabele N2 17. 
T e m p e r a t ū r a s un s p i e d i e n a i e s p a i d s a m o n j a k a 
s i n t e z ē s l ī d z s v a r ā pēc H a b e r a , R o s i ņ j o l a u n V a n -

O r d t a , kā ari N e r n s t a un l o s t a datiem. 

Skaitu dati. 

T e m p e 

ratūra. 

Līdzsvara 

kons tan te ; k 

NH3 t i lpumu skaits 100 t i lpumos gāzes 
maisī juma; .\ T e m p e 

ratūra. 

Līdzsvara 

kons tan te ; k 
P = 1 atm. P = 10 atm. P = KO atm P=l l J UUat in 

400" 4202 0,496 4,55 26,8 46,1 
500° 63780 0,128 1,25 10,3 42,5 
600° 564900 

ļ 0,0432 
0,433 3,98 24,6 

700° 3260000 0,0180 0,179 1,74 13,4 
800" 13280000 0,00891 0,0891 0,876 7,60 
900" 44160000 0,00488 0,II488 0,485 4,46 

1000° 121300000 0,00295 0,0295 0,294 2,79 
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No Šiem datiem redzams, ka v i s l a b ā k a i s i z n ā k u m s Habera 
p a n ā k a m s i e s p ē j a m i z e m ā t e m p e r a t ū r ā un z e m n i P t o c ' e -

i e s p ē j a m i a u g s t a s p i e d i e n a (zim. 92). 

% 
.. 2 • 

^
 1 \ 

0 

- 7 f 

- 2 

3 L — 

Zīm. № 92. Spiediena un t empera tūras iespaids amonjaka sintezēs 
l īdzsvarā (pēc tabeles) . 

Amonjaka ražošanai vajadzigo slāpekli praktiķa iegūst, desti
lējot šķidru gaisu, pie' kam dabon ari skābekli (28 Ip. p.). Ūdeņ
radi pagatavo, laižot pār nokarsētu ogli ūdens tvaikus (67 Ip. p.). 
šajā reakcijā iegūto ūdens gāzi dzesē šķidrā gaisā: oglekļa dlok-
slds un oksids šķidra gaisa temperatūrā sabiezē, un to izlieto 
atsevišķi kurināšanai, bet ūdeņradi izlieto sintezē. 

Abu gāžu maisijumu, tilpumu samērā 1 : 3, kādu prasa 
reakcijas nolidzinajums, laiž pumpi A (zim. 93 , kur to saspiež 
lidz 200 atmosfērām. Pēc saspiešanas gāzi ievada reakcijas 
kamerā B, kuru silda elektriskā strāvā lidz 500". Tā kā reakcija 
pati attista siltumu, jāsilda tikai sākumā. Pēc tam vajadzigo tem
peratūru uztur reakcijas siltums. Katalizatora lomu izpilda dzelzs. 
Gāžu maisijumu pēc reakcijas, sastāvošu no amonjaka, slāpekļa 
un ūdeņraža, ievada dzesētajā, kur amonjaks zem spiediena sabiezē, 
bet ūdeņradis un slāpeklis atgriežas atpakaļ pumpi, un uzsāk gaitu 
no jauna. Tā process norisinās bez pārtraukuma, un slāpeklis ar 
ūdeņradi neiet zušanā, neraugoties uz to, ka viņu savienošanās 
reakcija n e p i I n i g a. Bez dzelzs vēl mollbdens, urāns, volframs j 

osmljs u. c. metāli paātrina amonjaka sintēzi. 

Dažas ša „katalitiskā" procesa neērtibas pastāv tamā, ka 
daži piemalsijumi gāzēs, kā sērs, fosfors, oglekļa oksids u. c. 

Kat aliza-
ļora 

nonāvēšana 
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nonave katalizatoru. Tapec gāzes pirms ievadišanas reakcijas 
kamerā rūpigi jātīra kā ķ i m i s k i , tā ari m e c h a n i s k i . 

Hras »« 

Kondensators. 

nv/<i i šančt 

Zini. i№ 8.1; Amonjaka sintezē no slāpekļa un i'ulcijra?n pēe 
metodes . 

b e r a 

Amonjaka 
rašanās no 

akmeņ
oglēm 

Amonjaka 
attīstīšanās 
\ sildot 

organiskas 
vielas. 

Otrs ļoti bagāts avots, no kura rūpniecība un lauksaimnie
cība saņem savām vajadzibam amonjaku un 
viņa savienojumus, Ir a k m e ņ o g l e s . , 

Jau Iepriekšējā lekcijā aizrādits, ka 
visas dzivās būtnes satur slāpekli. Daudzus 
gadu tūkstošus atpakaļ virs zemes dzivojušu 
stādu un dzivnieku atliekas, kas ūdens 
klātbūtnē un zem liela spiediena apakš 
zemes pamazam sadalijušās, tagad atrod uti 
uzrok kā akmeņogles. Tās satur vienmēr 
0,2 — 0,5" o slāpekļa. 

No otras puses zināms, ka sildot 
organiskas, slāpekli saturošas vielas daļa 
slāpekļa Izdalās ar ūdeņradi kā amonjaks. 
Piemēram, sildot stobriņā ādas strēmeles 
ar nātrija' kaļķi (kodigā natra un kaļķu 
malsijumu), atdalās nepatīkamas smakas 

Jrct^k gāze (zim. 94), kurā ūdeni saslapēts 
—s \ s a r k a n a i s lakmusa paplrits paliek zils. 

Stikla irbulis, saslapēts s t i p r ā sālsskābē, 
Zīm. №»• Amonjaka r a d a § a j a g 5 z ē biezus baltus dūmus 
rašanas, sddot a d a s s t r e  »_ 
meles ar nātrija kaļķi . (NH 4 CI) . Sas reakcijas pierada, ka orga-
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Gāzes 
ūdens 

Se rpeka 
m e t o d e . 

CaC 2 + N a = CaCN 2 + C. 

niskas, slāpekli saturošas vielas, sildot ar nātrija kaļķi, attista 
starp citām gāzēm ari amonjaku. 

Pilsētās milzīgos vairumos pārstrādā akmeņogles „sausā 
destilācijā'' (bez gaisa pieejas) d e g g ā z e s pagatavošanai. Ne
kavēdamies pie ša sarežģitā procesa sikumiem, ko apraksta 
ķīmiskā technoloģija, šeit Ievērosim, ka sausā destilācijā iegūtā 
gāze, pēc darvas atdalīšanas, satur diezgan daudz amonjaka. Šo 
gāzi skalo, laižot caur ūdeni. Amonjaks izšķist ūdeni, no kura to 
pēc tam sildot iegūst atpakaļ. To pa daļai laiž pārdošanā ūdens 
šķidumā kā o ž a m o s p i r t u , pa daļai zem spiediena pārvērš 
šķidrumā un iepilda dzelzs balonos (kā citas saspiestas gāzes, 
sal. 30 lp. p.), bet vienu daļu -pārstrādā amonjaka sāļos, visvairāk 
chloramonijā (zalmiakā) un sērskābā amonijā, par kuriem 
runāsim vēlāk. 

Tā kā amonjakam un viņa savienojumiem visās kulturzemēs 
lieli pleprasijumi lauksaimniecības vajadzibam, izstrādātas vēd 
divas amonjaka pagatavošanas metodes. 

Viena no tām, kuru licis priekšā S e r p e k s, pastāv a l u -
m i n i j a n i t r i d a pagatavošanā un sadališanā. Dabigo alumī
nija oksidu jeb'tā saucamo b o k s i t u karsē pie 1600 u kopā ar ogli cilin
driskā rotācijas krāsni, laižot cauri gaisu. Aluminija oksids šajā 
operācijā reducējas ar ogli, un alumīnijs savienojas ar gaisa slā
pekli : 

AĻO., + 3C + N, = 3 CO + 2 AIN. 

Pēc tam alumīnija nitridu, AIN, sadala ar ūdeni, kā magni
ja nitridtt (141 lp. p.). 

AIN + 3 H,0 = AI(OH) :, + NH ; i . 

Bez amonjaka attistas vēl alumīnija hldroksids, AI(OH) 8 . 
Šis Ir ļoti vērtigs materiāls alumīnija pagatavošanai. Amonjaks 
S e r p e k a procesā patiesibā uzlūkojams kā blakus produkts, bet 
alumīnijs — kā galvenais. Tāpēc šo metodi tuvāk aplūkosim lek
cijā, kur runāsim par aluminiju. 

šai metodei dažā ziņā lidzlga F r a n k a , K a r o (Caro) un 
P o l z e n i u s a (Polzenlus) metode. Pēdējā pastāv tamā, ka slā- s lāpeklis, 
peklis reaģē uz kalcija karbidu, CaC.,. Kalcija karbīds augstā 
temperatūrā saista slāpekli un pārvēršas kalcija cianamidā pēc 
nolidzlnajuma : 
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Šo savienojumu, kā ļoti vērtigu un izplatitu mēslošanas lidzekli, 
aplūkosim oglekļa lekcijā. Šeit mūs interesē tikai tas, ka kalcija 
cianamids zem spiediena un ūdens tvaiku iespaida attista amonjaku: 

CaCN. + 3 H.,0 = CaCO, + 2 NH : 1 . 

Amonjaka Amonjaka pagatavošanai laboratorijā lieto sārmus un amonija 
s u i^ ' l abn s a ! u s - Piemēram, kodigam kālijam iedarbojoties uz chloramonlju, 

ratorijā. attistas chlorkalljs, amonjaks un ūdens. Reakcija notiek pēc šāda 
nolidzinajuma : 

NH 4 CI + KOH = KCI -f- N H 3 + H,0. 

Viņa dibinās uz ta, ka stiprāks sārms (kodigais kālijs) savie
nojumos izvieto vājāku sārmu (amonjaku). Parasti kodigā kālija 
vietā lieto lētāku materiālu : dzēstos kaļķus. 

Samaisa apaļā kolbā 1 daļu zalmiaka (amonija chloridu), 
2 daļas dzēsto kaļķu un drusku ūdens (zim. 95). Sildot izdalās 
amonjaka gāze: 

I 

2NH 4 CI - f Ca(OH), = CaCI, + 2NH ; ļ + 2H..O. 

Amonjaka 
fizikālās 

īpašības. 

Šķidr ina-
šana. 

Gāzi nākas vel sausēt „ torni", pildīta ar nātrija kaļķi. 
Amonjaks vēl vienkāršāk pagatavojams, sildot ožamo spirtu, 

t. i. koncentrētu amonjaka šķidumu ūdeni. Izšķidinatā gāze, pa
mazinoties šķišanas spē
jai, Izdalās no šķiduma. 

Tirs amonjaks — 
bezkrāsaina gāze ar asu, 
elpu aizraujošu smaku. 
Ta kairina elpojamo or
gānu gļotādlņu, bet ma
zos daudzumos nekaltiga. 
1 litrs amonjaka gāzes 
sver pie 0° un 760 1 1 1 / m 
spiediena 0,7719 gr. t. i. 
ta gandriz divreiz vieglāka, 
nekā gaiss. Amonjaka 
normalsvars=0,0007719X 
X22420=17,306(73 Ip.p.). 

Šis skaits atbilst formulas svaram (14,01 - f 3 X 1,008 = 17,034; 
(sal. 59 lp. p.). 

Amonjaks ļoti viegli pārvēršas šķidrumā. Ta bij pirmā gāze, 

Zim. № 95. Amonjaka pagatavošana no 
zalmiaka un dzēst iem kaļķiem. 
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Zim. № 9«. Nila šķidr inašana pēc 
F a r a d c j a me todes . 

ko 1801 gadā N o r s m o r a m (Northmore) izdevās sašķidrināt. 
F a r a d ē j s (Faraday) sašķidri
nāja amonjaku (un citas gāzes) 
zem viņa paša spiediena aparātā, 
kas redzams 96 zīmējumā. Sa
liektas caurules vienā dilbi Ieliek 
amonjaka savienojumu ar chlor-
sudrabu (sudraba chlorldu), 
AgCI.2NH.„ kuru pagatavo laižot 
sausu amonjaku pār chlorsudrabu. 
Otru galu caurulei izstiep un aiz-
kausē. Dilbi ar chlorsudraba 
amonjakatu uzmanīgi silda ar 

gāzes degli, bet otru dilbi dzesē sāļa un sniega maisījumā. Amon-
jakats sildot izdala amonjaku : > 

AgCI.2NH, = AgCI + 2NH ; ļ . 

Tā kā caurule aizkauseta, amonjaks uz tās sienām izdara 
spiedienu. Zem ša spiediena tas sabiezē caurules aukstajā dilbi 
caurspidigā, viegli kustigā un ātri izgarojošā šķidrumā. Izgarojot, 
amonjaks atkal savienojas ar chlorsudrabu. Viena un ta pati 
caurule noderiga vairākiem eksperimentiem. 

Amonjaks viegli šķist ūdeni. Viņa šķīšanas spēja novērojama šk īs tamiba 
sekošā eksperimentā (zim. 97). Piepildām aparāta augšas kolbu «denī 
ar sausu amonjaka gāzi. Apakšas kolbā 
atrodas ar lakmusu nokrāsots s a r k a n s 
ūdens. Kad augšas kolbā viss gaiss izspiests 
ar amonjaku, kolbu atvieno no aparāta, kas 
attista amonjaku, un attaisa krānu, kas to 
savieno ar apakšas kolbu, lepūšot apakšas 
kolbā dmjsku gaisa, iespiežam dažus ūdens 
pilienus augšas kolbā. Amonjaks tajos sāk 
šķist, caur ko rodas augšas kolbā retināta 
telpa, un ūdens, paceldamies no apakšas 
kolbas augšējā, rada skaistu fontānu. Sar
kanais lakmuss pie tam pārvēršas zils, jo 
amonjaka šķidumam bāziska reakcija. 

Pārdošanā sastopamais ožamais spirts 
parasti satur 25", o NH : 1 pēc svara. Bet 
dabonams ari stiprāks šķidums, kas piesāti
nāts ar amonjaku pie 0". Tas satur 35",o NH ; ( . 

F r a n k l i n s un K r a u s s novēroja. ^ ^ ^ S ķ ^ 
ka šķidrā amonjakā, gluži kā ūdeni, šķist kā skūti 
sāļi, sevišķi slāpekļskābes un slāpekļpaskābes sāļi, kā ari joda, natajs. 
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broma un pa daļai chlora metāli. Šādi šķīdumi vada elektrisko 
strāvu, lidzigi ūdens šķīdumiem, un sadaļas zem tās Iespaida. 
Sevišķi interesanti, ka šķidrs amonjaks šķidina ari dažus metālus, 
piemēram, kāliju un nātriju. Iegūtie šķidumi koncentrētā veidā 
tumši — sarkani, bet atšķaiditā — zili. Acimredzot, šeit darišana 
nevis ar ķimiskiem savienojumiem, bet ar šķidumiem, jo iztvaicējot 
amonjaku paliek t ir i metāli. 

Citas amonjaka fizikālās ipašibas* redzamas sekojošā kop
savilkumā : 

blivums pie 0 f ' un 760 m . / m — 0,0007719 
kritiskā temperatūra == 132°,53 
kritiskais spiediens = 114 atm. 
vārišanās temperatūra pie 760 1 , 1

; m . = — 33,5° 
šķidruma blivums pie — 35 n = 0,677 
sasalšanas temperatūra = — 77,7° 
1 gr. ūdens izšķīdina pie 0° 1148cm : ! NH : ļ 

Ķīmiskas 
īpašības. 

Degšanas 
spēja. 

Amonjaks neuztura degšanu, jo nesatura skābekļa. Pats, 
tomēr, viņš var degt. Tikai degšanas reakcijā attistijies siltums 
par mazu aizdegšanās temperatūras uzturēšanai gaismā. Amonjaks 
spēj degt tirā skābekli, kas redzams sekošā eksperimentā. 

Ja D a n ī e ļ a krānā (sal. zim. 60, 79 Ip. p.) laiž amonjaku 
un skābekli, abu šo gāžu malsijums deg krāna galā (zim. 98). 

Zīm N° 9* Amonjaka degšana D a n i e ļ a krānā . 

Vārām kolbā ar platu kaklu koncentrētu amonjaka šķīdumu 
(zim. 99). Kad amonjaks jau stipri atdalās, iebāžam kolbas kaklā 
saliektu cauruli, pa kuru nāk skābeklis, un aizdedzinām 
amonjaku. Nolaižot cauruli ar skābekli kolbā, kā parādīts zime-
jumā, s k ā b e k l i s d e g a m o n j a k a a t m o s f ē r ā ar zaļi — 
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dzeltenu liesmu. Tā tad, ari šeit novērojam otrādu liesmu, 
tāpat kā degot skābeklim ūdeņradi 
(76 lp. p.). 

Degot amonjakam, galvena kārta 
sadeg ūdeņradis, slāpeklis izdalās brivā 
veidā: 

4NH : 1 + 3 0 , = 6H ,0 4 2N,. 

Platina šajā reakcijā var reaģēt kā katali
zators, pie kam oksidejas ari slāpeklis, 
attistidams slāpekļskābi: 

NH : ļ + 2 0 , = HNO ;, + H,0. 

Zīm. !№ 99. Skābekļa 
degšana amonjaka. Uz šās reakcijas dibinās O s t v a l d a 

slāpekļskābes pagatavošanas metode tech-
nikā (skat. „slāpekļskābe"). 

Ja ielej divu litru kolbā apmēram 10 cm : ' koncentrēta amon
jaka šķiduma, kolbu ar šķidrumu labi sakrata, 
lai amonjaka gāze tajā Izplatās, un iebāž tajā 
nokaitētu platinas platīti, pēdējā turpina kvēlot . 
reakcijas siltumā (zim. 100). Sākumā parādās 
kolbā brūni slāpekļa o k s ī d u tvaiki, bet vēlāk 
bieza balta migla, kas sastāv no NH.,NO, un 
NH.,NO ; 1. Ja iegūto sāļu nogulšņus izšķīdina 
ūdeni, pielej drusku sērskābes, jodkalija un 
stērķeļu šķīdumu, atdalās jods (jo jodkālijs ok
sidejas : 107 lp. p.). 

Šajā eksperimentā attīstās relzā ar slā- £jm ^ foo; Amon-
pcklskābi ari slāpeklpaskābe. Abas skābes rada Jaka oks idēšana 
r ' . , .. - par N H J N O ^ plati-
ar amonjaku amonija salus u a s klātbūtnē 

HNO, + NH,, = NH ,N0, . 
HNO ; 1 4- N H , = NH 4 NO ; t . 

Bez tam šis eksperiments rāda, ka šie sāļi attistas gaisa, 
Izlādējoties atmosfēras elektrībai (138 lp. p.). 

Amonjaka degšanu chlorā var demonstrēt sekošā eksperi- i e, ļ a rbiba 
mentā. Caurule (vienā galā aizkauseta), kas iedalīta tris vienādās uz chloru. 
daļās, piepildīta ar chloru, un aizbāzta ar gumijas korķi, caur kuru 
iet maza „pillnamā piltuve" (zim. 101). Pamazam attaisot piltu-
vltes krānu, pilina caurulē koncentrēta amonjaka šķīdumu. Katrs 
piliens chlorā aizdegas. Amonjaka ūdeņradis pie tam savienojas 
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ar chloru, attīstīdams chlorudeņradi un Izdalīdams slāpekli : 

2NH : t + 3CI., = 6HCI + N,. 

Chlorūdeņradls savienojas ar pāri pali
kušo amonjaku, un rada chloramonlju: 

6HCI + 6NK, = 6NH 4 CI . 

Saliekot kopa abus 
beigās dabonam : 

nolidzlnajumus, 

Zim. 101. . Amonjaka d e g 
šana chlorā. Vienkāršu til-

puinn l ikums 

8NH, + 3CI.., = 6NH.,CI- f N,. 

Kad reakcija beigusies, ieliekam cauruli 
cilindri aukstā ūdeni, un piltuvi savie
nojam caur divreiz saliektu cauruliti 
ar glāzi, kurā a t š ķ a i d i t a sērskābe. 
Tā kā caurulē tagad pamazināts spie
diens, skābe iesūcas tajā un, neitrali
zēdama amonjaku, piepilda taisni ?/s no 
viņas tilpuma. Tā 3 chlorā tilpumu vietā 
dabūjām 1 tilpumu slāpekļa, kas no 
jauna apstiprina vienkāršu tilpumu 
likumu (sal. 60 lp. p.). 

Amonjaka Ka sildot un zem elektriskās izlādes iespaida amonjaks sada-
zem'efek? ' a s ' redzams no ta, ka amonjaka r a š a n ā s reakcija no elemen-

trisko tiem ir apgriezenlska (160 lp. p.). 
U - cauruli, kurai apzimeti Iedalījumi, 

drabu (zim. 102). Savienojot caurules krānu 
ar aparātu, kurā attistas amonjaka gāze, 
iepildām pēdējo caurulē. Nolaižot pa apak
šas krānu daļu dzivsudraba, to nostādām abos 
dilbos uz viena līmeņa, un noskaitām gāzes 
tilpumu. Pēc tam savienojam caurules augš
galā iekausetās platinas drātiņas ar induk
cijas spoli un laižam dažas minūtes darbo
ties gāzē elektriskām dzirkstelēm. Novēro
jama tilpuma palielināšanās. Kad visa gāze 
sadalijusies, no vaļējā dilba nolejam tik 
daudz dzīvsudraba, ka tas abos dilbos nostājas 
uz vienāda limeņa. Redzam, ka gāzes tilpums 
tagad divreiz lielāks. Tā tad, reakcijā 

dzirksteļu 
iespaida. piepildām ar dzivsu-

2NH : 1 N 2 + 3H 2 

Zīm. „YJ 102. Amonjaka 
gāzes sadal īšanas zem 
e lek t r i sko dzirksteļu ie
spaida. Amonjaka sastāvs. 
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iegūstam no diviem tilpumiem amonjaka 4 tilpumus slāpekļa un 
ūdeņraža maisijuma. 

Amonjaks vēl vieglāk sadaļas ūdens Amonjaka 
. . „ , _ . .', elektrolize. 

šķīduma zem l ī d z s t r ā v a s iespaida. 
Tā kā amonjaka šķidums vada vāji 
elektrisko strāvu, to piesātina pirms elek-
trolizes ar vāramo sāli. šādu šķidumu ie
pilda H o f m a ņ a elektrolīzes aparātā, kas 
redzams 103 zimejumā. Aizgriežot abus krā
nus, savienojam platinas elektrodus ar līdzstrā
vas poliem. Gāzes, kas atdalās uz- elektro
diem, sakrājas caurulēs. Abu gāžu tilpumu 
samērs šajā gadijienā = 1 : 3. Gāze, kurai 
m a z ā k s tilpums, nedeg un neuztur degšanu: 
kvēlojošs skals tajā nodziest. Tas — slāpeklis. 
Turpretim, lielākā tilpuma gāze, aizdedzināta ar 
skalu, krāna galā sadeg. Tas — ūdeņradis. 
Tā tad, amonjaks sastāv no 1 tilpuma slāpekļa 

Zirn. № 103. Amori- ' . v ' 
jaka elektrolīze un un 3 tilpumiem ūdeņraža: 

sastāvs. 

2 N H , No + 3 K , 

tieši ar visam skabem Raksturīgi, ka amonjaks savienojas 
Pūšot cauri gai
su divām skalot-
nem, A un B 
(zim. 104), no 
kurām vienā kon
centrēta sālsskā
be, bet otrā kon
centrēts ožamais 
spirts, dabonam 
trešā traukā C gā-
zejada; amonjaka 
un gāzejadachlor-
ūdeņraža malsi-
jumu. Abas gā
zes, savā star
pā savienodamās, 
rada biezu baltu miglu, kas nogulstas uz pudeles sienām kā 
tall. Šās reakcijas produkts — chloramonijs jeb zalmiaks : 

Amonjaka 
ieclarbiba 

uz s k ā b ē m . 

Zīm. № 104. Amonjaka savienošanas ar chlorī īdeņ-
radi un miglas attīstišanas. 

kris-

N H 3 + HCI = NH 4 CI. 
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Neitralizējot amonjaka un chlorūdeņraža ūdens š ķ i d u m u s, 
notiek ta pati reakcija (49 Ip. p.). Japiezimē, ka ari gāzejadā 
fāzē, lai norisinātos reakcija, jābūt kaut niecigakām ūdens zimem. 
B a k k e r s novēroja, ka absolūti sausi amonjaks un chlorūdeņra-
dis savā, starpā nesavienojas. Šis ir tik bieži novērojamā ū d e n s 
k a t a l l t i s k ā i e s p a i d a piemērs gāžu reakcijās. 

Analoģiskas reakcijas norisinās ari ar citām skābēm. Piemē
ram, slāpekļskābe ar amonjaku savienojas slāpekļskābā amonijā 
(amonija nitrātā): 

HNO : 1 +• NH : , = NHjNO.,. 

Slāpekļpaskābe rada slāpekļpaskābo amoniju (amonija nitritu): 

HNO, - f NH ; ļ = NH.,NO,. 

Ja koncentrētā sērskābē iepilina dažus pilienus koncentrēta 
amonjaka šķīduma' reakcijā 

H,SO, + 2NH ; ļ == iNHJaSO, 

novērojama liesma. 

A m o n j a k s Vielas, kas neitralizē skābes, saucās bāzes. Raugoties no ša 
kā s k ā b e , viedokļa, arī amonjaks uzlūkojams kā bāze. Amonjaks tomēr 

ļoti v ā j a bāze. Tas redzams no ta, ka kodigie sārmi to 
izvieto no savienojumiem (sāļiem, 148 Ip. p.). ša vājā bāze tomēr 
zināmos gadijienos var darboties kā v ā j a s k ā b e . . Laižot sau
su amonjaku pār nātriju, pēdējais paaugstinātā temperatūrā apmai
na amonjakā ūdeņradi. V i s s ūdeņradis pie tam neizvietojas, 
bet tikai viena trešdaļa, un rodas savienojums, kuru sauc n ā t r i 
j a a m i d u, NK.Na. 

2 Na + 2 N H , = K, 4- 2 NhĻNa. 

Tā kā ūdeņraža apmaiņas produktus pret metāliem sauc 
sāļus (71 Ip. p.), ari nātrija amids jāuzlūko kā amonjaka sāls, bet 
amonjaks — kā skābe. Tomēr amonjaks ļoti vāja skābe, jo nā
trija amids ūdeni p i l n ī g i sadalās:-

NH a Na - f HOH = NH : 1 - f NaOH. 

Rodas amonjaks un kodīgais nātrijs. Tā tad, amonjaks vēl 
vājāka skābe, nekā ūdens. 
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N,Mg : t + 6H ,0 = 3Mg(OH)._, - f 2NH ; 1 (141 Ip. p.). 
NĀI + 3I-Ū) = AI(OH).," - ļ - N'Ha (141 Ip. p.). 

Amonjaka sāļus (visvairāk sērskābo amoniju) daudz lieto Amonjaka 
lauksaimniecībā augsnes mēslošanai (139 Ip. p.). Bez tam lieto l z l l eiosana. 
amonjaku dažādās ķimiskās rūpniecibās. piemēram, slāpekļskābes 
pagatavošanā pēc O s t v a I d a metodes (skat. ..slāpekļskābe"). 
Amonjaka šķidums viens no svarigakiem laboratorijas reaģentiem. 

Tā kā amonjaks vārās zemā temperatūrā (—33,5°), tas visai Saldējamās 
ērts dzesēšanas un mākslīga ledus pagatavošanas lidzeklis. Amon- mušiņas, 
jaks izgarodams lai neietu zudumā, šo procesu izdara sevišķās 
..saldējamās mašinās". šādas 
mašīnas šēma redzama 105 zi-
mejumā. Šķidrs amonjaks at
rodas rezervuārā A, t. s. 
r e f r i ž e r a t o r ā , kas savie
nots ar spiež-sūcamo pumpi B. 
Kad paceļas pumpja virzulis, 
atveras klape a, un refrižera
torā A amonjaks izgaro. Kad 
nolaižas virzulis, klape a atkal 
aizveras, un atveras klape c, 
kas ved otrā rezervuāri C, ko 
sauc k o n d e n s a t o r u . Pē
dējo dzesē aukstā ūdeni (no 
ūdensvada). Amonjaks konden
satorā zem spiediena sabiezē. Refrižeratora temperatūra, amon
jakam izgarojot, stipri pazeminās. ..Aukstuma pārneseja" lomu 
izpilda kāds šķidrums ar zemu sasalšanas temperatūru, piemēram, 
chlorkalcija, vāramā sāļa, vaj gllcerina ūdens šķidums, kas cirkulē 

Zim. № 105. Ledus mašinas šema. 

Raugoties no ša redzes stāvokļa, ari metālu nitridi, kas 
rodas slāpekllm iedarbojoties uz metāliem (141 Ip. p ) , uzlūkojami 
kā amonjaka sāļi, t. i. kā ūdeņraža apmaiņas produkti amonjakā 
pret metāliem. 

N i t r i d o s v i s s a m o n j a k a ū d e ņ r a d i s a p m a i n ī t s 
p r e t m e t ā l u . Ja metāls v i e n vērtigs (vlenvalentigs), viens 
gramatoms slāpekļa savienojas ar 3 gramatomiem metāla. Tāds 
sastāvs I i t i j a nitridam, Li.ļN, un k ā l i j a nitridam, K : ļ N. D i v 
vērtīgie metāli rada nitridus, apmainīdami 2 gramatomus ūdeņraža 
pret vienu gramatomu metāla, piemēram, k a l c i j a nitridu : Ca : ļN. 2 

un m a g n i j a nitridu: Mg.,N.,. A l u m i n i j a nitridā, AIN, redzam 
nitrīdu, kurā metāls t r isvēr t igs . Amidi un nitridi ūdeni sadaļas 
un rada atkal amonjaku : 
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Radikāla 
j ēdz iens 

caurulēs e. Ielaižot rezervuāri (nav zimejumā parādīts) ar šādu 
stipri zem 0° atdzesētu šķidrumu skārda trauku ar tiru ūdeni, 
pēdējais ātri sasalst. 

Tā pagatavo mākslīgu ledu. Kad kondensators pilns ar šķidru 
amonjaku, pēdējo Ielaiž pa cauruli d atpakaļ refrižeratorā. Izgaro

šanas un sabiezeša-
nas procesi tā no
risinās nepārtraukti. 

Saldējamā? mā
siņas darbiba attēlo
jama aparātā, kas 
redzams 106 zime
jumā. Tas sastāv no 
diviem ar gumijas 
korķiem aizbāztiem 
cilindriem A un C. 
Katrā korķi divas 
saliektas caurules: 
viena gara, otra isa, 
un bez tam vēl ter
mometrs. Cilindri A 

ielej koncentrētu 
amonjaka šķidumu, 
bet cilindri C— tiru 
ūdeni. Cilindri C 
iso cauruli savieno 

ar ūdensstrūklas 
pumpi. Kad pumpis 
darbojas, tas izsūc 
tad no A (refrižera-

Zīm. № lOfi. Amonjaka/ saldējamās mašinas 
' incipa demonstrāci jas aparāts 

gaisu vispirms no cilindra C (kondensatora) 
tora). Amonjaks ' i z g a r o cilindri A, tāpēc temperatūra tajā 
p a z e m i n a s, bet iesūcot cilindri C, amonjaks i z š ķ i s t atkal ūdeni, 
un ūdens sasilst. 

A m o n i j s . 
Mēs redzējām, ka amonjaks, savienodamies ar skābēm, rada 

salus, piemēram: NH,CI, N H . N O ^ N H J . S O . , (153 Ip. p.). Visos 
šajos sāļos novērojams 1 gramatoma slāpekļa sakopojums ar 4 gr-
atomiem ūdeņraža, NH.,, kurš apmaina skābēs, līdzigi vienvērtī
giem metāliem, 1 gr-atomu ūdeņraža. Ša grupa, NH,, pāriet 
dažādās reakcijās no viena [savienojuma otrā nemainīdamās, kas 
redzams sekojošos nolidzinajumos: 

NH 4 CI 4- A g N 0 3 == AgCI + NH,NO : , 
( N H 4 ) 2 S 0 4 + BaCI 2 = BaSO, + 2NH. fCI. 
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Šādu pastāvigu elementu sakopojumu, kas izpilda pats itkā ele
menta lomu, sauc r a d i k ā l u . Radikālu N H 4 sauc a m o n i j a 
radikālu. Sāļus, kas šo radikālu satur, sauc a m o n i j a s ā ļ u s . 

Šāds radikāls vēl nav lidz šim pazīstams brivā veidā. Amo
nija radikāls tajās reakcijās, kur tam b ū t u j ā i z d a l ā s brivā 

veidā, sadaļas amonjakā un ūdeņradi. 
Piemēram, ja elektrolizejot chloramonlja 

šķidumu, lieto negatīvās metāla platites (katoda) 
vietā dzivsudrabu (zim. 107), rodas sūceknim 
lidziga masa, ko uzlūko kā „amonija" šķidumu 
dzivsudrabā (amalgamu). Bet ta acumirkli 
sadaļas: 

2 N H 4 = 2 N H 3 + H,. 

Tāpēc, ja ari amonijs pastāv, tas augstākā 
mērā nestabils. Un kaut ari tas nepastāvētu 
brivā veidā, viņš atrodas tomēr savienojumos. 

Ceturtā lekcijā (43 Ip. p.) redzējām, ka 
vispārigl sārmi (bāzes), kā metālu oksidu savie
nojumi ar ūdeni, vienmēr satur radikālu OH 
(h I d r o k s i I u). Reiz amonjaka ūdens šķīdu
mam bāziska reakcija, pēc analoģijas pielaižams, 
ka amonjaks, savienodamies ar ūdeni, rada 

a m o n i j a h i d r o k s ī d u . 

Zim. № 107. Amo
nija amalgamas pa 

gatavošana. 

A m o n i j s . 

Amonija 
hidroks ids . 

hidratu jeb 

N H a + H,0 — NH.OH. 

S m l t s un P o s t m a pierādija, ka tāds savienojums zemā 
temperatūrā tiešam pastāv kā indivīds: tas kristalizējas un kūst 
pie — 77°. Tikai tas, acīmredzot, ļoti nestabils, jo sildot amon
jaka šķīdumu, viss amonjaks izdalās. Tā kā bez tam ūdens 
savienojas ar amonjaku dažādos daudzumu samēros, acim re
dzams, šeit lieta grozās ap savienojumu, kas atrodas uz ķimisku 
i n d i v ī d u un š ķ ī d u m u robežas (49 Ip. p.). 

Ja pielaižam amonjaka ūdens šķīdumos a m o n i j a h l d r o k -
s i d a esamību (ko pierāda šo šķīdumu fizikālās īpašibas), amon
jaka neitralizēšanas reakcijas rakstāmas šādi: 

I l idroksi la 
radikāls . 

NH 4 OH 4- HCI = NH..CI + H.O 
2 NH 4 OH + H ,S0 4 = ( N H 4 ) , S 0 4 - f 2 H,0. 

šie nolīdzinajumi pilnīgi līdzigi nolidzlnajumiem, kas izteic 
m e t ā l u hidroksidu neitralizēšanu ar skābēm. 



— 1 5 8 — 

Ta nākam pie slēdziena, ka r a d i k ā l s O H , ko s a u c 
h i d r o k s i l u , r a k s t u r i g s v i s ā m b ā z ē m . 

No ša redzes stāvokļa amonjaka i z v i e t o š a n a s reakcija 
amonija sāļos izteicama šekošos nolidzinajumos: 

NHjCI - ļ - KOH = KCI - j - NHjOH 
NH,OH = NH : , j - H.,0. 

Amonijasāļu Visiem a m o n i j a s ā ļ i e m dažas kopigas raksturīgas 
reakcijas. r e a | < c j j a S ļ k . a s norāda viņu lidzibu ar vienvērtiglem sārmu metālu 

(nātrija, kālija) sāļiem. Tā kā viņi ļoti viegli Šķist ūdeni, tie nera
da raksturīgus nogulšņus. Šo sāļu atšķirošā reakcija pastāv tamā, 
ka stiprāki sārmi, kā kodigais kālijs, izvieto no tiem amonjaku. 

Sildot stobriņā kādu amonija sāli (jeb ta šķīdumu) ar kodigo 
kāliju, izdalās amonjaks! ša reakcija izteicama vispārigā veidā, 
apzīmējot ar X skābes radikālu (X = Cl, NO :„ SOt u t. t.): 

NH.,X + KOH = KX 4- NH 4 OH 
NH ,OH = NH ; , + H 2 0 . . 

Amonjaku, kas Izdalās no stobriņa, pazist pēc smakas, vaj 
pēc viņa iespaida uz sarkanā lak m u s a , vaj dzeltenā k u r k u-
m a s papiriša. 

Daudz jūtigaks uz brivo amonjaku un amonija sāļiem tā 
saucamais Ne s i e r a (Nesslen reaktivs, kas satur šķidumā 
K,HgJ, sāli. Šis reaktivs rada ar amonija sāļiem joda merkurl-
amonlju, NHg.J.H.,0, t. i. jodamoniju, kurā 4 ūdeņraža ekvivalenti 
apmainīti pret 2 gr — atomiem divvērtīga dzivsudraba: 

NH,CI - f 4 KOH - f 2K,HgJ., = 
= 3H,,0 + KCI + 7KJ -f- NHg,J .H,0 . 

NHg._,J.H._,0 izkrit kā brūns nogulsnls; atšķaidītā stāvokli 
rodas tikai sarkans šķīduma nokrāsojums. N e s l e r a reaktīvu 
lieto ūdens Izmēģināšanai (90 Ip. p.). . 

Amoni jasā ļu Amonija sāļiem raksturigi tas, ka tie sildot izgaist bez palle-
iz.cŗaisana. k a m Karsējot porcelāna tīģeli kādu amonija sāli, izdalās biezi 
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balti dūmi un viss sāls Izgaist. Amonija sāļus viegli Šādā ceļā 
a t d a l i t no citiem negaistošiem sāļiem. 

Jau S e n K l e r D e - n l. ī isoeiacija. 
v i l s (Saint Clalre Deville) 
pierādija savos klasiskos eks
perimentos, ka šeit nenotiek 
vienkārša izgarošana, bet d i-
s o c i a c i j a , t. i. sāļa sadalī
šanās divās gaistošās vielās: 
amonjakā un skābē. Par pie-
rādijumu ieliekam sirpi noliktā ' ^ - ^ 
caurulē ar bumbiņu (zim. 108) 
chloramoniju. Sildot bumbiņu, 
notiek disoclacija: 

NH,CI —T NH., - ļ- HCI ^" Araotrija sāļu disociadla. 

Amonjaks vieglāks, nekā gaiss : tāpēc tas ceļas- augšup, bet 
chlorūdeņradis, kas smagāks, nekā gaiss, slid uz leju. Ja Ieliek 
caurules augšgalā s a r k a n u lakmusa papiriti, tas paliek zils, 
bet z i l a i s lakmusa papirits caurules apakšas daļā nokrāsojas 
sarkans. 

Lietojot t i r u chloramoniju, šeit darišana ar sistēmu, kas Disociacijas 
sastāv no v i e n a komponenta (NH 4 CI) un d i v ā m fāzēm s P , e d i e i , s -
(cietas un gāzejadas). Pēc fāžu likuma šādā sistēmā 

P = n - r - 2 — F = 3 - 2 = 1 (127 Ip. p.). 

T. i. šādai sistēmai jābūt monovariantai, kā ūdenim, vaj kā 
ledum. Tai jāuzrāda dotā temperatūrā noteikts disociacljas spie
diens (128 Ip. p.). Šķietamā vārišanās novērojama, kad dlsociacijas 
spiediens sasniedz 1 atmosfēru. Ja ievada gāzejadā fāzē lieku 
daudzumu NH : ļ (vaj HCI), līdzsvars pārvietojas pa kreisi. Tad 
sistema vairs nesastāv no viena, bet no d i v i e m komponentiem. 
Šāda sistema pēc fāžu likuma bivarianta. Un tiešam : chloramo-
nija disociacijas spiediens m a z i n ā s viena disociacijas produkta 
klātbūtnē. Tas no jauna apstiprina vispārigo fāžu likumu. 

Tas fakts, ka eksperimentāli aprēķinātie amonija sāļu mola Vtolekular-
svari (molekularsvari) divreiz mazāki, nekā teorētiskie, stāv saka- s v a r s -
rā ar šo sāļu disociaciju. Piemēram, atrastais mola svars priekš 
NH..CI' : 26,74 Á l 4 ~ + - ± x . £ « ! ± 8 M ? _ S a v ā | a i k a t 0 U 2 | ū k 0 j a 

kā šķērsli „raclonalu", uz molekularteorljas dibinātu formulu 
sastādišanai (sal. lekciju par atomteoriju). Amonija sāļu disocia
cijas pierādījums šo šķērsli novērsa. 
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Ū d e n s ka - Starp citu B a k k - e r s novēroja ari, ka a b s o l ū t i s a u -
' iespaut -T s a m chloramonijam molekularsvars atbilst formulai NH 4 CI, t. i. 

= 53,48. Tā tad, ūdens uzlūkojams disociacijas procesos' kā 
n e p i e c i e š a m s k a t a l i z a t o r s , jo absolūti sausā vidē diso-
ciacija nenotiek. 

H i d r a z i n s : N 2 H 4 . 

Hfdrazina K u r c i u s s (Curtlus) atrada vēl d i v u s slāpekļa savle-
S a ' v o | J s a n a l a " n 0 J u m u s ār ūdeņradi. Viens no tiem ļoti lidzigs amonjakam. To 

sauc hi d r ā z i nu un pagatavo pēc R a š i g a (Raschig) metodes, 
iedarbojoties c h I o r ap s kā b a m n at r i j a m uz amonjaku. Chlor-
apskābais nātrijs (NaCIO) rada ar amonjaku šādas pakāpeniskas 
reakcijas: 

I NaCIO + N H 4 O H ^ Z t NH 4 CIO + N a O H ; 

chlorapskābais amonijs, NH 4 CIO, kā daudzi amonija sāļi, viegli 
atdala ūdeni un pārvēršas t. s. c h l o r a m i d ā : 

II NH 4 CIO = NH.2CI + H,,0. 

Crloramids, kurā viens ekvivalents ūdeņraža apmalnits pret chloru, 
reaģē tālāk ar vēl vienu ekvivalentu amonjaka, un rada hldrazina 
sāli: c h l o r h i d r a z o n i j u : 

III NH,CI + NH., = N 2 H 4 . HCI. 

Chlorhidrazonijs viegli šķist ūdeni. Pielejot atšķaiditu sēr
skābi, tas rada grūti šķistošu sērskābes sāli; 

N 2 H 4 . HCI + H 2 S 0 4 = N 2 H 4 . H 2 S 0 4 + HCI. 

Sērskābals hidrazonijs, (N. J H l ļ )S0|, nogulstas šķidumā kā spoži 
prizmatiski kristāli. 

Uidrazina Hidrazinu pagatavo no hidrazonija sāļiem tāpat, kā amonjaku 
pagatavo- no amonija sāļiem. Sērskābo hidrazoniju ar kodigo kāliju silda 

pārtvaices aparātā (vara): kodīgais kālijs izvieto hidrazinu nota sāla: 

N.,H,;SO, - f 2KOH = K 2 S 0 4 + N 2 H 4 . H.,0 + H.,0. 

Starpiba pastāv tamā, ka h i d r a z l n a hidrats, N,H, . H 2 0 , 
daudz stabilāks, nekā amonjaka hidrats, N H , . H,0, un destllejas 
pie 11S,5° nesadalīdamies. B e z ū d e n s hldrazina pagatavošanai 
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iegūto hidratu vel reiz destilē bārija oksīda, vaj kodīgā nātrija 
klātbūtnē: 

N,H 4 . H.,0 + BaO = N 2 H 4 + Ba(OH),. 

Brivs hidrazins, N 2 H 4 , vārās pie 113,5° un sasalst pie-ļ-1,4°. Fizikālās 
Tas — šķidrums, kas stipri kūp gaisā. Hidrazins šķist ūdeni un 1 P a š l b a s -
spirtā visādos samēros. Gaisā deg ar vijoletu liesmu. Augstāk 
par 350° sadaļas slāpekli un amonjakā. 

Hidrazins, tāpat kā amonjaks, bāzes anhldrids. Tas atšķiras Ķīmiskās 
no amonjaka, starp citu, ar to, ka, savienodamies ar 2 moliem i p a 1 

ūdens, rada divvērtīgu bāzi: 

N H 3 4 H,0 ^Ž. NH,OH 
N,H 4 + 2H,0 Ķ± N.H.COH),, 

kas analoģiska kodigam bārijam, Ba(OH) 2 , vaj dzēstiem kaļķiem, 
Ca(OH)._,. Hidrazins sakarā ar to rada d i v a s sugas hidrazonija 
sāļu: 

1) b ā z i s k u s sāļus, piemēram, N. JH ( ;(OH)CI, vaj viņu anhl-
dridus: N.,H3CI (apmainot v i e n u hidroksilu pret skābes 
radikālu) un 

2) neitrālus sāļus, piemēram: N 2 H 6 CI 2 . N 2 H, ; S0 4 . (apmainot 
a b u s hldroksilus pret skābes radikāliem). 

Hidrazins rada vājāku bāzi, nekā amonjaks; viņa sāļi, sevišķi 
neitrālie ūdeni sadaļas (hidrolizējas). 

Hidrazins brivā veidā un ūdens škidumā oksidejas ar aaisa Reducējošs 
_ reakcijas, 

skābekli pat aukstuma, parversdamies slāpekli un ūdeni : 

N 2 H 4 - f 4 = N 2 + 2 H 2 0 

Tāpēc hidrazina un viņa sāļu šķiduml stipri reducetaji. Pie
mēram, hidrazins reducē sudraba sāļus, izdalīdams metālisku su
drabu : 

4 Ag(OH) + N._,H, == N a + 4 H,0 + 4 Ag. 
v 

Vara oksīda (skābļa) sāļi reducējas vara oksidula (paskābļa) 
sāļos, izdalīdami brūnu vara oksidula, Cu 2 0 , nogulsni. Mangan-
skābā kālija šķidums, reducējoties mangāna sāli: MnS0 4 , zaudē 
krāsu. 

4 K M n 0 4 + 6 H.,S0 4 + 5 N.,H4 = 4 M n S 0 4 + 
+ 2 K 2 S 0 4 + 5 N 2 16 H 2 0 . 
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Šo reakciju lieto hidrazina kvantitatīvai noteikšanai. 
Izlietošana Midrazinu un viņa sāļus lieto slāpekļūdeņraža skābes sāļu 

(azldu) pagatavošanā, kas, savukārt, noderigi spridzināmo vielu 
technikā (skat. zemāk). Hidrazina organiskiem derivātiem (atvasi
nājumiem) liela nozime c u k u r u raksturojumā. Tos aplūko 
organiskā ķimija. 

S I ā p e k ļ ū d e ņ r a d i s : N.,H. 

Trešais slāpekļa un ūdeņraža savienojums, ko ari atrada 
K u r c i u s s , saucas slāpekļūdeņraža skābe, jo, atšķirdamies no 
diviem iepriekšējiem savienojumiem, tas uzrāda skābes ipašibas. 

Pagatavo ^ a v ' e ' a P ā 9 a t a v o i a m a P^ c divām metodēm : 
sana. 1) iedarbojoties slāpekļpaskābei uz hidrazinu: 

N.2H4 + HNO, = 2 H,0 -f- N.,H ; 

2) iedarbojoties slāpekļa oksiduļam uz nātrija amidu 
0 54 Ip. P-):, 

NH.,Na + N,0 = H.20 + N.,Na. 

Otrā gadijienā rodas slāpekļūdeņraža skābes nātrija sāls. 
Stipru skābju iespaidota, ta rada brivu skābi, 

īpaš ibas . Slāpekļūdeņradis - bezkrāsains, smacējošs šķidrums. Ieelpo
jot, rada stipras galvas sāpes un kairina gļotādiņu. Vārās pie 
37", sasalst pie — 8ou- Tas ļoti bistams, jo ne tikai karsējot, bet 
dažreiz pat aukstumā s p r ā g s t ar milzigu spēku, sadalidamies 
slāpekli un ūdeņradi: 

2 N.,H = 3 N.2 + H 2 . 

Reakcijā attistas ļoti daudz siltuma: 61600 kalorijas uz viena 
mola N : ļ H. 

Slāpekļūdeņradis — vāja skābe. Ta, kā skābe, rada sāļus, 
kurus sauc a z i d u s. Daži no tiem,-kā, piemēram, svina azids, 
N, ;Pb, grūti Šķist ūdeni un viegli rodas kā nogulsni : 

2 NaN,, + Pb(NO ; ) ) , = 2 NaNO ; i + Pb(N ; ļ). J. 

Svina azidu lieto kā d e t o n a t o r u . Tā sauc spridzināša
nas technikā vielas, kas sprāgst no sitiena un rada sprādzienu 
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pārejā spridzināmā materiālā (dinamitā, piroksilinā), kaS pats par 
sevi nesprāgst no uzsitiena. 

Vielu ģenētiskā sakara attēlošanai ķimijā lieto blakus parastām Struktuf-
formulam g r a f i s k a s f o r m u l a s , kas dibinās uz elementu vēr- f o n m , l a s -
tibas jēdziena (55 Ip. p.). Sakaru starp diviem v i e nvērtigiem 
elementiem attēlo ar taisnu liniju, piemēram: H — Cl. Katra ele
menta simbolam pievelk tik daudz liniju, cik viņa vērtibā (valencē) 
vienibas. Tā kā skābeklis d i vvērtigs, viņa simbols: 0 = , bet 

l_ļ 
ūdens simbols : 0 : ^ . 

n 
Slāpeklis a m o n j a k ā trisvērtigs. Amonjaka grafiskā formula 

M 
N H 3 = N - — H . 

H 
Chloramonijā un citos a m o n i j a s a v i e n o j u m o s slāpeklis 
jāuzlūko kā piecvērt igs. Tāpēc viņu grafiskās formulas attēlo
jamas šādi: 

h ; h 
/ / H />H , 

chloramonijs: N:---H; amonija hidroksīds: N, H 

Cl O — H . 

H i d r a z i n s attēlojams, lidzigi amonjakam, kā nepiesātināts slā
pekļa savienojums: 

Bet h i d r a z o n i j a savienojumos, lidzigi amonija savienojumiem, 
pieņemam slāpekli kā p i e c v ē r t i g u : 

/ H H v ,w 

H^~ZH - H H X N - N H 

\ S H \ H 
x Cl Cl 1 Cl 

bāziskais sāls neitrālais sāls. 
S l ā p e k ļ ū d e ņ r a ž a s k ā b e i iespējamas divējādas formulas: 

N ^ N = N - h , vaj N ^ N _ H ) 

bet grūti pateikt, kura no tām „pareiza". 

..šķietamāka" izliekas (pēc pagatavošanas metodes) otrā. 
Jztirzatie slāpekļa un ūdeņraža savienojumi salīdzināšanai vēl K o p s a v j i _ 

reiz sakārtoti sekošā tabelē. kūms. 
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Tabele 18. 
S l ā p e k ļ a s a v i e n o j u m i ar ū d e ņ r a d i . 

Nosaukums. 
For

mula. 
S t ruktur fonnula . 
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ļ 
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Amonijs NH, n e s t a b i l s r a d i k ā l s 

X H 

Amonjaks NH., 
H 

N - H 
1h 

132,53° — 33,5" - 7 7 , 7 " 0,677 

Hidrazlns N, H | ^ H sadaļas +113,5« + 1,4° 1,011 

Slāpekļ-
ūdeņradls NgM N N = N -- H sprāgst + 37° — 80° > 1 

Slāpekļa un ūdeņraža savienojumi, palielinot ūdeņraža saturu, 
iegūst b ā z i s k u raksturu; bet palielinot slāpekļa saturu, rodas 
skābe (N S H). 

Četrpadsmita lekcija. 
S l ā p e k ļ a o k s i d i . 

Vispārigs pārskats — S l ā p e k ļ a o k s i d u 1 s. — Pagatavošana. — Fizi
kālās Ipašibas — Ķīmiskās īpašibas. — S l ā p e k ļ a o k s i d s . — Paga
tavošana no e lement iem. — Gaisa dedzināšana . —Šās reakcijas līdzsvars.— 
Spiediena iespaids. — T e m p e r a t ū r a s iespaids. — Skaitu dati. — Paga
tavošana laboratorijā. — Fizikālās un ķimiskās īpašibas . — Reducēšanā — 
Oks idēšana . — Piev ienošana . — S l ā p e k ļ a t r i o k ' s i d s . - Paga
tavošana. — īpašibas — S1 ā ]) e k ļ a d i o k s i ds u n t e t r o k s i d s . — 
Pagatavošana. — īpašibas. — Slāpekļa d ioks ida polimerizacija. — Di-
sociacija. — 1 lidratacija. — S l ā p e k ļ a p e n t o k s i d s . — Pagatavošana. -

īpašibas. — Vispārīgo datu kopsav i lkums . 

S l ā p e k ļ a s a v i e n o j u m i a r s k ā b e k l i . 

Vispārīgs Parastā temperatūrā slāpeklis pret skābekli indiferents, šās 
pārskats , abas gāzes tikai elektriskā kvēlē, vaj zem elektriskās Izlādes 

iespaida pa d a ļ a i savienojas viena ar otru, radidamas slāpekļa 
oksidu, NO (138 Ip. p.). Tomēr ari n e t i e š ā ceļā viegli pagatavo
jami slāpekļa un skābekļa dažāda sastāva savienojumi. Pavisam 
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pazīstami p i e c i Šādi savienojumi, kuru salidzinašana ierosināja 
Daltonu uzstādit vienkāršu skaitu likumu ( 5 0 Ip. p.). Sekojošā 
tabelē pievestas slāpekļa oksidu ipašibas un sastāvs. 

T a b e l e 19. 

S l ā p e k ļ a o k s i d u s a s t ā v s . 

N o s a u k u m s . īsta 
formula. 

Formula, 
kura pielī
dzināta N 2 . 

Struktūras 
formula. 

Slāpekļa oksiduls . . . NoO N.,0 
N -
II > 0 
N 

Slāpekļa oksids . . . . NO N,02 — N = 0 

Slāpekļa trioksids . . . N20g N2Og 
N = 0 

^> 0 
N <= 0 

Slāpekļa dioksids . . . NO,„N204 N.,0, 0 0 
- N ^ o 

Slāpekļa pentoksids. . N,A N.p-

0 
N 0 

> 0 
N ' = 0 

0 
Sājā tabelē pievestās • formulas uzrāda dažādu oksidu skā

bekļa daudzumos vienkāršu skaitu attiecību =•, 1 : 2 : 3 : 4 : 5. 
Pārejot atsevišķu mdividu apraktā, iesāksim no ta, kurš visna-
badzigaks ar skābekli. 

S l ā p e k ļ a o k s i d u l s ( p a s k a b l i s ) , N 20 (u z j a u t r i n o š a 
gāze ) . 

Šo gāzi pagatavo no slāpekļskābā amonija. Šam nolūkam p a g a t a V o 
ieber slāpekļskābo amoniju retortā, kas savienota ar ievācēju un saua. 
gāznovada cauruli, un silda gāzes degļa liesmā (zim. 1 0 9 ) . Sāls « 
viegli kūst un 170° temperatūrā sadaļas slāpekļa oksidulā un 
ūdeni. Ūdens sakrājas ievācējā, bet slāpekļa oksiduls (gāze) 
aiziet pa gāznovada cauruli pneimatiskā vannā un sakrājas ar 
ūdeni pilditā, otrādi apgrieztā cilindri. 
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Ša reakcija lidziga s l ā p e k ļ p a s k ā b a amonija sadalīša
nās reakcijai, kurā ieguvām slāpekli (139 Ip. p.). Tur mums bij : 

NH 4 NO, = 2 H,0 + N,. 

Bet Šajā gadijienā reakcija norisinās pēc šāda nolidzinajuma: 

NH 4 NO : 1 — 2 H,0 + NoO. 

Tādā kārtā slāpekli varam uzlūkot ari k ā s l ā p e k ļ p a s k ā -
bā amonija anhldridu, bet slāpekļa oksidulu — kā s l ā p e - k ļ -
s k ā b ā amonija anhidrldu. 

Fizikālās Slāpekļa okslduls — bezkrāsaina gāze ar diezgan patīkamu 
īpašības. s m a r z u u n saldenu garšu. To ieelpojot rodas apreibums un bez-

Zīm. № 109. NaO pagatavošana no NIUN'Os. 

samaņa, no ka cēlies nosaukums ..uzjautrinošā gāze". D e v i 
(Davy) 1800 gadā to ieteica kā iemidzināšanas lidzekli operācijās. 
Jaunākā laikā, tomēr, ta vietu ieņem daudz pilnigaki narkoza 
līdzekļi, kā: chloroforms, vaj ēters. 

Ķimiskās Slāpekļa okslduļa kritiskā temperatūra augstāka par 0" (pie 9°) 
īpašības. u n tgpēc tas viegli sašķidrināms. Tas šķist ūdeni vidēji: 1 cm : i 

ūdens istabas temperatūrā izšķidina apmēram 0,8 cm : 1 gāzes. 
Kaut gan slāpekļa oksiduls satur mazāk skābekļa, nekā citi 

slāpekļa oksidl, tomēr tas savu skābekli atdala vieglāk par citiem 
oksidiem. 

Kvēlojošs skals slāpekļa oksidulā aizdegas un intensivi deg, 
kā skābekli. 

Svece sadeg ar spožu gaismu. Sērs un fosfors sadeg šajā 
gāzē ar tik pat spilgtu gaismu, kā skābekli. Tērauda atspere 
sadeg tajā, sviezdama uz visām pusēm spožas nokarsētu sārņu 
dzirksteles. Ari ūdeņradis deg slāpekļa oksidulā. 
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Visos šeit minētos gadijienos slāpekļa oksiduls sadaļas slā
pekli un skābekli. Slāpeklis izdalās brīvā veidā, bet skābeklis tiek 
saistits degšanā. Rodas jautājums, kāpēc ša sadalīšanās notiek 
tik viegli, un kāpēc slāpekļa oksldulā vielas deg daudz Intensivaki, 
nekā gaisā (jo slāpeklis un skābeklis nav gaisā viens ar otru 
s a v i e n o t i ) ? . Tas izskaidrojams ar to, ka skābekļa oksiduls — 
savienojums, kas rodas no elementiem, u z ņ e m o t s i l t u m u 
(endotermisks savienojums). Ja būtu iespējams tieši savienot 
slāpekli ar skābekli slāpekļa oksidulā (N.,0), var noteikti sacit, ka 
tādā gadījienā novērotu nevis siltuma atdallšanos (kā oksidējot 
citus elementu, bet gluži otrādi, s t i p r u a t d z i š a n u . Siltuma 
zaudējums iztaisitu uz vienu N o 0 formulas svaru : 20600 kalorijas. 
U n š is s i l t u m s , p r o t a m s , a t d a l ā s , k a d N._,0 s a d a 
ļas s l ā p e k l i un s k ā b e k l i . Tā tad, degot vielām slāpek
ļa oksidulā, siltumam, kas rodas vielām savienojoties ar skābekli, 
vēl p i e v i e n o j a s siltums, kas atbrīvojas atdaloties slāpekllm 
no skābekļa. Aŗ to izskaidrojama degšanas intensivitate šajā gāzē. 

Neraugoties uz to, tomēr, slāpekļa oksiduls diezgan stabils 
savienojums. Tas oksidejas daudz grūtāk, nekā citi, augstākie 
slāpekļa oksidi. Sildot, tas sadaļas tikai augstāk par 350°. Bet 
d e t o n a t o r a ( I 62 lp .p . ) klātbūtnē, kā endotermisks savienojums, 
tas eksplodē no elektriskās dzirksteles. 

S l ā p e k ļ a o k s i d s : NO. 

Slāpekļa oksīds rodas no e l e m e n t i e m : 
1) zem elektrisko dzirksteļu Iespaida un 
2) augstās temperatūrās (pāri par 1500"). 

Pirmā metode, kuru jau K e v e n d i š s Izpētija 18. g. slm 
teni (135 Ip. p.), de
monstrējama stikla ba
lonā ar trim cauru
miem (zīm. 110). Di
vos sānu caurumos 
ievilktas divas resnas 
vara drātis, kas savie
notas ar stipras in
dukcijas strāvas spirā
les poliem. Starp drā
šu galiem, kas atro 
das ap balona vidu, 
norisinās dzirksteļu iz 
lāde. Trešā caurumā 
caur korķi iet caurule, 

P a g a t a v o 
šana no 

e lement iem. 

Zīm. № 110. Slāpekļa oksīda attīstīšanās zem 
e lekt r i sko dzirksteļu iespaida. 

kuras apakšgals ielikts zila lakmusa šķidu-
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mā. Induktoram darbojoties, balonā pēc kāda laika rodas b r ū 
na gāze. Gāzes tilpums i pie tam paliek mazāks, un lakmusa 
šķidums caurulē kāp uz augšu, lekļūdams balonā, tas paliek sar
kans, kas norāda uz s k ā b e s attistišanos. 

šajā eksperimentā novērojamās parādības ir vairāku pakāpe
nisku reakciju kopzuma. Pirmā stadijā rodas slāpekļa o k s i d s : 

I. No + 0 , "¿1 2 NO. 

Lieka skābekļa klātbūtnē oksids oksidejas tālāk, radīdams 
d i o k s i d u. 

II, 2 N0 4 Os ¿ 1 - 2 NO,. 

Slāpekļa dioksids, savienodamies ar ūdeni, rada slāpekļpa-
skābi un slāpekļskābi, kuras darbojas uz lakmusu: 

III. 2 NO., + H.p I Z £ H N 0 2 + H N 0 3 . 

Gaisa Slāpekļa oksida rašanos augstā temperatūrā C e n n e k s 
degšana (^enneck) demonstrēja šādi (zirn. 1 1 1 ) . Zem apm. 4 0 cm. pla-

Zlm. № 111. Slapek |a oksidu att īst išanīs elektr iska lokā. 

tas stikla piltuves paliek divus bīdāmus ogles elektrodus, starp 
kuriem attista V o l t a loku. Kā zimejumā redzams, gumijas šļū
tene savieno piltuvi ar divām skalotnem. Pirmā skalotne satur 
ūdeni, kas nokrāsots ar pilienu fenolftaleina un vienu pilienu sarmu 
vijoletā krāsā. Otrā skalotnē ielej 100 cnr' koncentrētas sērskā
bes, kurā izšķīdina 0,5 gr. d i f e n N a m i ņ a un 1 cm* ūdens. 
Pēdējās skalotnes novada cauruli savieno ar ūdens strūklas pumpi, 
kas sūc no piltuves caur abām skalotnem „gaisa degšanas" pro-
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dūktus. Mēs redzam, ka pirmā skalotnē fenolftaleina šķīdums 
paliek bezkrāsains, kas norāda uz s k ā b e s attīstišanos. Otrā 
skalotnē parādās zila krāsa. Difenialmlns — ļoti jūtīgs reaktivs 
uz slāpekļskābi (uz oksidētajiem), ar kuru tas rada zilu nokrāso-
jumu (skat. „slāpekļskābe"). 

šajā gadijienā norisinās tās pašas reakcijas, kas aprakstitas 
Iepriekšējā eksperimentā: vispirms attistas slāpekļa oksīds, kas 
tāļak oksidejas dioksidā; pēdējais ar ūdeni rada slāpekļpaskābi un 
slāpekļskābi. 

Slāpekļa oksida rašanās reakcija ir apgriezeniska. Lielākā Gaisa deg-
dala slāpekļa oksida disociē (sadaļas) elementos: sanas reak-

' ' cijas līdz
svars . 

2 NO ī± N 2 + 0 2 . 

' A k t i v o m a s u l i k u m s uzstāda šādu produktu kon
centrācijas attlecibu (84 Ip. p.): 

f = K. 
b . c 

kurā a, b un c apzimē slāpekļa oksida, slāpekļa un skābekļa til
pumus visu trīs gāžu maisijumā lidzsvara gadijienā. Ja reakcijā 
lietojam g a i s u , tad pieņemam slāpekļa attiecību pret skābekli = ' 
79 : 21 ; ja x % gaisa pārvērsti savienojumā NO, tad maisijumā 
būs šāds komponentu sastāvs: 

100 tilpumos maisijumā: x tilpumi NO ( = a) 

(79 - - - | - ) „ N, ( = b) 

( 2 1 - ļ - ) „ 0 2 ( = c) 

Ievietojot šos lielumus nolidzinajumā priekš K, dabonam : 

ixj> _ 
(158 — x) (42 — x )~~ 

Attistotles slāpekļa oksidam, no 1 tilpuma slāpekļa un 1 ti l- spiedieda 
puma skābekļa rodas 2 tilpumi slāpekļa oksida. Tā kā reakcijā iespaids, 
sistēmas tilpums nemainās, tad, pēc d i n a m i s k ā l ī d z s v a r a 
p r i n c i p a, spiediens n e a t s t ā j šajā reakcijā uz vielu lidzsvaru 
nekādu iespaidu (99 Ip. p.). 
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Tempera tu 
ras iespaids 

Slāpekļa oksids (tāpat kā oksiduls) -- e n d o t e r m i s k s 
savienojums. Attīstīdamies no elementiem, tas s a i s t a 21600 cal. 
Dinamiskā lidzsvaTa princips māca, ka temperatūras paaugstinā
jums s e k m ē slāpekļa oksida attistišanos, t. i. x pavairošanos un, 
t ā tad , ari l i d z s v a r a k o n s t a n t e s K p a l i e l i n ā š a n o s . 
N e r n s t a , F i n k a u n J e l l i n e k a eksperimenti apstiprina šo 
slēdzienu, kas redzams sekojošā tabelē : 

Skaitu dati. 

T a b e l e 20. 

T e m p e r a t ū r a s i e s p a i d s uz g a i s a d e g š a n a s 
r e a k c i j a s l i d z s v a r u . 

Tempera tūra i Līdzsvara kons tan te : 
K. 

Kadnšas NO 
°/o d a u d z u m s (x). 

1500" 0,0000562 0,31 
2000° 0,000836 1,20 
2500° 0,00471 2,92 
3000" 0,0156 5,49 
3500" 0,0376 8,89 

Slāpekļa ok
sida pacata-1 
vošana labo

ratorijā. 

Volta loka temperatūrā (3500°) reakcijas iznākums nepār
sniedz 8,89"/o. Bet tā kā gaiss neko nemaksā, tad praktiski ar 
šādu iznākumu var apmierināties. 

Slāpekļa oksids — svarigs s t a r p p r o d u k t s s l ā p e k ļ 
s k ā b e s pagatavošanā fabrikās. Pagatavošanas techniskos ap
stākļus un technisko aparatūru aplūkosim lekcijā par slāpekļskābi. 

Slāpekļa oksida pagatavošanai laboratorijā izvēlas pretēju ceļu, 
i. gatavu slāpekļskābi reducē slāpekļa oksidā. Kā reducēšanas 

līdzekli lieto varu, ko škidina 

Zini. № 112. Slāpekļa oksīda pagata
vošana no s lāpekļskābes 

slāpekļskābē (ipatneja svara 1,2). 
Ieliekam kolbā vara skaidas 
un pa piltuvi, regulējot krānu, 
pamazam lejam minētās kon
centrācijas slāpekļskābi (zim. 
112). Reakcija norisinās jau 
aukstumā. Kolba sākumā pie
pildās ar b r ū n u gāzi, jo slā
pekļa oksids oksidejas ar gaisa 
skābekli augstākos slāpekļa ok-
sidos (168 Ip. p.). Kad viss 
gaiss izvietots, attistas bezkrā

saina gaze, ko ievāc virs ūdens pneimatiska vanna. 
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Slāpekļskābes iedarbība uz metāliem pastāv vairākās pakāpe
niskās reakcijās. Vispirms slāpekļskābe, līdzigt citām skābēm, 
atdala ūdeņradi (69 Ip. p.): 

I. Cu + 2MN0 : ! = Cu(NO : 1), + 2H. 

Bet ūdeņradis „atdališanās momentā" (m statu nascendi) iedar
bojas kā reducetajs uz slāpekļskābi, šajos apstākļos attīstās redu
cēšanā galvenā kārtā NO: 

II. 3M + HNO : ) = 2M,0 + NO. 

Pareizinot I nolidzinajumu uz 3, bet II —uz 2, un abus saliekot 
kopā, dabonam galigu reakciju: 

3Cu + 8 H N 0 3 = 3Cu (N0 8 ) 2 + 4M 2 0 + 2NO. 

Zīni. 113. Amonjaka pagatavošana* no ūdeņraža un slāpekļa o k s \ d a 

Slāpekļa oksids bezkrāsaina gāze, kas parastā temperatūrā Fizikālās 
nesabiezē pat zem spiediena: viņa kritiskā temperatūra == — 93,5°. ' P a š l b a s 

Tas vieglāks par slāpekļa oksidulu un šķist ūdeni vājāk par pēdējo. 
Slāpekļa oksids grūtāk atdala skābekli, nekā oksiduls. Degošs Ķīmiskās 

skals šajā gāzē dziest. Ari ūdeņradis tajā nedeg. Bet ja ielej 1 P a s l l , a b i 

cilindri, kas pildits ar slāpekļa oksidu, mazliet s ē r o g l e k ļ a , un 
cilindri sakrata, lai tvaiki tajā vienlidzigi izplatās, tad sēroglekļa ^ ^ j a ļ * 
tvaika un slāpekļa oksida maisijums aizdedzināms, un sadeg ar r educēšana , 
košu vijoletu liesmu. Ša liesma bagāta ķimiskiem stariem un tāpēc 
to lieto dažreiz momenta fotogrāfijā. 
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Ari ūdeņradis spēj reducēt slāpekļa oksidu, bet tikai ar kata
lizatoru palīdzību. Laižam triskaklu stiklenē pa vienu caurumu 
ūdeņradi, pa otru — slāpekļa oksidu ; abu šo gāžu maisijumu laižam 
tālāk caurulē ar 2 bumbiņām, kurās dzelzs oksīds, Fe.,0 : 1 (zim. 
113). No caurules nāk sākumā brūni tvaiki (oksidejotles gaisā 
slāpekļa oksidam slāpekļa dioksīdā), bet sildot dzelzs oksidu, tie 
pazūd. Saslapēts sarkanā lakmusa papirits paliek šajā gāzē zils, 
bet stikla irbulis, apmērcēts koncentrētā sālsskābē, attīsta taja biezus 
baltus dūmus, šās reakcijas liecina, ka reakcijā r a d i e s a m o n 
j a k s . Mēs redzam, ka ūdeņradis katalizatora (Fe.,0 ; l) klātbūtnē 
ne tikai savienojas ar skābekli, bet ari ar slāpekli, radot amonjaku: 

2NO - f 5 H a = 21-1,0 + 2NH a . 

Oksidēšanas 
reakcijas. 

Daudz vieglāk norisinās slāpekļa oksīda o k s i d ē š a n a . 
Pneimatiskā vannā lidz pusei piepildām cilindri 
ar slāpekļa oksidu (zim. 114). Pārējo daļu, 
paceļot cilindri virs ūdens, piepildām ar gaisu 
un Iebāžam atkal cilindra caurumu ūdeni. 
Acumirkli rodas brūna gāze. Pēc kāda laika 
brūnā krāsa pazūd, un ūdens cilindri paceļas 
(jo gāzes tilpums pamazinās). Paceļot cilindri 
otrreiz un ielaižot no jauna gaisu, novērojam 
tās pašas parādības. Tās norāda, ka 

I slāpekļa oksids ar skābekli oksidejas 
d I o k s i d ā: 

' 2 N 0 + 0 , = 2 N 0 2 ; 
Zim. 114. Slāpekļa ok-

sida oks idēšana ar 

II slāpekļa dioksids, savienodamies.ar ūdeni, rada slāpekļpa-
skābi un slāpekļskābi; šajos procesos pazūd 2 tilpumi slāpekļa 
oksīda un 1 tilpums skābekļa: 

2 N 0 2 + H 2 0 = H N 0 2 + HNO :, 0 6 8 lp- P•)• 

Piev ienoša 
nas reakcijas 

Slāpekļa oksidā tikai d i v a s slāpekļa valences (vērtibas) „piesā-
tinatas" ar divvērtīgu skābekli. Pārejās valences „brivas". Savie
nojumus, kuros kāda elementa valence nepilnigi piesātināta ar 
pārējo elementu valenci, sauc n e p i e s ā t i n ā t u s . Kā nepiesāti
nātu savienojumu piemērus starp mums jau pazīstamām vielām 
varam pievest: 

H 
amonjaku: > N H ; hldrazinu: 

H 
slāpekļa oksidu : — N == O. 

H 
H N N 

h 
H 
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Nepiesātināti savienojumi viegli pievieno citus elementus (vaj 
radikālus), pārvēršoties pie tam p i e s ā t i n ā t o s . Tā, piemēram, 
amonjaks un hidrazins tieši savienojas ar s k ā b ē m , radot 
piecvērt iga slāpekļa savienojumus: amonija un hidrazonija sāļus. 
Slāpekļa oksids spēj savienoties ari ar dažādām vielām. Laižot 
slāpekļa oksidu dzelzs vitriola šķidumā, pēdējais to lielā mērā 
uzņem. Rodas tumši-brūnas, gandriz melnas krāsas savienojums,' 
kura sastāvs vēl nav noskaidrots, jo sildot šis savienojums viegli 
disociē, atdalot slāpekļa oksidu. Šo nestabilo savienojumu aiz minē
tās ipašibas dažreiz izlieto slāpekļa oksida atdališanai no citiem 
ša elementa oksidiem. 

Slāpekļa oksids rada ari ar vara, kabalta un niķeļa sāļiem 
analoģiskus nestabilus p i e v i e n o š a n ā s p r o d u k t u s . 

Lidzigi slāpekļa oksidulam, tas eksplodē, detonatora sprādziena 
iespaidots (162, 167 Ip. p.). 

Šo oksidu 
skābi ar arzena 

S l ā p e k ļ a t r i o k s i d s : N 2 0 3 . 

reducējot k o n c e n t r ē t u slāpekļ-

V 

pagatavo, 
triok-

Pagatavo-
šana. 

sidu : As ,0 ; ! . Tam no
lūkam ieber kolbā A 
arzena trioksidu, bet 
pa pilināmo piltuvi lej 
slāpekļskābi, kuras Īpat
nējs svars=1,35. At
dalošās gāzes laiž U — 
caurulē ar krāniem, 
kuru dzesē ledus un 
sāļa maisijumā (zim. 
115). Slāpekļa triok-
sids zem 0° sabiezē 
tumši-zilā šķidrumā. 
Nesabiezeto gāzi nova
da ventilācijas kanālā 
(vaj uztver ar kaļķiem). 

Slāpekļskābe ok I 
sidē arzena trioksidu 
augstākā oksidēšanas 
pakāpē: arzenskābē, bet pati reducējas slāpekļpaskābē 
tomēr nestabila un sadaļas ūdeni un anhídrida: N,0 : i . 

\ 
1 

/ / 

Zīm. № U5. NaOs.pagatavošana tm šķidrinašana 

Pēdējā 

2 H N 0 3 + A s 2 0 3 = 2 H A s 0 3 + N 2 0 3 . 
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Fizikālās Elements „arzens" It kā apmaina Šajā reakcijā slāpekli un 
īpašības. a r i o t r a d ļ |Stenibā ša kursa otrā daļā redzēsim, ka abi šie ele

menti ķimiskā ziņā ļoti lidzigi viens otram. 

Ķīmiskās Slāpekļa trioksids zemā temperatūrā zils Šķidrums; tas pie 
īpašības. _2n pa|jek zaļš un vārās starp 2" un 3,5" virs nulles. 

Gāzejadā stāvokli tas sadaļas no mitruma zemākā un aug
stākā oksidos : 

IMļjOa = NO + NO,, 

bet šķistot ūdeni, rada slāpekļpaskābi : 

ŅjA + H u ° = 2 HNO.j. 

Tāpēc N,0 ; ļ uzlūko kā slāpekļpaskābes anhidridu. 

S l ā p e k ļ a d i o / k s i d s : NO., un N.,0.,. 

savienota ar kondensacijas cauruli, 
slāpekļskābā svina un izkarsētu 
smilšu maisijumu (zim. 116). U — 
cauruli dzesējam ledus un sāļa mai
sījumā. Reakcijā attīstītā gāze kon
densējas caurulē kā iedzeltens šķid
rums, kas viegli izgaist un rada sar
kani brūnu gāzi, kura ļoti kaitiga 
plaušām un sirdij. 

Slāpekļskābais svins sadaļas 
pēc nolidzinajuma: 

Ztn, № „ 6 Slāpekļa d .o . s i da 2 = 2 P b 0 + 4 N 0 - ' + ° « -
pagatavošana no s lapek |skaba 

Bez slāpekļa dioksida reakci
jā atdalās ari skābeklis, kas konstatējams ar kvēlošu skalu kon
densacijas aparāta gāznovada caurules galā. 

ša produkta o t r a pagatavošanas metode pastāv N 2 0 8 oksi
dēšanā. Tam nolūkam laiž skābekli šķidrā slāpekļa trioksidā: 

2 N,0 : , + 0 , = 4 N0._>. 

Iegūto produktu attira destilējot (13 Ip. p.). 
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Tirs slāpekļa dioksīds — bezkrāsains šķidrums, kas vārās īpašības, 
nadaudz augstāk par Istabas temperatūru, pie 22". Gāzes krāsa 
sarkanl-brūna, Sildot aiztaisītā stobriņā, gāzes krāsa p a l i e k 
t u m š ā k a , bet dzesējot pieņem atkal iepriekšējo ļnokrāsu. Saka
rā ar krāsas maiņu, šo gāzi sildot novērojama divaina b l ī v u m a 
m a i ņ a . S e n K l e r D e v i l s (Saint Claire Deville) un 
T r o s t s (Troost) atrada, ka » 

pie 26,7" slāpekļa dloksida blivums a t t i e c i b ā 
p r e t g a i s u = 2,65 

bet pie 111,3° slāpekļa dioksida blivums a t t i e c i b ā 
p r e t g a i s u . . . . = 1,65 

Jau 73 Ip. p. mēs apzimejām kā gāzes n o r m ā l o (jeb slāpekļa 
mola) svaru to, kura tilpums vienāds ar 32 gramu skābekļa til- dioksida 

, i, -. , , _, ,'. poluneriza-
pumu (dotos apstākļos). Talak zināms, ka skābekļa blīvums c j j a -

attiecibā pret gaisu = 1,105 (neatkarigi no temperatūras un spie
diena, 32 Ip. p.). No ta dabonam šādu attiecibu: 

slāpekļa dioksīda mola svars = slāpekļa dloksida blivums 
skābekļa mola svars skābekļa blivums 

Pieņemot skābekļa mola svaru = 32, bet blivumu = 1,105 
(attiecibā pret gaisu), dabonam : 

32 -

slāpekļa dloksida mola svaru = Tļōā x slāpekļa dioksida 
blivums. 

Tā atrodam, ka 
— * 32 "X" 2 65 pie 26,7° slāpekļa dioksida mola svars . . = • — ~ r — = 76,74 

r ' 1,105 
pie 111,3° . „ = ^ 0 T ^ = 4 7 ' 4 8 

Salidzinot šos skaitus ar formulu svariem (59 Ip. p.): 

NO. = 14,01 - j - 2 X 16 = 46,01 un N.,0 4 = 
= 2 X 14,01 + 4 x 16 = 92,02, 

redzam, ka slāpekļa dioksida mola svars atrodas vidū starp sva
riem, kas atbilst formulām N 0 2 un N 2 O t : zemā temperatūrā tas 
tuvāk divkāršai formulai N 2 0 4 , bet augstā temperatūrā tuvāk N 0 2 . 
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No ta izvedams slēdziens, ka s l ā p e k ļ a d i o k s i d s i r 
d i v u v i e l u m a i s i j u m s : NO, un N,0 4 , kurā tās atrodas 
lidzsvarā pēc nolidzinajuma: 

N„P 4 ¿ 2 ! 2NO,. 

Paaugstinot temperatūru, pārsvarā NO, veids, bet pazeminot tem

peratūru (pārvietojoties lidzsvaram) pārsvarā N,0 4 veids. Sekojošā 
tabelē pievesti slāpekļa dioksida blivumi (pēc T r o s t a un D e v i ļ a ) , 
kā ari pēc blivuma aprēķinātā N ,0 4 d i s o c i a c i j a s p a k ā p e , 
t. i. skaits, kurš norāda, kāda daļa (no 100 gr.) N , 0 4 sadaļas dotā 
temperatūrā NO, veidā. 

T a b e l e 21. 

S l ā p e k ļ a t e t r o k s i d a d i s o c i a c i j a : 

N , 0 4 ī± 2NO, 

T e m p e i a - Blīvums Disociacijas 
Uira . ( g a i s s = l ) pakāpe. 

26,7" 2,65 20,0% 
• 49,6" 2,27 40,0% 

70,0" 1,92 65,6°/o 
90,0" 1,72 84,8° o 

111,3° 1,65 9 2 , 1 % 
135,0° 1,60 98,7% 

Pie 26,7" tikai 2 0 % slāpekļa dioksida atrodas NO, veidā; pie 135° 
NO, daudzums sasniedz 98,7 o. 

Vielas, kas rada vairākus vienāda sastāva veidus, izteiktus 
d a ž ā d ā m formulām, kuras savā starpā attiecas kā vienkārši 
skaiti, bieži atgadās ķimijā. Tādos gadijienos vielas komplicētāko 
veidu sauc par vienkāršā veida p o l i m ē r u . Tā, N ,0 4 ir NO, 
polimērs; hidrazins, N,H, — amida, N H , (brivā veidā nezināma), 
polimērs. Procesu, kurā vienkāršs veids pārvēršas komplicētākā 
(vienāda sastāva), sauc p o l i m e r i z a c i j u . 

Disociacija. Temperatūrās, kas augstākas par 150", slāpekļa dioksids 
disociē, t. i. sadaļas slāpekļa oksidā un skābekli: 

2 NO, 7 ^ 2 N O + O,. 

šajā gadijienā gāzes blivums paliek mazāks par teorētisko. Tas 
redzams sekojošā tabelē, kurā pievestas ari slāpekļa dioksida „diso-
ciacijas pakāpes" dažādās temperatūrās. 



Tabele № 22. 

S l ā p e k ļ a d l . o k s ī d a d e s o c l a c i j a : 

2 N O , 2 N O + 0 2 . 

Tempera  Blīvums Disoc.iae.ijas 
tūra. (gaiss = 1). pakāpe . 

184° 1,551 5 , 0 % 
279° 1,493 1 3 , 0 % 
494° 1,240 5 6 , 5 % 
620° 1,060 1 0 0 , 0 % -

Slāpekļa dioksīds Ir m a i s ī t s a n h i d r i d s : tas rada ar Hidratae.ija 
ūdeni divu skābju, 'slāpekļpaskābes un slāpekļskābes maisījumu 
pēc nolidzlnajuma (sal. 168 Ip. p.) : 

2 NO., + H , 0 = H N O , + H N O s . 

S l ā p e k ļ a p e n t o k s i d s (slāpekļa anhidrids) : N,0.-. 

Slāpekļa pentoksidu pagatavo, samaisot koncentrētu slāpekļ- paģatavo-
skābl ar fosfora pentoksidu, visu šo masu dzesējot ledus un sāļa ž a n a -
maisijumā. Iegūto produktu destilē ozonizeta skābekļa straumē. 

2 H N O H + PA = 2 H P 0 3 - f N 2 0 5 -

Fosfora pentoksids, kā enerģisks ūdens uzņēmējs, pārvērš slāpekļ
skābi viņas anhldridā, N , 0 5 - šo procesu var uzlūkot ari kā fosfora 
apmainišanas reakciju savienojumā P,0 ; - pret slāpekli, jo šie abi 
elementi, kā minēts, ķimiskā zinā stipri atgādina viens otru. 

Slāpekļa pentoksids—bezkrāsaina k r i s t ā l i s k a viela. Kūst ip a sib a s . 
pie 30° un vārās pie 45—50° . Tas viegli sadaļas, sildot eksplodē 
ar lielu spēku, attistot slāpekļa dioksidu un skābekli. Gaisā pievelk 
mitrumu un izplūst, bet ūdeni, attistidams siltumu, rada slāpekļskābi: 

N , 0 , + H , 0 = 2 H N O : ! . 

Kopsavil 
Slāpekļa oksidu ipašibu salīdzināšanai sastadita tabele № 23. kūms. 



T a b e I e 23. 
S l ā p e k ļ a o k s i d u i p a š i b a s. 

F o r m u l a . N,0 NO N,0 : t NO, + N , 0 4 N,0-, 

Mola svars . . . . . . . . . 44,02 30,01 76,02 46,01 - 92,02 108,02 

Fizikālais raksturs parastā temper. bezkrāsaina bezkrāsaina brūna gāze bezkrāsains bezkrāsaini 
gāze gāze šķidrums, brūna kristāli 

gāze 
Gāzes blivumspie 0° un 760 m/m 0,0019774 0,0013402 — — — 
Šķidruma blivums vārišanās tem-

peratufā 1,226 1,269 1,453 1.490 • 1,63 
Kritiskā temperatūra ] + 36,5° - 96° — • ļ 

Vārišanās temperatūra . . . . — 89,5° — 150,2° + 3,5° + 26,0° + 45 - 50" 

Sasalšanas temperatūra . . . — 102,4° — 160,6° — 103,0° — 9,04° + 30° 

Šķistamiba ūdeni pie 0° . . . . 1,05 (pie 5°) 0,0738 — — CC 

Rašanās siltums 19200 cal. — 21600 cal — 21400 cal — 8125 (NO,) — 1200 cal 
— 2650 (N,0~4) 

Kimiskais raksturs indiferents indiferents slāpekļpaskābes maisits anhidrids slāpekļskābes 
anhidrids anhidrids 



Salīdzinot augšminētos datus, nākam pie šādiem slēdzieniem: 
1) slāpekļa oksidu kritiskās un v ā r ī š a n ā s temperatu

ras paaugstinās paralēli mola svariem: slāpekļa oksīdam, NO, vis
zemākā vārišanās temperatura (— 150,2°), visaugstākā — slāpek
ļa pentoksldam, N 2 0 3 ( + 45°); 

2) slāpekļa oksidu k u š a n a s t e m p e r a t u r a s mainas 
paralēli vārišanās temperatūrām ; 

3) šķidru vielu b l i v u m i pieaug, palielinoties skābekļa 
saturam: no N,0 līdz N.20 ;-; 

5) vislielāko (pēc absolūtā lieluma) r a š a n ā s s i l t u m u 
uzrāda slāpekļa oksīds, NO, vismazāko — pentoksids, N 2 0 - ; 

6) Visi slāpekļa oksīdi — e n d o t e r m i s k i savienojumi, 
ar ko izskaidrojas viņu spēja sadalīties ar sprādzienu. 

Piecpadsmitā lekcija. 
Slāpekļa savienojumi ar skābekli un ūdeņradi. 

II i cl r o k s i 1 a m i n s. — Pagatavošana : a) reducējot s lāpekļskābi , 
b) eleklrolizejot. — Brīvs ludroksi lamins. — Viņa fizikālās un ķimiskās 
īpašibas : a) bāziskais raks turs ; b) r educēšana un oksidēšana. — S l ā 
p e k ļ a a p s k ā b e . — Pagatavošana. — īpašibas — S l ā p e k ļ p a -
s k ā b e . — Nitrītu pagatavošana. — īpašibas. — Nog'ulsnešanas reak
cijas. — Oksidēšana un reducēšana. — Slāpekļpaskābes sadalīšana, — 
S l ā p e k ļ s k ā b e . — Paga tavošana : a) no čilizalpetra; b) no amonjaka; 
c) no gaisa. — Ņitroģāžu apstrādāšana. — Koncentrētā un kūpošā slāpekļ
skābe . — īpašibas — Hidrati . — Skābais raksturs — Oksidējošā dar-
biba. — Degšana s lāpekļskābē.- - Pulver i s — Spridzināmās vielas. — S l ā 
p ē k ļ p a r s k ā b e. — S l ā p e k ļ a n o z ī m e . — Barošanās. — Slāpekļa 

akt ivešana. — Slāpekļa sadališana. 

Pārejot uz komplicētākiem savienojumiem, kas sastāv no 
t r i m elementiem, viņu ipašibu un sastāva noskaidrošanai nepie
ciešami pieturēties s t r u k t ū r a s formulām. Slāpekļa savienojumi 
ar skābekli un ūdeņradi izvedami t e o r ē t i s k i no slāpekļa un 
ūdeņraža savienojumiem, pēdējos pakāpeniski o k s i d ē j o t . 

Tādā ceļā no amonjaka, kurā slāpeklis trīsvērtigs, rodas šādi 
savienojumi: 

/ H 

N — H — h i d r o k s l l a m i n s (vājš sārms) 
\ Q H 

I. N 
/ H 

- H + O = 
\ H 



— 179 — 
Salidzinot augšminētos datus, nākam pie Šādiem slēdzieniem: 
1) slāpekļa oksidu kritiskās un v ā r i š a n ā s temperatū

ras paaugstinās paralēli mola svariem: slāpekļa oksidam, NO, vis
zemākā vārišanās temperatūra (— 150,2°), visaugstākā — slāpek
ļa pentoksidam, N,0- ( + 45°); 

2) slāpekļa oksidu k u š a n a s t e m p e r a t ū r a s mainas 
paralēli vārišanās temperatūrām ; 

3) šķidru vielu b l i v u m i pieaug, palielinoties skābekļa 
saturam: no N,0 lidz N,0,-; 

5) vislielāko (pēc absolūtā lieluma) r a š a n ā s s i l t u m u 
uzrāda slāpekļa oksids, NO, vismazāko — pentoksids, N 2 0 5 ; 

6) Visi slāpekļa oksidi — e n d o t e r m i s k i savienojumi, 
ar ko izskaidrojas viņu spēja sadalīties ar sprādzienu. 

Piecpadsmitā lekcija. 
Slāpekļa savienojumi ar skābekli un ūdeņradi. 

II i d r o k s i 1 a m i n s. — Pagatavošana : a) reducējot s lāpekļskābi , 
b) elektrolizejot. — Brīvs hidroksi lamins. — Viņa fizikālās un ķīmiskās 
īpaš ibas : a) bāziskais raks turs ; b) reducēšana un oksidēšana. — S l ā 
p e k ļ a a p s k ā h e . — Pagatavošana. — īpašibas — S l ā p e k ļ p a -
s k ā b e . — Nitrītu pagatavošana. — Īpašibas. — Nogulsnēšanas reak
cijas. — Oksidēšana un reducēšana. — Slāpŗk ļpaskābes sadalīšana. — 
S l ā p e k ļ s k ā b e . — Paga tavošana : a) no čilizalpetra; b) no amonjaka; 
c) no gaisa. — Nitrogāžu apstrādāšana. — Koncentrētā un kūpošā slāpekļ
skābe . — īpašibas — Hidrati . — Skābais raksturs — Oksidējošā dar-
biba. — Degšana s lāpekļskābē. - - Pulver i s — Spridzināmās vielas. — S l ā 
p ē k ļ p a r S k ā b 6. — S l ā p e k ļ a n o z ī m e . — Barošanās. — Slāpekļa 

akt ivešana. — Slāpekļa sadališaua. 

Pārejot uz komplicētākiem savienojumiem, kas sastāv no 
t r i m elementiem, viņu ipašibu un sastāva noskaidrošanai nepie
ciešami pieturēties s t r u k t ū r a s formulām. Slāpekļa savienojumi 
ar skābekli un ūdeņradi izvedami t e o r ē t i s k i no slāpekļa un 
ūdeņraža savienojumiem, pēdējos pakāpeniski o k s i d ē j o t . 

Tādā ceļā no amonjaka, kurā slāpeklis trisvērtigs, rodas šādi 
savienojumi: 

/ H 

N — H — h i d r o k s i l a m i n s (vājš sārms) 
\ O H 

I. N 
/ H 

— H + o = 
\ H 
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/ H • / H 
I. N - H + 2 0 = N - - - O H (nepastāv) 

\ H OH 

2NH(OH) 2 — 2H.,0 = H 2 N 2 0 2 — s l ā p e k ļ a a p s k ā b e (vāja) 

x H OH 
II. N r H + 30 = N OH (nepastāv) 

X H X 0 H 

N(OH)., - H 2 0 = H N 0 2 — s l ā p e k ļ p a s k ā b e (vāja). 

Kā p l e c v ē r t ī g a slāpekļa atvasinājums rodas: 

H O H 

/ H / > 0 H 
IV. N ^—- H + 4 0 = N + - O H (nepastāv) 

\ > H \ N Q H 
X 0 H X 0 H 

N(OH). — 2 H 2 0 = HNO :, - s l ā p e k ļ s k ā b e (stipra). 

Šās formulas salidzlnot, redzams, ka 
1) ūdeņraža apmaiņa pret hldrokslla radikālu piešķir savieno

jumam skābāku raksturu ; 
2) vielas ar v a i r ā k i e m hidroksila radikāliem nestabilas: 

viņas.zaudejot ūdeni, pārvēršas savienojumos ar vienu hldroksHa grupu^ 

H i d r o k s i l a m l n s , N H 2 0 H . 

Pagatavo- visi augšminētie savienojumi pagatavojami, r e d u c ē j o t 
J , a n a ' visbagātāko ar skābekli savienojumu, un proti: slāpekļskābi. No 

eksperimenta apstākļiem atkarājas, k ā d ā s t a d i j ā reducēšanas 
process apstājas. 

a) reducējot Tā, hidroksilamlns rodas kā starpfāze, reducējot atšķaidītu 
ar^m^taifem slāpekļskābi ar a l v u . Iepriekšējā lekcijā redzējām, ka v a r š , 

šķisdams slāpekļskābē, reducē pēdējo lidz slāpekļa oksidam 
(171 Ip. p.) : 

3Cu + 8HN0., = 3Gu(NO„) 2 + 4 H 2 0 + NO. 

Iedarbojoties alvai uz slāpekļskābi, reducēšanas process iet tālāk. 
Pirmā fāzē rodas č e t r v ē r t l g a s alvas sāls pēc nolidzinajuma: 

I. Sn + 4 H N 0 . , = S n ( N O : i ) , + 4H. 
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Šis sāls ūdeni sadaļas un rada alvas hidroksidu: 

II. Sn (N0 3 ) 4 + 4HOH = Sn(OH) 4 + 4HIMO,. 

Ūdeņradis izdalidamies „in statu nascendi" reducē slāpekļ
skābi hidroksilaminā : 

III HNO ; l f 6 H = NH,OH + 2 H a O. 

Pareizinot pirmos divus nolidzinajumus uz 3, bet trešo -
uz 2, un saliekot tos visus kopā, dabonam rezultātā: 

3 Sn + 2 HNO :, + 8 H,0 = 3 Sņ(OH 4 + 2 NH, 2OH. 

Daudz izdevigaka metode pastāv sērskābes un slāpekļskābes M e lek t ro-
maisijuma sadaJišanā e l e k t r i s k ā s t r ā v ā . 62 lapas pusē Uzejot slā-
mēs redzējām, ka lidzstrāva atšķaiditā sērskābē atdala uz negativā RĢkļsķābi.. 
elektroda ūdeņradi. J a šķidumā atrodas slāpekļskābe, ūdeņradis 
to reducē „in statu nascendi". Elektrolizē lieto s v i n a elektro
dus. Lai iegūtais produkts pie anoda atkal neoksidetos, anodu 
atšķir no katoda ar porainu porcelāna cilindri, un elektrolizi izdara 
zemā temperatūrā (ledus un sāls maisijumā). Slāpekļskābes redu
cēšana notiek pēc nolidzinajuma : 

I H N 0 2 + 6 H = NH.,OH - f 2 H,0. 

Bet hidroksilamins savienojas šajos apstākļos ar sērskābi un 
rada sērskābo hidroksilamoniju : 

II 2 NH,OH + H,SO, = [NH 3 (OH)) 2 S0 4 . 

Pielejot šķīdumam chlorbariju, pārvērš sērskābo sāli chlor-
hidroksilamonijā : 

III [NH 3 OH] ,S0 4 f BaCI, = BaS0 4 + 2 NH 3 (OH)CI ; 

šķidumu iztvaicē uz ūdens vannas sausu, un iegūto sāli pārkrista-
lizē no karsta ūdens. 

Brivu hidroksilaminu pagatavo pēc U l e n h u t a (Uhlen- Brīva hi-
huth) metodes, destilējot fosforskābo hidroksilamoniju retinātā tel-droksilamma 

- - - . - pagatavo-
pa. Iepriekš pārvērš chlorhidroksilamoniju fosforskaba sali: š 

I 3 NH 3 (OH)CI - f N a 3 P 0 4 = 3 NaCI + [NH 3 (OH) ] 3 P0 4 . 
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NH,OH + H.,0 = NH 3 (OH), . 

< 

a) Bāziskais Hldroksilamonlja, NH : ļ (OH), hidroksids stabilāks, Hekā amo-
raksturs. pļja^ nH,, hidroksids; tomēr, kā bāze tas vēl vājāks par amonja

ku. Hidroksilamins, tāpat kā amonjaks, tieši savienojas ar s k ā 
bēm, radot hidroksllamonija sāļus: 

NK,(OH) -f- HCI = NH : ļ(GH)CI (chlorūdeņraža sals) 
2 NH 2 (OH) + H ,S0 4 = [NH : ļ (OH) ] 2 S0 4 (sērskābais sāls) 

3 NH.(OH) - f H.,P0 4 = [NH s (OH)] : ! PO, (fosforskābais s ā l s ) 

Hldroksilamonljs visos šajos sāļos reaģē kā v i e n v ē r t i g s 
metāls. 

b) R e d u c e - Hidroksilamlns, kā vidus loceklis amonjaka oksidēšanas pro-
jošās un_ dūktu rindā, savieno sevi kā reducējošas, tā ari oksidējošas ipaši-

oksidejošas T . 
ipašibas bas. Tas reduce vara, dzīvsudraba un sudraba salus, izdalot no 

tiem metālus, piemēram : 

4 AgNO ; i + 3 NH.OH = 7 HNO, + 4 Ag + H.20. 

īstais hldroksilamina raksturs parādās viņa iedarbibā uz 
d z e l z s s ā ļ i e m . Skābā Šķidumā hidroksilamlns darbojas kā 
r e d u c ē t a j s : tr isvērt igas dzelzs sāļi viņa klātbūtnē pārvēršas 
d I vvērtigas dzelzs sāļos: 

4 FeCI 8 + NK.OH + H...0 = 4 FeCI, - f 4 HCI + H N 0 2 . 

Sārmainā Šķidumā hidroksilamins divvērtigas dzelzs sāļus, 
turpretim, o k s i d ē . Pielejot dzelzs vitriola, FeSO.,, šķīdumam 
kodigā natra šķidumu, rodas zaļš dzelzs hldroksidula nogulsnls: 

FeS0 4 + 2 NaOH = N a 2 S 0 4 + Fe(OH),. 

Pēdējais destilējot sadaļas un atdala hidroksilaminu : 

II [NH 3(OH)] 3PO^ - H : t P 0 4 + 3 NH,OH. 

īpašības. Hidroksilamins — bezkrāsaina, bezsmakas k r i s t ā l i s k a 
viela. Kūst pie 33" un viegli Izgaist. Gaisā stipri pievelk mitru
mu. Sildot sadaļas ar sprādzienu. Saēd ādu un rada brūces, kas 
lidzigas apdedzinajumiem. 

Ķimis'kās Hidroksilamins ķimiskā ziņā atgādina amonjaku. Tas savie-
īpasibas. n 0 j a s a r u c jeni , |jdzigl amonjakam, un rada vāju bāzi: 
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Šis nogulsnis, pieliekot hidroksilaminu, oksidejas b r u ņ ā 
dzelzs hidroksidā : 

2 Fe(OH), -f- NH,,OH - f H,0 = 2 Fe(OH) 3 4- NH : ļ . 

S l ā p e k ļ a a p s k ā b e , H.,NoO„ 

rodas 
1) uzmanigi oksidējot hidroksilaminu ar slāpekļpaskābi, pēc Pagatavo-

nolidzinajuma :
 š a n a -

NH.2OH + HNOo = H ,N ,0 , + H , 0 ; 

2) reducejol slāpekļpaskābes sāļus ar nātrija amalgamu. Nā
trija amalgama (nātrija šķidums dzīvsudrabā) sadala ūdeni, lidzigi 
nātrijam, tikai daudz rāmāki: 

2 Na -j- 2 H,0 — 2 NaOM -(- M 2. 

Ūdeņradis „in statu nascendi" reducē slāpekļpaskābo natri ju : 

2 NaNO, - f 4H = N . a , N 2 0 , + 2 H,0. 

Briva skābe rodas, sadalot viņas sāļus (vislabāk sudraba 
sāļus) ar sālsskābi ētera šķidumā: 

A g 2 N , 0 , + 2 HCI = H 2 N 2 0 2 + 2 AgCI. 

Slāpekļa apskābe — kristāliska, stipri eksplodējoša viela: ta īpašības, 
sprāgst pat no bēršanas ar stikla spieķīti. Viegli šķist ūdeni, ari 
spirtā, ēteri un citos organiskos šķidinatajos. 

Slāpekļa apskābe — divvērtiga skābe un rada ūdeni nešķistošus 
sudraba un svina sāļus : Ag,N 2 0 . j — sudraba hiponitrltu, un PbN._,0\,— 
svina hiponitritu. Ta sadalīdamies atdala slāpekļa oksidulu:. 

H,N. 20 2 = H,0 + N 2 0 . 

Tāpēc slāpekļa oksidulu var uzlūkot ari kā slāpekļa apskābes 
a n h i d r i d u , kaut gan no ta nav iespējams, pievienojot ūdeni, 
dabūt atpakaļ skābi. 

S l ā p e k ļ p a s k ā b e , HN0. 2 

brivā veidā nepastāv, bet pazistami viņas sāļi. Slāpekļpaskābā Nitrītu pa-
kālija sāls pagatavojams, kausējot slāpekļskābo kāliju (kālija zal- gatavošana. 
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petri) ar svinu. Zalpetra reducēšanas process norisinās pec noli-
dzinajuma: 

KNO : 1 -f- Pb == KNO, + PbO. 

Mēģinot pagatavot brivu slāpekļpaskābi caur kādas stiprākas skābes 
(sērskābes) iedarbibu uz slāpeklpaskābes sāļiem, ta sadalās ūdeni 
un slāpekļa trloksidā: 

I. 2KNO, + H ,S0 4 + K , S 0 4 + 2HNO, 

II. 2 H N O , ^ l t H o O + N.A-

Ipašibas. Tomēr ūdens šķidumā (atšķaidita) ta, acim redzot, spēj 
pastāvēt. Ja nu tas tā (uz ko norāda ūdens šķidumā reakcijas), 
tad II reakcijai jānoved pie zināma lidzsvara starp skābi un viņas 
anhidrldu. Slāpekļpaskābe katrā ziņā ļoti vāja skābe, jo tās 
sāļi sadaļas ne tikai ar citām, stiprākām skābēm, kā: sērskābe, 
vaj sālsskābe, bet pa daļai pat ar ūdeni: 

K N O , + H . ,o ; : : t H N O A = K O H . 

Attistoties sārmam brivā veidā, slāpeklpaskābes sāļu (nitrītu) ūdens 
šķidumlem s ā r m-a i n a r e a k c i j a . 

Nogulsnesa- Slāpekļpaskābe, kā ari viņas sālu škidumi, uzrāda veselu nas reakcijas r- , r _ ' ' 
/ indu raksturigu reakciju, pec kuram tie pazistami un atšķirami no 
citām slāpekļa skābēm. A r e t i ķ s k ā b ā s v i n a šķīdumu rodas 
dzeltens nokrāsojums, jo attistas slāpekļpaskābais svins: 

NaNO, + Pb(CH : ,COO), = 2Na(CH.,COO) + Pb(NO,),. 

Ar s l ā p e k ļ s k ā b a s u d r a b a šķīdumu rodas slapekļpaskaba 
sudraba nogulsnis: 

NaNO, + AgNO :, = NaNO ;, + AgNO,. 

Tā kā slāpekļpaskābe v ā j a skābe, viņas ūdeni nešķīstošie sāļi 
viegli šķist slāpekļskābē, radot brivu slāpekļpaskābi: 

AgNO, + H N 0 3 — AgNO-, + H N O , 
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Nitrita Šķidums, paskābināts ar sērskābi o k s i d ē jodkaliju, Oksidēšanas 

Ķ N 0 2 + H 2 S 0 4 + Kl = K,,S0 4 + H.,0 + I + NO, 

kas ar stērķeļu šķidumu rada zilu nokrāsojumu s 107 Ip. p.). 

Slāpekļpaskābe un tās sāļi mitrumā jeb izšķīdinātā veidā jau 
oksidejas no gaisa skābekļa un pārvēršas slāpekļskābē un nitrātos: . 

Ša oksidēšanās notiek vēl vieglāk caur kādu oksidētāju. Mangan-
skābā kālija sāls (vijoleta) brīvās skābes klātbūtnē reducējas ar 
slāpekļpaskābi un tās sāļiem, un klust b e z k r ā s a i n a : 

5 H N O , + 2 K M n 0 4 + 3 H , S 0 4 = K , S 0 4 + 2 M n S O + 5HNO :,+- 3 H 2 0 . 

Jau agrāk tika aizrādits, ka slāpekļpaskābais amonijs sadaļas pat Sadališanās 
ūdens šķidumā slāpekli un ūdeni (139 Ip. p.). _ Uz šās reakcijas r e a k c ' J a s 

pamata slāpekļpaskābi iespējams izjaukt un pilnīgi no tās atbrivot 
šķidumu. Tam nolūkam samaisa n i t r ī t a šķidumu ar vienādu 
tilpumu piesātināta sērskābā amonija šķiduma: 

atdalot jodu: reakcijas. 

2KNO, f 0 2 = 2KNO : t . 

I. 2NaNO, + (NH 4 ) ,SO Na 2SO, - f 2 N H , N 0 2 . 

Šo šķidumu vara apmēram 15 — 20 minūtes, pie kam nitrits p i I-
n i g i sadaļas : 

2NH 4 NO, = 2N,2 2N, + 2 H 2 0 . 

Lidzigā kārtā norisinās reakcija ar u r i n v i e l u : nitrita šķi-
dumam pieliek urinvielu un vāra sērskābes klātbūtnē. Urinviela, 
ķā ogļskābes diamids, rada ar slāpekļpaskābi nestabilu nitritu, kas 
viegli sadaļas slāpekli, oglekļa dioksidā un ūdeni: 

i. coc; 
N H , NH : ! . N 0 2 

Abi gazejadie produkti, šķidumu varot, izgaist. 
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a) Pagata
vošana no 
cilizalpetra. 

Ūdens 

S l ā p e k ļ s k ā b e , HNO : 3. 

Šis technikā un laboratorijā tik nepieciešamais produkts šimbri-
zām pagatavojams 
trīs dažādām meto
dēm. Visvienkāršākā 
metode, kura senāk 
bij vienigā, pastāv 
da.Jgā slāpekļskā
bes sāļa jeb zalpetra 
(138 Ip. p.) sadali-
šanā ar koncentrētu 
sērskābi. Tā kā slā
pekļskābe nav vājā
ka par sērskābi, 

Zīm l i7 . S lāpekļskābes paga tavošana no reakcija notiek n e-
z a ' l x - l r a p i I n i g i, un sēr

skābē apmainās tikai puse ūdeņraža: 

KNO, + H . , S 0 4 T J ± K H S 0 4 - f HNO ; ( ; 

Slāpekļskā
bes pagata

vošana 
lab rikās. 

pie tam rodas s k ā b a is sērskābais kālijs (.,bisulfats"). Tomēr, 
karsējot retortā (zim. 117) zalpetra un sērskābes malsijumu, slā
pekļskābe, kā vieglāk gaistoša, izgaro. Izstājoties vienam reakcijas 
produktam, lidzsvars augšminētā nolldzinajumā pārvietojas (pēc 
aktivo masu likuma, 84 Ip. p.) pa labi, un reakcija iet praktiski 
lidz galam, attistot bisulfatu. 

Destilatā (pārtvaicejumā) rodas slāpekļskābes un ūdens mai-
siiums, ar ipatneju svaru 1,35, saturošs apmēram 6 0 % HNO ; ļ . 

Praktiķa zalpetra sadalī
šanas procesu Izdara lielās ču
guna retortās, kurās ieiet ap 
1000 klgr. zalpetra un tik pat 
sērskābes (zim. 118). Slā
pekļskābes tvaikus atdzesē ar 
ūdeni māla, vaj aluminija cau
rulēs, bet slāpekļa oksīdus, 
kas rodas pa daļai sadaloties 
slāpekļskābei, uztver torni, pa 
kuru tek atšķaldila slāpekļ
skābe (zim. 119). Iegūto pro
duktu laiž pārdošanā stikla ba-

Zim. JMs 118. G u t m a ņ a retorta 
s lāpek ļskābes dest i lēšanai 

lonos, ka ari dzelzs, vaj aluminija cisternas. 
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Pēc otras metodes slāpekļskābi pagatavo, oksidējot amonja 
ku, kas savukārt viegli sintezējams no slāpekļa un 
(142 Ip. p.). O s t v a l d s novēroja, ka amonjaks viegli oksidejas pēc O s t 

v a 1 d a 
metodes . 

b) Pagata
vošana no 

ūdeņraža m n o n | a k a 

Zlin. № 119. Slāpekļskābes kondensaci ja . 

par slāpekļskābi zem p l a t i ņ a s , kā katalizatora, iespaida. Praktiķa 
laiž ātrā straumē maisijumu no T tilpuma amonjaka un 10 tilpu
miem gaisa caurulē, kurā atrodas plāns platinas skārds, vaj siets. 
Oksidēšana notiek pēc nolidzinajuma: 

NH ; ļ + 2 0 , = H N 0 3 + H,0. 

Maisijums sasilst reakcijas siltumā. Gāzes atrodas ar kataliza
toru kontaktā tikai 0,001 — 0,01 sekundes. Jaunākā laikā plati
nas vietā lieto lētāku katalizatoru, un proti: dzelzs oksidu. 

Vislētākais materiāls slāpekļskābes pagatavošanai, bez Šau-c) Slāpekļ-
bam, g a i s s . Kā redzējām 167 Ip. p., slāpeklis oksidejas aug- tauvošanā 
stā temperatūrā ar gaisa skābekli un rada slāpekļa oksidu. no gaisa. 

N, + O, TZt 2 NO. 

Tā kā ša reakcija norisinās pietiekoši ātri tikai ļoti augstās 
temperatūrās, un sistēmai atdziestot norisinās pretējā virzienā (pār
vietojoties lidzsvaram, sal. 99 Ip. p.), viņas praktiskais izpildijums 
cieši saistits ar diviem noteikumiem : 

1) reaģējošo gāžu sildišanu lidz iespējami augstai tempera
tūrai un 
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2) reakcijas produktu atru atdzesēšanu lidz parastai tempe
ratūrai, lai novērstu apgriezenlsku reakciju (saldējot sistēmu). 

B i r k e l e n d s un E i d e (Birkeland — Eyde) pirmie realizēja 
abus šos noteikumus fabrikas apstākļos Notoddenes izmēģinājumu 
stacijā (Norvēģijā). Izgudrotāji reakcijai piemērotas temperatūras 
iegūšanai lietoja augsta 
spraiguma elektriskās 
gaismas' loku. Ja šā
du loku nostāda starp 
stipra e l e k t r o m a g 
n ē t a poliem, tas zem 
magneta pievilkšanas 
spēka izplēšas un pie
ņem garenas ripas vei
du, kas redzams 120 
zimejumā. Šajā sasmi-
dzinatā lokā pūš stipru 
gaisa straumi, kura, 
ā t r i nokarsdama, pa 
daļai „sadeg", radida-
ma slāpekļa oksīdus, un, 
atkal atdziest. Elektrodi 

Zīm. № 120. 
m a : 

Elektriska loka d e g š a n a ' 
nieta laukuma. 

Zini. . \ L ' 121. B i r k e l c n d a 
E i cl e s krāsns ārējais izskats 

atstājot gaismas loka sfēru, tikpat ā t r i 
sastāv no vara caurulēm, kurās tek 

auksts ūdens. Ripas diametrs, 
kuru attista elektriskais loks, sa

sniedz 3 metrus. B i r k e l e n d a 
un E i d e s krāsns ārējais izskats 
redzams 121 zīmējumā. M o s -

c i c k i s un K o v a l s k i s , Š e n-

h e r s (Schōnherr), P a u l l n g s 
un c. jaunākā laikā vēl papildinā

juši „gaisa dedzināšanas" procesu. 
Š e n h e r a aparāts, kuru lieto 
Badenes Anilina un Zodas fabrika, 
atšķiras no iepriekš aprakstītā caur 
to, ka gaisu pūš tērauda caurulē, 
kurā attista garu v e r t i k ā l u 
elektrisko loku (zim. 122). Strāvas 
poli atrodas caurules augšas un 
apakšas daļā. Tos dzesē, tāpat kā 
B i r k e l e n d a un E i d e s apa
rātā, ar ūdeni. 

Sevišķi vienkārša sava konstrukcija Z i b e r t a (Siebert) 
krāsns, kuru patentējusi „Ni t rum" sabledriba (zim. 123). Ta sastāv 
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no dzelzs cilindra, kura Iekšpuse 
izlikta ar ugunscietiem ķieģeļiem. 
Cilindri iestiprināti vara elektrodi E 
ar galviņām, starp kurām rodas 
gaismas loks. šajā telpā pūš pa 
caurulēm L stipru gaisa straumi. 
Gaiss ar slāpekļa oksidiem pēc 
reakcijas nokļūst kapilarcaurulē K, 
kuru dzesē ar ūdeni, un cilindri C, 
kur notiek slāpekļa degšanas pro
duktu kondensacija. 

Elektriskā loka augstā tem
peratūrā rodas gaisa un slāpekļa 
oksida, NO, malsijums, kas satur 
no 2 lidz 3 % NO ¡168 Ip. p.). 
Slāpekļa oksids pēc atdzišanas 
oksidejas liekā gaisā par dioksidu 
(168 Ip. p.): 

I. 2 N O + 0 . , : 2NO.,. 

Ūdens 
noteka, 

dzesētājs 

Šādā ceļā pagatavotu slāpekļa 
d i o k s i d u zem spiediena atdze
sējot kondensē (Z i b ē r t a meto
de), vaj uztver ūdeni. Pie tam 
rodas slāpekļpaskābe un slāpekļ
skābe (168 Ip. p.): 

II. 2 N 0 2 + H , 0 =• HNO. t i H N O , . 

Tā kā slāpekļpaskābe b/ivā veidā 
nestabila, ta sadaļas slāpekļ-

pieteka. 

Nitrogāžu 
tālāka pār
strādāšana. 

Gaiss 

Zīm № 123. Z ī b ē r t a krāsns gaisa dedzināšanai . 

Zīm Ma 122. S e n h e r a apa• 
rats gaisa dedzināšanai . 

skābē un slāpekļa oksidā: 

III. 3HNO. ,= 
= HNO : i 4- H,0 "-f 2NO. 

s l ā p e k ļ s k ā 
be un slāpekļa 
oksids, kuru 
atkal otrreiz 
oksidē dioksi-
dā un uztver 
torņos, kas 

pildīti ar kaļķ
akmeni : 
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IV. 2CaCO : 1 + 4NO, = Ca(NO ; ļ ) , + Ca(NO,), - f 2CO,,. 

Kalcija nitrāta un nitrita maisijums rodas kāblakus produkts, kuru 
tādā veidā laiž pārdošanā. 

Koncen- Destilējot „technisko" slāpekļskābi, kas satur ap 60" o HNO, 
pekļskābe. 0 8 6 'P- P-)> ar koncentrēto sērskābi, dabon „koncentrētu" slāpekļ

skābi, kuras sastāvs: HNO,,, un ipatnejais svars = 1,559. 

Kūpošā slā-186 lap. pusē tika aizrādīts, ka slāpekļskābes ražošanā apmaiņas 
pekļskabe. ŗea^c\ļu s t a r p sērskābi un zalpetri ved tikai lidz nātrija bišulfata 

attistišanās: 

NaNCĶj + HoSOj = NaHSOj + MNO : 1. 

Šajā reakcijā tiek izlietota tikai p u s e sērskābes. Bet augstākā 
temperatūrā process tomēr iet tālāk—visa sērskābes ūdeņraža 
apmaiņas virzienā: 

NaHSO., + NaNO,, = Na 2 SO, - f HNO : 1. 

Tikai šās reakcijas temperatūrā slāpekļskābe pa daļai jau sadaļas. 

2 H N 0 3 «Z t 2NO, + K.O - f O. 

Brūnie dioksida tvaiki pārdestilejas kopā ar slāpekļskābi un, pēdējā 
Izšķisdami, rada brūnu šķidrumu (ar ipatneju svaru: 1,52), kurš 
gaisā kūp, jo no ta Izdalās slāpekļa dioksids. To sauc „kūpošo 
slāpekļskābi" (acidum nitricum fumans). 

Tira slāpekļskābe — bezkrāsains šķidrums, kas vārās pie 86". 
Viņas sasalšanas temperatūra = — 40". Ta sadaļas zem gaismas 
iespaida, kā ari sildot, slāpekļa dloksidā, ūdeni un skābekli (skat. 
augstāk). Ar ūdeni samaisāma visādos samēros, pie kam šķišanas 
process saistits ar siltuma attlstišanos, kas norāda uz ūdens savie
nojumu (hidratu) rašanos. Pavairojot slāpekļskābes s a t u r u 
šķidumā, paralēli pieaug ari pēdējā blivums. Tā, izmērojot dotās 
slāpekļskābes ipatnejo svaru, iespējams pēc tabeles noteikt viņas 
saturu (skat. skābju ipatnejo svaru tabell grāmatas beigās). Šo 
vienkāršo metodi bieži lieto praktiķa un laboratorijā. 

Divainibas novērojamas slāpekļskābes un ūdens maisijumu 
v ā r i š a n ā s t e m p e r a t ū r ā s . Tira NNO.,, kā nupat redzējām, 
vārās pie 86". Pielejot ūdeni, vārišanās temperatūra s ā k u m ā 
paaugstinās, pie 68° o HNO,, satura sasniedz 120,5°, bet pēc tam 
atkal k r ī t lidz 100° (kā tīram ūdenim; sal. zemāk sekojošo tabell 
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un līkni, kas attēlota 124 zimejumā). Šķīdums ar 6 8 % HNO., 
vārās p a s t ā v ī g ā temperatūrā, kā ķimisks indlvids, un viņa pār-
tvaicejums uzrāda tādu pašu saturu, kā pats šķidums. Aiz 
ta iemesla daži pētnieki nāca pie slēdziena, ka tas — n o t e i k t s 

ķimisks savienojums 
(hidrats). Tomēr 
tāds uzskats nepa
reizs, jo 

1) minētā šķī
duma sastāvs neat
bilst slāpekļskābes 
un ūdens vienkāršai 
atomskaitu (ekviva
lentu) attiecibai, 

2) sastāvs iz
nāk citāds, ja pār
tvaici izdara zem 
augstāka, vaj zemā
ka, nekā atmosfēras 
spiediens. Acim re-
dzotj'a slāpekļskābes 
hidrats šķidumā pa-

60 

20 • 

0 
H 2 0 HMO, 

20 kO 60 80 100% 

Zīm. № 124. S lāpekļskābes ū d e n s šķ īdumu 
varišanas tempera tūru līkne. 

stāv (kas ļoti iespējams), tas varot disocie (sadaļas). 

Tabele № 24. 

H NO, + H,0 m a i s i j u m a v ā r i š a n ā s t e m p e r a t u r a s 
(R o s c o e). 

Koncen
trācija : 

°/n HNOa. . 

Varišanas 

t empera tura : 
Sas t āvs : 

0 % 100" H,0 
6 8 % 120,5° H,0 + 1,214HNO, 

100% 86" HNO : ļ 

Augšminēto apstākļu pēc nav iespējams ar destilāciju vien 
attīrīt slāpekļskābi. Destilējot šķīdumus, kas satur v a i r ā k par 
6 8 % HNO : ļ , dabon destilatā tīru slāpekļskābi, bet paliekās dabon 
68" u — tigu skābi; bet šķidumi, kuros HNO : ļ saturs mazāks par 
68%, dod destilatā tīru ūdenī, un retortā paliek atkal 68%;— 
tīga skābe. 
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Slāpekļskā
bes hidrati . 

K i s t e r s (Küster) un K r ē m a ns (Kremann) atrada, ka 
hidratu s a s t ā v u var' smalki noteikt pēc slāpekļskābes šķidumu 
s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r ā m . Rezultāti, kādus tie ieguva, 

10 20 30 50 60 70 &0 90 100' 
Zīm. 12;i S lāpekļskābes ū d e n s šķ īdumu sasalšanas tem; e ra tu ru l īkne . 

pievesti sekojošā 25 tabelē un attēloti diagramā, kas redzama 125 
zīmējumā. 

Tabele 25. 
HN0 : , + H._,0 m a i s i j u m a s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r a s 

(K i s t e r s un K re m a n s ) . 

Koncentrācija : Sasalšanas l empe 
Sas tāvs : 

°/o HNOa. ra tura . 

0,0 °/o i 0,0° A H,0 
32,7 °/o — 43,0" B (H a O) + (HNO : ) . 3H,0 ) 
53,8 °/o - 18,5" C HNO., . 3H..0 
70,5 % — 42,0" D (HNO ; ļ . 3H .p )+ (HNO : , .H ,0 ) 
77,75°/o - 38,0" E HNO :, . H.20 
89,9 °/o — 66,3° F (HNO ; , . H aO)-r"(HNO.,) 

100,0 °/o — 41,2° G HNO., 

Šo diagramu salidzinot ar slāpekļskābā sudraba ūdens šķi-
duma sasalšanas likni, kas pievesta 126 lap. pusē (zim. 83), 
redzam, ka šajā diagramā atkārtojas t r i s r e i z a s vienkāršā likne, 
kuru aplūkojām senāk: uzkrit d i v i maksimālie punkti : 



Č un E, un t r i s evtektiskie (kriohidratiskie) punkti: B, D uri 
F. Maksimālais punkts C noteikti atbilst hidratam : HNO : ļ .3H,0, 
un punkts E — hidratam : HNO ; ļ .H 2 0 . Evtektiskie punkti attēlo: 

B : kriohidratu, sastāvošu no ledus un hidrata HNO : ļ . 3 H,0, 
D= kriohidratu, sastāvošu no hidrata HNOg. 3 H,0 un hid

rata HNO,,.H,0, 
F: kriohidratu, sastāvošu no hidrata HNO ; ļ .H,0 un krist. HNO,,< 
Tādā kārtā slāpekļskābes d i v u augšminētā sastāva hid-

ratu pastāvēšana uzlūkojama kā neapstridami pierādita. 
Slāpekļskābe — visstiprākā no pazistamām skābēm: viņā 

šķist gandriz visi metāli, izņemot zeltu un platinas metālus. Pie 
tam pa lielākai daļai rodas metālu slāpekļskābie sāļi jeb nitrāti, 
kas viegli šķist ūdeni. 

Bet slāpekļskābe turklāt ir vēl stiprs o k s i 
d ē t ā j s . Tāpēc ūdeņradis, metāliem šķis-
tot, tikai pa daļai, vaj pavisam neatdalās 
brivā veidā, bet oksidejas ūdeni (sal. 171, 180 lap. 
puses». Pie tam rodas dažādas slāpekļskābes redu
cēšanas pakāpes, kuru raksturs atkarājas no skābes 
koncentrācijas un metāla dabas. Tā, pirmā fāzē 
rodas slāpekļpaskābe un viņas anhidrids : ja nitrāta 
(piem. KNO;,) šķidumā sērskābes klātbūtnē iemērc 
cinka gabaliņu (zim. 126) ; slāpekļpaskābe konsta
tējama, pielejot šķidumam jodkalija un stērķeļu šķī
dumu. Jodkalijs slāpekļpaskābe oksidejas (bet ne 
slāpekļskābē), atdalot jodu (185 Ip. p.). Reakcija no
risinās pēc šāda nolidzinajuma: 

Zīta. № 126. 
Slapekļpaska-
bes rašanās, 
šķīstot ci nkam 
s lāpekļskābē 

Slāpekļ-_ 
skābe kā 

skābe . 

Oksidējoša 
darb ība . 

HNO,, + 2 H = HNO, -1- H.,0. 

Reducēšanas process, šķidinot koncentrēta slāpekļskābē varu, 
iet vēl tālāk un rodas slāpekļa oksids (sal. 171 lap. p.): 

II HNO, 3 H = NO + 2 H.,0. 

šķidinot atšķaiditā slāpekļskābe alvu, dabonam hldroksilaminu 
(180 Ip.' p.): 

III HNOg + 6 H = NH,OH -f 2 H,0. 

Bet ja vājam slāpekļskābes (vaj ari kāda nitrāta) šķidumam 
pielej kodigā kālija šķidumu, pieber „cinka putekļus" (smalku 
cinka pulveriti) un to vāra, konstatējama amonjaka attistišanās (ar 
lakmusu, vaj koncentrētā sālsskābē apmērcētu stikla spieķiti). Tā 
tad, šajā gadijienā reducēšanas process gājis vistālāk-. 

IV H N 0 3 + 8 H — N H 3 + 3 H,0. 
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fi. 

Ne tikai ūdeņradis vien, bet ari daudzas citas reducējošas 
vielas oksidejas slāpekļskābē. Sevišķi raksturiga reakcija ar 
dzelzs oksidula sāļiem (fero-sāļiem). 

Kālija nitrāta (KNO.,) šķidumam cilindri A 
(zim. 1 27) pielejam piesātinātu ferosulfata (dzelzs 
vitriola) škidumu. Noliecot cilindri slipi, šam mai
sījumam pielejam dažus cm : i koncentrētas sērskā
bes. Pēdējā, būdama smagāka, nostājas cilindra 
dibina, krasi atdalīdamās no vieglākā augšas slā
ņa. Tūliņ rodas starp abām fāzēm b r ū n s 
g r e d z e n s . Slāpekļskābes reducēšana šajā ga-
dijlenā notiek pēc nolidzinajuma: 

6 FeS0 4 + 3 H. 2S0 4 4, 2 HNO : ļ = 
= 3 Fe,_,(S04)a + 4 H,20 + 2 NO. 

Zim. № 127. Slā
pekļskābes saļn 
reakcija ar dzelzs 

vitriolu. 

Degšana 
slāpekļskābē 

Slāpekļa oksīds, kas ar lieko ferosulfatu ra
da brūnu savienojumu (173 Ip. p.), uzlūkojams 
kā reducēšanas produkts. 

Sevišķi jūtigs reaktīvs uz slāpekļskābi — d i f e n i l a m i n a 
šķidums koncentrētā sērskābē: pielejot slāpekļskābi (jeb nitrātu), 
rodas intensivi zils nokrāsojums. Tomēr jāņem pie tam vērā, ka 
šo reakciju uzrāda ari citi oksidētāji (chlorskābe, slāpekļpaskābe). 
Indigo šķidums ar sērskābi slāpekļskābē oksidejas un kļūst 
bezkrāsains (sal. ozonu un ūdeņraža peroksidu). 

K o n c e n t r ē t ā slāpekļskābe oksidē tik enerģiski, ka nokar
sēta ogle, iemērkta kūpošā slāpekļskābē, turpina tajā degt uz 

viņas skābekļa rēķina (zim. 128). 
Porcelāna blo-

Zim. № 128. Og-
l esdegšanakupo 
šā slāpekļskābē. 

diņā samaisa kūpo
šu slāpekļskābi ar 
koncentrētu sērskā
bi. Šajā maisijumā 
pilina no pipetes ter
pentīnu. Katrs ter-
pentina piliens tajā 
aizdegas un sadeg 
(zim. 129). 

Gluži tādas pa
šas oksidēšanas spē
jas plemit slāpekļ
skābes sāļiem. Apa
ļā, grūti kausējama 
stikla kolblņā izkau-

Zīm. № 121^ Terpentina aiz
degšanas kūpošas slāpekļskā
bes un koncentr. sērskābes 

maisijumā. 
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sejām zalpetri (zim. 130). Pēc tam šķidrajā masā sviežam 
nokarsētas ogles gabaliņus. Tie aizdegas un sadeg ar spožu 
gaismu (kā skābekli). Tas pats notiek ari ar sēru : tas izkausētā 
zalpetri aizdegas un sadeg. 

Zalpetra (kālija), ogles un sēra maisijumu sauc p u l v e r i . 
Šis •maisijums aizdegas ne tikai karsējot, bet ari no sitiena, 

no elektriskās dzirksteles un ..detonatora" 
sprādziena (162 Ip. p.). Ogle un sērs šajā 
reakcijā sadeg, bet nitrāts dod skābekli, 
kas šai degšanai nepieciešams. Tā kā reakcijā 
attistas siltums un reizā ari Cļāzejadi produkti, 
kas ieņem lielu tilpumu, mūsu ricibā visi fak
tori, kas nepieciešami sprādziena radišanai 
sal. 77 Ip. p.). „ Parastā" jeb tā saucamā 
„melnā" pulvera sastāvs mēdz būt dažāds. 
Ari sprādziena produkti sakarā ar to ir dažādi. 
„Normālais" pulveris satur ap 6 8 % zalpetra, 
1 5 % sēra un 1 7 % oglekļa, kas apmēram at
bilst sastāvam • 2 KNO : ! + 3 C + S. 

Zitn Ms 130. Ogles 
un sera degšana iz

kausēta zalpetri. 

Tada gadijienā degšanas reakcija notiek pec nolidzinajuma: 

2 KNO, + 3 C + S = 3 CO, + H, + KoS. 

Istenibā rodas ari vēl citi produkti: KoC03, K,S0 4 > CO. 
Cietie degšanas produkti, piemēram, K,S sasmidzinas sprādzienā 
un rada d ū m u s. Tā saucamo b e z d ū m u pulveri (nitroce-
lulozu) pagatavo, iedarbojoties slāpekļskābei uz celulozu (vati). 
Tam sadegot, rodas tikai gāzejadas vielas, kas neatdala dūmus. 

Bez pulvera praktiķa lieto kara vajadzibam un kalnrūpnieci- Spridzina-
bā ari citas spridzināmās vielas: nitroglicerīnu (dinamitu), pikrin- mas vielas, 
skābi, trinitrotoluolu (trotilu) u. c. Tie — organiski savienojumi, 
kurus pagatavo, iedarbojoties slāpekļskābes un sērskābes maisīju
mam uz organiskām vielām: glicerinu, fenolu, toluolu u. c. (nitra-
cija). Tie visi e n d o t e r m i s k i savienojumi, ar ko ari izskaid
rojamas viņu spridzinošās ipašibas. Visos tajos atrodas slāpeklis. 
Tāpēc pēdējais uzlūkojams kā s v a r i g a k a i s sprādziena ele
ments. Slāpeklis atdalās sprādzienā gāzejadā veidā, palielinot sis
tēmas s p i e d i e n u . Bez tam visas šās spridzināmās vielas 
satur oglekli, ūdeņradi un skābekli. Ogleklis un ūdeņradis, savie
nodamies ar skābekli, sprādzienā sadeg. S i l t u m s, kas pie tam 
attistas, vēl paātrina reakciju. Degšanas produktu temperatūras 
paaugstinājums stipri palielina visas sistēmas spiedienu. 
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Sekojošā tabelē pievesti sprādziena izplatišanās ātrumi un 
spiedieni, kas rodas sprāgstot 1 kilogramam spridzināmo vielu 
viena litra tilpumā. 

T a b e I e № 26 

S v a r ī g ā k o s p r i d z i n ā m o v i e l u s p r ā g š a n a s ā t r u m i 
un s p i e d i e n i . 

Nosaukums. S a s t ā v s . 
Sprādz iena S p i e d i e n s 

ātrums: met 1 litrā no 1 
ros sekunde , klgr . vielas 

75n"'KN0., M 3 " " C + 1 2 " "5 
kgr 

Melnais pulveris 75n"'KN0., M 3 " " C + 1 2 " "5 — 2 8 8 4 c m , 
Nitroglicerīns C H, (NO.).. 8500 9282 „ 
Nltroceluloza C,,, H, : 1 O, ( N 0 8 ) i i 5400 9594 „ 
Plkrinskābe C, H, (O l i ) (NO,) : ! 7200 9781 „ 
Sprāgstošais 

dzivsudrabs Hg (CN •'>)., 3920 4450 „ 
Slāpekļskābals 

amonijs NH. 4NO :. 5196 „ 

S l a p e k ļ p a r s k a b e : HNO,. 

Samaisot atšķaiditu slapekļpaskabes šķidumu ar ūdeņraža 
peroksidu, šķidumā rodas slāpekļpārskābe: 

HNO,, + 2H,,0._, = HNO.| + 2HO. 

Ša viela ļoti nestabila un ātri sadaļas: 

HNO, f H.,0 = HNO ; ! + H.,0.,. 

S l ā p e k ļ a n o z i m e . 

Barošanās. Slāpeklis baltumvielu veidā atrodas protoplazmā (138 Ip. p.), 
tāpēc uzlūkojams kā svarigs dzivibas faktors. Ķimiskos procesos, 
kas norisinās mūsu organismā, daļa baltumvielu pastāvigi sadaļas 
un organismu atstāj. 

šo zaudējumu papildina, uzņemot barību. Pieaudzis virietls 
pie 10 stundu darba dienas, pēc F o i t a (Voit) aprēķina, uzņem 
24 stundās ar baribu 118 gr. baltumvielu, kamēr pieaugusi sieviete 
tādos pašos apstākļos uzņem 94 gr. Šis baribas daudzums stipri 
atkarājas no cilvēka vecuma, kā ari no darba veida un klimata, 
kas redzams sekošā tabelē : 
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, T a b e l e 27. 
c 

D a ž ā d u b a r i b a s v i e l u p a t ē r i ņ š s a k a r ā ar d a r b a 
v e i d u (pēc F o i t a). 

N o d a r b o š a n ā s . Raltum-
vielas. 

Ogļhi-
drāti . Tauki . Siltuma 

vēr t iba . 

Angļu cikstonis 288 gr. 93 g r . 88 g r . 2189 cal. 
Angļu kalējs 176 „ 666 „ "71 „ 3780 „ 
Kareivis kara gaitā . . . . 146 „ 504 „ 46 „ 2852 „ 
Strādnieks 130 „ 550 „ 40 „ 2903 „ 
Ārsts. 127 „ 362 „ 89 „ 2602 „ 
Kareivis miera laikā 117 „ 447 „ 35 „ • 2424 „ 
Japānu students 83 „ 622 „ 14 „ 2779 „ 
Londonas šuvēja . . . . . I 54 „ 292 „ 29 „ 1688 „ 
Vidēj i : 

vīrietis (75 kgr. smags) 
| sieviete 

118 „ 
94 „ 

500 „ 
400 „ 

56 „ 
45 „ 

2810 „ 
2240 „ 

Sakarā ar šiem datiem Interesanti salidzinat dažādu uztura 
vielu baribas vērtibu, kas redzama tabelē 28 (199 Ip. p.). 

Ja organismu uzlūko kā darbnicu, kur pārstrādā dažādas, 
pa lielākai daļai organiskas vielas, daļa baltumvielu top Izlietota 
remontam un pieaugšanai (organisms to uzņem), pārejā daļa , 
izpilda apgrozibas kapitāla lomu, t. i. tiek uzņemta organismā, un pēc 
dažādiem pārvēršanās procesiem atkal to atstāj. Cik fizioloģijā 
zināms, organismā šie sarežģitie pārvēršanās procesi pastāv viņu 
s a d a l i š a n ā vienkāršākos produktos, kuru pēdējā stadija — 
urinviela, ko organisms atdala urinā no 30 — 45 gram. 24 stundu 
laikā. Nesadalītu baltumvielu parādīšanās urinā ir slimiga (pato
loģiska) parādiba (albuminurija). Ogļhidrāti un tauki priekš orga
nisma tas pats, kas darbnicā kurināmais materiāls. Tie oksidejas 
un atdalās (izelpotā gaisā) kā oglekļa anhidrids un ūdens. Ogļhid
rātu (cukura) izdalīšanās urinā novērojama patoloģiskā procesā: 
diabetes mellitus. 

No visa ta redzams, ka slāpeklis izpilda valsts dzivē divko- S L Ā P E K Ļ A 

sigu lomu. No vienas puses tas nepieciešams dzivibas uztureša- a k t i v e š a M 

nai, bet no otras — to izlieto spridzināmās vielās gluži pretējam 
mērķim : cilvēku iznicināšanai. No kāda viedokļa ari neraudzitos 
uz šo jautājumu, mēs nonākam pie viena slēdziena: slāpekļa 
savienojumi n e p i e c i e š a m i valsts aizsardzībai ciņā ar badu, 
kā ari ar ienaidniekiem. Cili zalpetra krājumi apmierināja lidz lielajam 
pasaules karam visu valstju vajadzibas pēc slāpekļa savienojumiem 
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mēslošanai un karaspēka apgādāšanai. Bet, ņemot vērā Šo krāju
mu (kuri pēc ģeologu aprēķiniem pietiktu tikai lidz 1931 g.) pastā
vīgu izsikšanu, kā ari ievērojot to, ka var tikt atšķirti no aizjū
ras zalpetra (kas faktiski notika ar Vāciju), dažas valstis, un pirmā 
kārtā Vācija, jau kara priekšvakarā bij spiestas pārdomāt par slā
pekļa „aktivešanu", t. I. pārvēršanu tādā veidā, kas pieejams stādu 
asimilācijai un pārstrādāšanai tālākos ķimiskos savienojumos. Mēs 
redzējām, ka ša svarigā problēma atrisināta trijos dažādos ceļos : 

I. tiešā slāpekļa oksidēšanā augstā temperatūrā, un slāpekļa 
oksidu pārvēršanā slāpekļa skābēs, vaj viņu sāļos (sal. 167, 
187 lap. p.) : 

N, + 0 , 2 NO 
2 NO + 0 , = 2 NO, 

2 NO, 4- H 2 0 = HNO, 4- HNO s , vaj 
4 NO, + 2 C a ( 0 H ) , = Ca(NO : !)," 4" Ca(NO,) 2 + 2 H 2 0 . 

II. amonjaka sintezē un oksidēšanā par slāpekļskābi (sal. 146, 
151 Ip. p.): 

N 2 4- 3 H.2 TT± 2 N H 3 

N H 3 + 2 0 , = H N 0 3 4- H,0 

III. kalcija cianamlda pagatavošana un sadalīšana ar ūdeni 
(147 Ip. р.): 

N, 4- CaCo = CN.NCa 4- С 
CN.NCa 4- 3 H,0 == CaCO : 1 4- 2 N H 3 

N H 3 + 2 0 , " = : H N 0 3 4- H.,0. 

Visas šās tris metodes plaši izlietoja kara laikā. Cik liels 
bijis slāpekļskābes patēriņš pēdējā karā, redzams no ta, ka pa kara 
laiku patērēts pēc paviršiem aprēķiniem ap 2 m i l j o n i t o n n u 
spridzināmo vielu. Vācija tik ilgi varēja karot, tikai pateicoties 
zinātniskai un techniskai slāpekļa aktivešanas procesu izpētišanai. 

Slāpekļa Šo lekciju nobeidzot, jāaizrāda, ka 1919 gadā R e z e r f o r d s 
adahšana. (Rutherford) novēroja, ka slāpeklis zem radioaktivu vielu staru 

iespaida sadaļas, acim redzot, hēlijā un ūdeņradi: 

N = Не 4- H. 

Par šiem jaunajiem eksperimentiem un slēdzieniem runāsim 
lekcijā, kas veltita rādijam. 
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Tabele № 28 
B a r i b a s v ē r t i b a d a ž ā d ā s u z t u r a v i e l ā s . 

Uztura vielas. 

B
a

lt
u

m


v
ie

la
s
. 

O
gļ

hi
dr

āt
i. 

T
au

ki
 

g un 
-d 
D P

al
ie

ka
s.

 

K
al

or
ij

as
, 

0/0 ° |0 o/o o/o 0/0 o/o o/o o/o o/o o/o cal. 
M a i z e: 

baltā . . . . . 5,5 56,6 0,4 33,7 3,8 253 
rudzu . . . . . 4,7 47,9 0,6 39,7 7,1 220 
kaltēta . . . . 7,6 73,2 1,8 9,5 7,9 346 

G a l a : 

zirga 21.0 0,8 2,4 73,2 2,6 127 
vērša 19,7 0,0 13,8 65,4 1,1 223 
teļa . . . 18,8 0,0 2,7 76,7 1,8 118 
vistas 19,9 1,7 4,4 72,1 1,9 144 
zivs (lidakas) . . 17,9 0,0 0,5 79,6 2,0 91 

P i e n S: 

mātes 1,9 6,3 3,6 87,6 0,6 68 
govs 3,2 4,8 3,5 87,3 1,2 67 
kondensēts . . . 10,4 13,7 10,8 61,5 •3,6 206 

T a u k i : 

sviests . . . . 0,7 0,5 81,2 13,4 4,2 761 
margarins . . . 0,5 0,4 84,5 9,1 5,1 790 
cūkas 0,2 0,0 95,1 0,7 4,0 885 

0 I a s (50 gr.) . . : 12,2 0,6 10,2 65,8 11,2 154 

s i e r s (Šveices). . 22,3 5,0 29,5 34,7 8,5 403 

M i I t i : 

risi . . . . 0,6 82,6 0,0 13,7 3,1 333 
auzu putraimi . . 9,4 64,0 3,5 9,6 13,5 334 

D ā r z a j i : 

kartupeļi . . . . 1,5 20,0 0,1 74,9 3,5 88 
zirņi (sausēti) . . 17,0 45,8 0,6 13,8 22,8 271 
pupas (baltās) . . : 25,3 48,3 1,7 13,5 11,2 318 
puķu kāposti . . 1,8 3,8 0,2 90,9 3,3 26 
spināti . . . . 2,7 3,0 0,3 89,2 4,8 28 
āboli, bumbieri. . 0,3 12,6 0,0 84,4 2,7 52 
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Zīm Xs 131. Granita struktūra: laukakmens Zīm. Ns 132. Smilšakmena struktūra: kvarca 
(gaišs), kvarcs (pelēks) un vizulis (balts). graudi kaļķakmenī. 

Heterogēnas Noskaidrojot šo jautājumu ar ša laika pētišanas aparātu, izklīst 
sistēmas. p a lielākai daļai visas šaubas. Labi noslipets g r a n i t a gabaliņš 

zem mikroskopa atstarotā gaismā rāda ainu, kas redzama 131 zī
mējumā. Kā redzams, tas sastāv no trejādas sugas daļiņām: 
gaišiem laukakmeņa, pelēkiem kvarca un baltiem vizuļa kristāliem. 
Līdzigu saliktu struktūru uzrāda ari s m i l š a k m e n s , kas sastāv 
no kaļķakmeni sablīvētiem kvarca graudiņiem (zīm. 132). 

Sešpadsmitā lekcija. 
A t o m u p a s a u l e . 

Pamata jautājums. — He te rogēnas s is tēmas. — H o m o g e n a s sistēmas.— 
Koloidi. - Atomi. — Vaj atomi nedalāmiV — Atomhipotezes mērķis . — 
Izplēšanās izskaidrojums — Šķīšana. — Ķ i m t s k o p a r ā d i b u ' mecha
nisms. — Atomu īpašibas. — Atomu svars . — Kintijas l ikumi: , masas 
pastāvibas l ikums. — Konstanto att iecihu l ikums. - Vienkāršu skaitu 
l ikums. - Ķimisko ekv iva len tu l ikums — A v o g a d r o hipotēze.— 
Gazejado e lementu daļiņas. — Molekular- un a tomsvars . — Molekulaf-
svars un gāžu b l īvums — Gāžu „normalsvars" . — Gaistošo vie lu rtiple-
kularsvat i . — Viktora M e i j e r a m e t o d e . - Molekulai svari ķīmijā. — 
Atomsvara izvēle. - - Ķimisko formulu izvēle . — Disociacija. — Asociā
cija. — Mulekttlarsv iri fizikā. — Osmotiska 's spiediens . — Šķ īdumu 
iztvaikošana un sasalšana — Molekularsvari šķīdumā. — Izņēmumi. — 

Daļiņu u z b ū v e . — Sterenķimija. 

Pamata ._ . • 1

 fc^ ; 

jautājums. Jau senie grieķu dabas pētnieki interesējas par v i e l u u z b ū v i . 
Jau viņi uzstādija jautājumu: „Vaj matērija viņas dažādos 
veidos sastāv no nepārtrauktas, v i e n g a b a l a masas, vaj no 
atsevišķām daļiņām, kuras atšķir b r i v a (matēriju nesaturoša) telpa?" 
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Pat tajos gadijienos, kad pavirši aplūkojot nav saskatāmas 
atsevišķas struktūras sastāvdaļas, pamatigaka pētišana atklāj intere
santus iekšējās uzbū
ves sīkumus. M e t ā l u 
p ē t i š a n ā lieto tā 
saucamo „ m e t a l o -
g r a f i s k o " metodi. 
Ja t ē r a u d u rūpigi 
noslipē un no virspuses 
viegli apstrādā ar vāju 
skābi, tas uzrāda zem 
mikroskopa slāņveidigu 
uzbūvi („perlits", zim. 
133): melnās līnijas, kas 
pareizi seko viena otrai, 
ir dzelzs un oglekļa 
savienojums, izplatits 
tiras dzelzs masā (gaišā 
daļā). B r o n z a s slī
pēju ms (zim. 134) uz
rāda vara un alvas 
maisitus kristālus, kuru 
sagrupejums atgādina 

pīsli 

Zīm 138, T ē r a u d a slīpējums, apstrādāts ar 
vāju skāb i : „perlits ' ' . 

egliti. 135 zimejumā redzams m i s i ņ a 
slipejums, kura novērojami divējādi vara un cinka maisiti kristāli. 

Zīm. X e I34. Bronzas (ar 4,.rj0;o alvas) s t ruktūra . Zim. № 135. Misiņa slīpējums. 

Ari daudzas šķidras sistēmas ( e m u l s i j a s ) zem mikroskopa 
uzrāda šķidrumā nosvērtas daļiņas. A s i n s piliens sastāv no 
caurspidiga šķidruma, kurā ļoti daudz nosvērtu sarkano un balto 
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Homogenas 
sistemas. 

Zīm. № 136. Asins piliens, 
palielināts. 

480 reizas 

asins ķermenišu (ap 5 miljoni katrā cm 3 , zim. 136). Šo ķerme
nišu diametrs = 0,007 —0,008 milim. Piena pilienā skaitās 1—5,75 
miljonu tauku lodīšu, kuru vidējs diametrs, apmēram, 0,004 milim. 
(zim. 137). Pat gāzēs bieži novērojamas Šķidras un cietas daļiņas 

(migla, putekļi). Novērojot 
saules staru ceļu gaisā, 
redzami siki mirdzoši 
putekliši. 

Lidzigas sistēmas, 
kurās ar neapbruņotu aci, 
vaj ari zem mikroskopa 
izšķiramas atsevišķas d a-
ža d a veida daļiņas, sauc 
h e t e r o g ē n a s (emulsi
jas, maisijumus). Turpre
tim, tādas sistēmas, kurās 
lidz šim vēl nav konstatēta 
d a ž a d a struktūra, sau
cas h o m o g e n a s . Rūpigi 
nofiltrētā ūdens pilienā 
(„optiskl tukšā"), vaj gai
sā, kas attinis no putek
ļiem, nav iespējams pat 

ar vislabāko mikroskopu novērot atsevišķas daļiņas. Ari caurspidigl, 
tīri kristāli, optiski izpētot, izrādās homogeni. 

Koloidi. Tomēr, ari šajā gadi-
jienā pastāv heterogēnu si
stēmu pāreja homogenos šķi-
dumos. K o l o i d š ķ i d u m i 
atrodas uz robežas starp 
šām abam sistēmām (130 Ip. 
p.). Viņu osmotiskais spie
diens un citas, ar to sakarā 
stāvošas, ipašibas norāda, ka 
koloidi pieskaitāmi pie šķi-
dumiem. Bet bieži vien tajos 
novērojamas ar u I t r a -
m i k r o s k o p u mazas daļi
ņas, kuru diametrs=0,000005 
milim. (zim. 138). Tāpēc ari 
koloidus uzlūko kā p s e i d o -
š ķ i d u m u s (lai atšķirtu tos no homogeniem, „istiem" šķīdumiem). 
Tomēr, mūsu laikos neapšaubāms ir fakts, ka starp „pseidošķidumiem" 
un „istiem" šķīdumiem nepastāv krasa robeža, jo pazistami zelta 

Zīm. ,M 137. Piena piliens, 400 reizas 
palielināts. 
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koloidšķidumi, kuru daļiņas tik mazas, ka nav saskatāmas pat zem 
u 11 r amikroskopa, kuri uzrāda v i s a s „isto" šķidumu ipašibas, un 
tomēr nojaušami heterogēnas. 

Izliekas, it kā homogenu vielu (kas neuzrāda savu iekšējo 
struktūru vissmalkākajos pētijumos) esamibas fakts noteikti runātu 
matērijas v i e n g a b a l a (nepārtrauktai) uzbūvei par labu, pierādot, 
ka pastāv vesela 
rinda viengabala vie- r " 
lu, kurās nav ne 
pārtraukumu, ne 
starptelpu. Tomēr 
dabas zinātne jau 
pašā pirmajā savas 
attistibas pakāpē, ar 
kuru iepazināmies 
seno grieķu filozo
fijas sistēmās (9 Ip. 
p.), novirzijas uz 
citu pusi. Grieķu 
filozofs D e m o k r i t s , 
kurš dzivoja no 470 
lidz 360 g. pirms 
Kr.dzimšanas,izteica 
domas, ka v i s a s , 
ne tikai nojaušami 
heterogēnās, bet ari 
homogenās vielas uzbūvētas no atsevišķām daļiņām, 
atrodas starpas. 

Šās daļiņas, kas Izpilda it kā ķieģeļu lomu, no kuriem uzbū
vēta visa matērija, tik niecigas, ka nevar pat iedomāties tās tieši 
saredzēt kaut ar visstiprāko mikroskopu, šās maziņās, kaut gan 
ne bezgala mazās, daļiņas D e m o k r i t s nosauca „ a t o m u s " . 
Tāpēc ari māciba, kas dibināta uz viņu esamības pieņēmumu un 
aplūko to ipašibas, saucas „atomteorija". 

Nosaukums „atoms" cēlies no grieķu vārda atoiioc un nozimē 
„nedalams". Daudzi zinātnieki senāk turējās pie uzskata, ka atomi 
ir matērijas beidzamās nedalāmās daļiņas. Tomēr šāds uzskats 
par atomu dabu nesaskan nedz ar loģikas prasibam, nedz ari ar 
eksperimentu rezultātiem. Pat vismazāko ķermenitl savā p r ā t ā 
varam dalīt bez gala, cik tik patik. Kas attiecas uz Ša uzdevuma 
p r a k t i s k o izpildījumu, skaidrs, ka šādas dališanas sasniegtās 
robežas atkarāsies no technikas attistibas stāvokļa. Tā kā technika 
pastāvigi progresē, grūti iepriekš nosacit faktiskās dalamibas 
robežu. Un tiešam, jaunāko laiku pētijumi par elektrisko izlādi 

Zīm. № 138. Zelta koloidšķīdums zem 
ult ramikroskopa. 

starp kuram 

Atomi. 

Vaj atomi 
nedalāmi ? 
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gāzēs un radioaktivitāti noveduši pie slēdziena, ka pastāv daļiņas, 
kas daudz mazākas par atomiem. Tie ir — e l e k t r o n i , kuru 
masa vēl 1000 reiz mazāka, nekā vismazākā atoma masa. 

Vārdu sakot, nav nekāda pamata uzlūkot atomus kā 
nedalāmus. Viņu g a l v e n ā pazime pastāv tamā, ka tie eksistē kā 
atsevišķi i n d i v i d i ; kā ēka celta no atsevišķiem ķieģeļiem, tā 
ari viela uzbūvēta no atsevišķiem atomiem. Ar lielgabala šāvienu 
gan ķieģeļus var sašķaidit, bet tad sabruks ari'pati ēka. Gluži 
tāpat ar ārējiem spēkiem (elektrisko Izlādi, ultravijoletiem un 
radīja stariem) iespējam saskaldit atomus, bet tad sabrūk ari pati 
viela, kura no tiem sastāv. 

Atomhipo te - Ceļas jautājums, kādu labumu atnes zinātnei šāds eksperi-
zcs mcrlcis 

' ' mentāli nepierādits pieņēmums? Vaj mums nedraud but izrautiem 
no reālās istenibas, kurā lidz šim b i j ām , un aizmaldīties tukšas 
fantāzijas un aplamu nojausmu valsti? Atbilde uz šo jautājumu 
meklējama tamā, ka katras hipotēzes uzdevums — ;,noskaidrot" 

. faktus; atomhipoteze ir m o d e l i s , ar kura palidzibu mēs s a v u 
g a r ā a c u p r i e k š ā varam attēlot ar vienkāršākiem un saprota
mākiem elementiem novērojamās sarežģitās dabas parādības. To 
paskaidros daži piemēri. 

Izplēšanāsiz- ' r zināms, ka visas vielas maina savu tilpumu sakarā ar 
s k a i d r o j u m s . t e m p e r a t u r u un spiedienu. Vielas sildot pa lielākai daļai Izplēšas, 

atdzesējot, kā ari saspiežot, viņu tilpums pamazinās. Turoties pie 
uzskata, ka viela sastāv no nepārtrauktas, viengabala masas, grūti 
vielas izplešanos konkrēti priekšā stādities. Drizak būtu domā
jams, ka tilpums, tāpat kā masa, neatkarigi no apstākļiem paliks 
vienmēr tāds pats, kā bijis. Bet tas nesaskan ar eksperimentu. 
Pavisam citādu apgaismojumu Iegūst š ā s parādības, ja pieņem, 
ka viela sastāv no atomiem. A t o m u tilpums, tāpat kā viņu 
masa, v a r ari nemainīties. Bet brivās starpas, kas šķir vienu 
atomu no otra, var palielināties, vaj pamazināties. Sakarā ar to 
jāmainās ari vispārējam vielas tilpumam, 

šķ ī šanas Otrs piemērs. Cukurs šķist ūdeni. Kas pie tam notiek? 
paradibas . Q^ iedomāties, ka telpā, kas pildīta ar viengabala ūdens masu, 

varētu vēl ievietot otru vielu (cukuru). Bet izejot no atomhipoteze; 
redzes stāvokļa, var pieņemt, ka ūdens daļiņas, cukuram šķīstot, 
cita no citas attālinās un dod brivu vietu cukura daļiņām. 

Ķimisko Vislielāko nozīmi atomhipoteze iemanto ķimisko procesu 
parādību m e c h a n i s m a noskaidrošanā, nostādidama jaunā aalsmā mums 

mcel ianisms . . . . . ,., —, 
jau pazīstamos ķīmijas pamatlikumus. Ūdeņradis, savienodamies 
ar skābekli, rada jaunu vielu : ūdeni. Kā lai šo abu elementu 
savienošanos uzskatami attēlojam? Ar atomu palidzibu viegli 
sastādams modelis, pēc kura rodas no elementiem ūdens. Mēs 
pieņemam, ka viens, vaj vairāki skābekļa atomi pievelk vienu, vaj 
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vairākus ūdeņraža atomus. Tādā ceļā rodas jaunas vielas, ūdens, 
komplicētāki atomi. Šādus vairāku atomu sakopojumus, kas sastāda 
jaunas individuelas daļiņas, sauc m o l e k u l a s . Tā atomhipoteze 
dod mums lidzekli mūsu g a r a a c u p r i e k š ā r a d i t dabā 
norisinošos procesus. 

Tāļak uzrisinas jautājums: ja atomi faktiski pastāv, tad 
kādas tiem ipašibas?. Kāda viņu forma, lielums, masa u. c ? Izlie
kas, ka, reiz atomi nav novērojami, nevur būt runa par viņu ipa-
šibam. Tomēr, ja atomu esamibas pieņēmums mūs noved pie 
slēdzieniem., kas saskan ar istenibu, varam mēģināt šo ceļu tur
pināt ari uz priekšu. Mēs varam pagaidām piešķirt atomam kādu 
n o t e i k t u ipašibu un pārliecināties, cik tālu no ta izvedamie seko-
jumi sakrit ar eksperimentu rezultātiem. Ja salidzinot izradisies, 
ka eksperiments runā pretim šiem sekojumiem, mūsu hipotēze 
jāatmet (vaj jāpārveido) un tās vietā jāpieņem cita. Bet ja izrā
dās, ka eksperiments saskan ar mūsu pieņēmumiem, vēl tomēr 
nav pierādits, ka mūsu pieņēmumi katrā ziņā pareizi (jo pie tādiem 
pašiem sekojumiem mūs, varbūt, novestu ari vēl kāds cits pieņē
mums); tomēr šāda saskaņa-piešķir mūsu pieņēmumam zināmu 
varbūtibu un pamudina šo hipotēzi attīstīt tālāk. 

Džons D a l t o n s 18. gadsimteņa sākumā pieņēma, ka 
1) viena un ta paša elementa atomiem ir pastāvigs svars, kuru tie 

patura ari savienojumos, un 
2) dažādu elementu atomiem ir ari dažāds svars. 

Šis pieņēmums ieguvis ķīmijā fundamentālu nozimi. Palū
kosim, kād'us no ta varam taisit slēdzienus. 

Acīm redzams, reiz elementu ķimiska savienošanās pastāv 
atsevišķu atomu pārgrupēšanā saliktākās daļiņās, savienojuma 
svaram jābūt vienādam ar elementu svaru kopzumu, t. ī. m a s a s 
p a s t ā v ī b a s l i k u m s šeit uzlūkojams kā mūsu pieņēmumu 
sekojums. 

Tāļak, ļoti varbūtigi, ka kāda savienojuma molekulai rodoties, 
zināma elementa noteikts atomu skaits vienmēr savienojas ar vienu 
un to pašu cita elementa atomu skaitu. Tad nu saprotams, ka katrā 
molekulā pastāv atsevišķu elementu k o n s t a n t a s v a r u a t t i e 
c ī b a . Tas pats sakāms par visu doto savienojumu. Viss tas 
mūs noved pie k o n s t a n t o a t t i e c ī b u l i k u m a (48 Ip. p.). 

Ja divi elementi viens ar otru rada vairākus savienojumus, 
tas iespējams tikai tāpēc, ka elementu atomi viens ar otru savie
nojas dažādās attiecibās. Visvienkāršākos gadijīenos šās attiecības 
būs izteiktas vienkāršos un, katrā ziņā, veselos skaitos. Tāpēc ari 
dotā elementa daudzuma attiecibai pret otra elementa svara vienību 
visos šo abu elementu savienojumos jāizteicas vienkāršos skaitos. 

Atomu 
Ipašibas. 

Atomu 
svars . 

Masas pa-
s tavibas 
l ikums. 

Konstanto 
at t iecibu 

l ikums. 

Vienkāršu 
skai ta 

l ikums 
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Mēs nonākam šajā gadijienā pie v i e n k ā r š u s k a i t u l i k u m a 
(50 Ip. p.). Kā piemēru, aplūkosim slāpekļa oksidus (164 Ip. p.). 
Ja pieņemsim, ka 

molekula slāpekļa oksidula sastāv no 2 atom. slāp. u n l atoma skāb. 
» n oksida „ „ 1 „ „ „ 1 „ „ 
„ „ trioksida „ „ 2 „ „ „ 3 „ 
„ „ dioksida „ „ 1 „ „ 2 „ „ 

pentoksida „ „ 2 „ „ „ 5 „ 

un slāpekļa atoma svaru apzimesim ar x, bet skābekļa atoma 
svaru ar y, tad slāpekļa oksidu sastāvs izteiksies šādās attiecibās: 

ii 
slāpekļa oksidulā: 2x slāpekļa daļas uz y daļām skābekļa 

oksidā: / x „ „ N „ y 
„ trioksida: 2 x „ „ „ 3y „ „ 

dioksidā: x „ „ 2y 
pentoksida: 2 x v „ „ „ 5y 

Tādā kārtā, uz 2 svara daļām slāpekļa dažādos viņa oksidos pakā
peniski atrodam: 1, 2, 3, 4, 5 svara daļas skābekļa, t. i. svarus, 
kuri atbilst vienkāršiem veseliem skaitem. 

Ķimisko No D a l t o n a teorijas pamata tēzēm redzams, ka katrs 
^ l i k u m s 1 ' " e ' e m e n t s v a r savienoties ar pārējiem elementiem tikai noteiktos 

daudzumos, kuri vaj nu vienādi ar v i e n u ša elementa atoma 
svaru, vaj ari attiecas pret to, kā v i e n k ā r š i v e s e l i skaiti. 
Tas pilnigi saskan ar dabigo un māksligo savienojumu analižu 
rezultātiem, kas atraduši izteiksmi e k v i v a l e n t s v a r u likumā 
(52 Ip. p.). Tā, piemēram, salidzinot metālu oksidu un sulfidu 
(sēra savienojumu) daudzuma sastāvu, dabonam šādus skaitus: 

I. o k s i d i satur: 

uz 16 daļām skābekļa 24,32 daļas magnija 
„ 16 '„ 40,07 „' kalcija 

16 „ 65,37 „ cinka 
„ 16 „ 137,37 „ bārija 
It 16 „ 200,6 „ dzivsudraba. 

u I f i d i satu r: 

U 7 24,32 daļām, magnija 32,06 daļas sēra 
n 40,07 „ kalcija 32,06 » » 
n 65,37 „ cinka 32,06 » ii 

n 137,37 „ bārija 32,06 » H 
n 200,6 dzīvsudraba 32,06 



Ja pieņem skābekļa a t o m a svaru = 16, tad sēra a t o m a 
svaram jābūt 32,06, magnija—24,32, kalcija —40,07 u. t. t. Citiem 
vārdiem: šeit pievestajiem elementu s a v i e n o š a n ā s svariem 
vaj nu jābūt v i e n ā d i e m ar viņu atomsvariem (pieņemot, ka 
šajos savienojumos uz vienu atomu skābekļa, vaj sēra Iet v i e n s 
atoms metāla), vaj ari vienādiem ar daudzumiem, kas atbilst atom-
svaru v i e n k ā r š i e m veseliem skaitiem (pieņemot šajos savieno
jumos komplicētāku molekulas sastāvu). Lūk, kāpēc elementa 
..savienošanās" svaru sauc ari viņa atomsvaru. 

Lai zinātu v i s u elementu atomu a b s o l ū t o s svarus (gra
mos), nepieciešami noteikti aprēķināt kāda v i e n a elementa atse
višķa atoma svaru. Bet kamēr vēl šis uzdevums nav veikts, mums 
jaapmierinajas ar r e l a t ī v a j i e m skaitiem. Pieņemot skābekļa 
viena atoma svaru = 16 vienibas, dabūjām elementu relativo atom
svaru tabell, kas pievesta 57 lap. pusē. 

Izejot no D a l t o n a pieņēmumiem par atomu īpašibam, mēs A v o g a d r o 
atradām, ka tie savos sekojumos pilnigi saskan ar reālo istenibu; m P o t e z e -
ar viņu palidzlbu mums izdevās ne tikai izskaidrot empirlskos liku
mus, pēc kuriem rodas ķīmiski savienojumi, bet ari norādit ekspe 
rimentalos pētijumos Iegūto s k a i t u f i z i k ā l o (reālo) nozīmi. 
Šādi panākumi pamudināja attistit D a l t o n a idejas vēl'tālak. 
Lieta grozās ap vielas uzbūves komplicētāko elementu, ^molekulu, 
ipašlbam. 

Amadejs A v o g a d r o 1811 gadā, Izejot no v i e n k ā r š u 
t i l p u m u l i k u m a (60 lp. p.), pieņēma, ka 

„ v i e n ā d o s g ā ž u t i l p u m o s p i e v i e n a d a s t e m p e r a -
t u r a s un v i e n ā d a s p i e d i e n a v i e n m ē r v i e n s un 
t a s pats molekulu skaits". 

Ja pieņemam A v o g a d r o hipotēzi, vienkāršu tilpumu likums 
iegūst šādu izskaidrojumu. Pieņemsim, ka divas g ā z e j a d a s 
vielas A un B, savienodamās, rada jaunu g ā z e j a d u vielu AB. 
Pēc D a l t o n a teorijas šis process norisinājās ta, ka viena, vaj 
divas (vispārigi vienkārš skaits) A-vielas molekulas savienojas ar 
vienu, vaj divām B-vielas molekulām, radot ari vienkāršu skaitu 
molekulu AB-savienojumā. Ja nu, saskaņā ar A v o g a d r o hipo
tēzi, vienāds skaits molekulu gāzēs A, B un AB Ieņem vienādus 
tilpumus, tad A un B tilpumu attiecibai, kā ari pēdējo attiecībai 
pret tilpumu AB jāizteicas vienkāršiem veseliem skaitiem. Un 
tamā, lūk, ari pastāv v i e n k ā r š u t i l p u m u likums. 

Kā piemērus, aplūkosim chlorūdeņraža, ūdens tvaiku un amon
jaka gāzes rašanos no elementiem. Gāzejadu 

e l emen tu 
Fakti pierada, ka chlorūdeņradim rodoties, v i e n s tilpums molekulas . 
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ūdeņraža savienojas ar v i e n u tilpumu chlora un rada d i v u s 
tilpumus chlorūdeņraža. Tas attēlojams šādā šēmā: 

| T c ļ 
H I + I Cl 1 

HCI 

Ja pieņemam, ka viens gāzes tilpums eksperimenta apstākļos satur 
N molekulas, un katra elementārās gāzes (ūdeņraža un chlora) 
molekula sastāv tikai no v i e n a atoma, mēs nākam pie slēdziena, 
ka N atomi ūdeņraža-j-N atomi chlora rezultātā dod 2N molekulas 
chlorūdeņraža. Bet tas nesaskan ar mūsu pamatuzskatiem: jo 
k a t r a chlorūdeņraža molekula v i s m a z satur vienu atomu ūdeņ
raža un vienu atomu chlora; tā tad, 2N molekulu chlorūdeņraža 
radišanai nepieciešami vismaz 2N atomi ūdeņraža un 2N atomi 
chlora. No ta redzams, ka vienā ūdeņraža tilpumā N m o l e 
k u l ā s jābūt vismaz 2N atomiem ūdeņraža, un tāpat vienā chlora 
tilpumā N molekulās — 2 N atomiem chlora. Jeb citiem vārdiem: 
k a t r a ū d e ņ r a ž a un c h l o r a m o l e k u l a s a s t ā v v i s m a z 
no d i v i e m a t o m i e m . 

Pie tādiem pašiem . rezultātiem noved ari citas reakcijas. 
Ū d e n i m rodoties, divi tilpumi ūdeņraža savienojas ar vienu til
pumu skābekļa, un rada divus tilpumus ūdens tvaika (sal. 62 Ip. p,): 

Ja nu mēs pieņemtam, ka katrs ūdeņraža un skābekļa tilpums 
satur N a t o m u s , tad no 2N atomiem ūdeņraža un N atomiem 
skābekļa var rasties tikai N molekulas ūdens (ja katra ūdens mole
kula sastāv no 2 atomiem ūdeņraža un 1 atoma skābekļa). Bet 
mēs patiesibā dabonam 2 tilpumus ūdens tvaika, t. i. 2N molekulas. 
Tā tad ari šajā gadijienā jāpieņem, ka katra ūdeņraža un skābekļa 
molekula sastāv v i s m a z no 2 atomiem. Tad 2 tilpumi ūdeņ
raža satur 2N molekulas, jeb 4N atomus, un 1 tilpums skābekļa 
satur N molekulas, t. i. 2N atomus. Tiem savienojoties, rodas 2 
molekulas ūdens, kas saskan ar A v o g a d r o hipotēzi. 

A m o n j a k s rodas no 3 tilpumiem ūdeņraža un 1 tilpuma 
slāpekļa, kuri savienodamies rada 2 tilpumus amonjaka gāzes 
(152 Ip. p.): 

m 
• • + OD 
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Lai raditu 2 tilpumus amonjaka, kuri satur 2 N molekulas, 
vajadzigi vismaz 2 N atomi slāpekļa un 6 N atomi ūdeņraža. 
Mūsu pieņēmums, ka katra ūdeņraža un slāpekļa molekula satur 
divus atomus, šo noteikumu pilnigi apmierina : jo tris tilpumos 
ūdeņraža atrodas 3 N molekulas, t. i. 6 N atomu ūdeņraža, bet 
vienā tilpumā slāpekļa atrodas N molekulas jeb 2 N atomi slāpek
ļa, t. i. taisni tik, cik vajadzigs 2 tilpumu, t. i 2 N molekulu 
amonjaka radišanai. 

Šie piemēri, kā ari daudzi citi gāzejadu vielu reakciju pēti- Molekular-
jumi, pamudināja A v o g a d r o taisit slēdzienu, ka elementu a t o m s v a r s . 
daļiņām gāzejadā stāvokli jau salikta uzbūve, un prot i : tās sastāv 
v i s m a z no d i v i e m atomiem. Un nav nācis vēl priekšā 
pētijumos gadijiens, kas norāditu uz ša skaita p a l i e l i n ā š a n a s 
vajadzibu. Tāpēc zinātne šo v i e n k ā r š ā k o no visiem iespē
jamiem vienkāršiem skaitiem atzinusi visvarbūtigako. Ja pieņem 
skābekļa atomsvaru = 16, viņa m o l e k u l ā r a i s svars (t. i. 
vienas molekulas svars) jāpieņem 32, ūdeņraža molekulārais svars 
= 2,016, chlora - 70,92, slāpekļa -— 28,02. Un vispārigi, l i e 
l ā k o t i e s u e l e m e n t u m o l e k u l a r s v a r s g ā z e j a d ā 
s t ā v o k l i i r v i ņ a d i v k ā r t ī g s a t o m s v a r s . Tomēr 
zināmi ari elementi, kuriem gāzejadā stāvokli daudz saliktākas 
molekulas (piemēram, fosfors, sērs) kā ari tādi, kuru molekulas 
sastāv tikai no viena atoma (dzivsudrabs, argons un citas cēlās 
gāzes). Pie tiem vēl atgriezīsimies vēlāk. 

Runājot par skaitiem, ar -kuriem apzimeti molekularsvari, Gāzu mole-
jaatkārto tas pats, kas sacits par atomsvariem. Kamēr nav iespē- ku la rsvars 
jams n o t e i k t i saskaitit molekulu skaitu kādas v i e n a s b l ī vums , 
gāzes tilpuma vienībā, jaapmierinajas ar molekularsvaru r e l a j i -
v a j i e m lielumiem. Tam nolūkam vielu molekularsvarus salidzi-
nam ar skābekļa molekularsvaru, kas p i e ņ e m t s kā noteikts 
lielums. Šis elements, kā zināms, likts ari atomsvaru pamatos. 
Izejot no skābekļa atomsvara, kas pieņemts = 16, dabonam viņa 
molekularsvaru = 32. Citiem vārdiem, mēs pieņemam, ka katra 
skābekļa molekula sver 32 pieņemtās vienibas. 

Tā kā pēc A v o g a d r o hipotēzes vienādos tilpumos visas Molekular-
gāzes satur tik pat daudz molekulu, cik lidzigs skābekļa tilpums, s v a r s u t l 
3 r 3 ' _ normal-
tad, protams, jebkuras vielas 1 grammolekula („mols") gazejada sva r s . 
stāvokli ieņems tādu pat tilpumu, kādu ieņem 1 grammolekula 
(32 gr.) skābekļa vienādos apstākļos. Tagad kļūst skaidrs, kāpēc 
gāzes „normalsvaru" 73 lap. pusē nosaucam m o l a jeb m o l e 
k u l a r s v a r u . 

No ta izvedams ļoti vienkāršs likums, pēc kura aprēķināms 
gāzejadu vielu molekularsvars : 

„ D o t ā s v i e l a s m o l e k u l a r s v a r u s a u c t ā d u 
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Šo vienādību vārdos varam izsacit šadi: „gazes molekular
svars vienāds ar viņas' blīvumu (attieciba pret gaisu), pareizinātu 
uz 28,97". 

Gaistošu Tā, uz A v o g a d r o hipotēzes un augšminētiem iegaume-
vielu mo- jumiem pamatojoties, viegli aprēķināmi visu g ā z e j a do vielu 

svaru aprē- molekularsvari. Bet vaj sacitais vispārigi nav piemērojams ari 
ķinašana. visām gaistošām vielām? Uz šo jautājumu dodama pilnīgi pozitiva 

atbilde, jo katra gaistoša viela pārvēršama tvaikos, un pēdējie, 
protams, padoti A v o g a d r o hipotēzei. 

Viktora j a m n 0 | ū ļ < a m parasti lieto metodi, kuru izstrādājis Viktors 
Meijera r 

metode. M e i j e r s (Wictor Meyer). Pētāmo vielu nosver maza stikla sto-

( i z t e i k t u g r a m o s ) , k u r š i e ņ e m g ā z e j a d ā s t ā 
v o k l i t i l p u m u , v i e n ā d u ar 32 gr . s k ā b e k ļ a t i l 
p u m u , a p r ē ķ i n ā t u v i e n ā d o s ( t e m p e r a t ū r a s un 
s p i e d i e n a ) a p s t ā k ļ o s " . 

73 lap. pusē aizrādīts, ka 32 gr. skābekļa pie O" un 760 
m/m spiediena ieņem 22420 cm : 1 tilpuma. Tāpēc, ja d o t ā s 
vielas molekularsvars ir M, tas nozimē, ka šās vielas M grami 
gāzejadā stāvokli pie 0° un 760 m/m. spiediena ari ieņems 
22420 c m 3 tilpuma. Tāļak zināms, ka vielas blivumu noteic 
masas attieciba pret tilpumu. 

Apzīmējot gāzes blivumu pie 0° un 760 m/m ar d, dabo-
nam : 

d = — 
22420 

M = 22420 X d . 

Tas nozimē, ka 

„gāzes molekularsvars vienāds ar viņas blivumu (absolūto) 
pie 0° un 760 m/m, pareizinātu uz 22420". Bet ja ir dots gāzes 
blivums 3 a t t i e c i b a p r e t g a i s u (tam ir dažas praktiskas 
ērtibas), tad, ņemot vērā, ka 1 cm' 1 gaisa pie 0° un 760 m/m sver 
0,001293 gr., dabonam 

„ pētāmās gāzes blivums _ d 
gaisa blīvums Ō^ŌŌI 293 

d = 0,001293 X 5 
M = 22420 X 0,001293 X 5 = 28,97 X S. 
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briņā („ampulē") un pēdējo ar visu vielu pa k ielaiž caurulē A 
(zim. 139). Caurule A ielikta otrā, platākā, „sildamā" caurulē C, 
kuras dibina atrodas ūdens. Pēdējo silda ar Bunzena degli. Ūdens 
tvaiki, paceļoties, silda cauruli A, 
radīdami ampulē vielas izgaro
šanu, un iziet aparāta augšas 
galā pa vaļējo cauruli. Pētāmās 
vielas tvaiki izspiež no A cauru
les paplašinātās daļas tādu gaisa 
tilpumu, kādu tie paši ieņem pie 
dotās temperatūras un spiediena. 
Gaiss iziet pa gāzes novada cau
ruli a un sakrājas gāzes mērojamā 
caurulē m virs ūdens. Pētot grūti 
gaistošas vielas, sildāmā caurulē 
C ūdens vietā lieto šķidrumu ar 
augstu vārišanās temperatūru (ani-
linu, naftalinu). 

Ja pētāmās vielas svars = m, 
gaisa tilpums gāzes mērojamā 
caurulē (aprēķināts priekš 0° un 
760 m/m spiediena) = v 0, tad 
vielas tvaika blivums attiecibā 
pret gaisu: 

m 
v „ . 0,001293 

(jo vielas tvaiki ieņem izspiestā 
gaisa tilpumu). Tagad molekular-
svars aprēķināms, saskaņā ar 
augšā pievesto noteikumu, pēc 
formulas: * 

M = 28,97 X m 
v 0 X 0,001293' Zīui № 139. Viktora M e i j e r a 

aparāts tvaiku bl īvuma note ikšanai . 

zinātne veltits Molekular-

to lielo nozimi, svaru no_ 
,. ., _ zīme kimija. 
fizikas nozares. 

Vielu molekularsvaru jautājuma iztirzāšanai 
daudz pūļu un laika. Tas pilnigi attaisnojas ar 
kāda šam jēdzienam piešķirama visās ķimijas un 
Senāk tika aizrādits, ka molekularsvaram jābūt vienādam ar mole
kulas visu a t o m u svaru kopzumu (59 Ip. p.). Tomēr, ņemot 
vērā, ka mums dota iespēja ļoti daudzos gadijienos aprēķināt mole
kularsvaru n e a t k a r i g i no vielu sastāva (pēc tvaiku blivuma), 
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varam pārbaudit mūsu formulu pareizību, kā ari pārliecināties, cik 
1. Atom- pareiza bijusi mūsu riciba e l e m e n t u a t o m s v a r u i z v ē l ē 
l ielumu (55 lp. p.). Tā, piemēram, senāk ūdens formulu apzimeja slmbo-
izvēle . |jem HO, pieņemot 8 kā skābekļa atomsvaru (attlecibā pret ūdeņ

radi). Tādā gadijienā ūdens mofekularsvars būtu : 8 + 1 = 9 . 
Patiesibā izrādās, ka ūdens mola svars (pēc tvaika blivuma aprē
ķināts) = 1 8 . Tas nu saskan tikai tad, ja pieņem 16 kā skābekļa 
atomsvaru, un ūdens formulu raksta : H,0. Tā savienojumu mole-
kularsvarl kādreiz izpildījuši svarigu lomu elementu atomsvaru Izvēlē. 

?.. Ķīmiska Neatkarīgi no atomsvaru lieluma noteikšanas, molekularsvaru 
formulu . . . . . . • . i , -
izvēle aprēķiniem izšķiroša nozīme v i e l u f o r m u l u u z s t ā d ī š a n a . 

Sevišķi svarigs šis jautājums oglekļa savienojumu ķīmijā (organiskā 
ķimijā), kur pazistami daudzi vienāda sastāva, bet dažāda fizikālā 
un ķimiskā rakstura savienojumi. Tā, piemēram, pazistami vairāki 
oglekļa un ūdeņraža savienojumi, kuru sastāvs izteicas vienkāršā 
formulā : CH. Viena no šām vielām — gāze, ko sauc acetilenu, 
otra: viegli gaistošs šķidrums, kas pazistams kā benzols. Aprē
ķinot minēto savienojumu blivumus gāzejadā stāvokli, atrodam, ka 
acetllenam molekularsvars = 26, benzolam = 78. Tāpēc acetllena 
formula rakstāma •• C 2 H 2 (2 X 12 + 2 X 1 = 26), bet benzola: C, ;H C 

( 6 X 1 2 + 6 X 1 = 7 8 ) . Tā tad, abi savienojumi uzlūkojami kā 
CM polimēri. Atrodot kādu j a u n u savienojumu, nepietiek tikai ar 
viņa elementārā sastāva analizi, bet jānoteic ari molekularsvars 
istās formulas uzstādīšanai. 

3. Disocia- Šādos pētijumos vairākkārt novērots, ka dažas vielas uzrāda 
daudz m a z ā k u molekularsvaru, nekā to prasa viņu visvienkār
šākās formulas. Tāds gadijlens mums nāca priekšā amonija savie
nojumos. Piemēram, aprēķinot c h l o r a m o n i j a tvaika blivumu, 
d a b o n a m chloramomjam molekularsvaru.- 26,7, bet pēc formulas 
NH 4 CI tam j ā b ū t : 14 + 4 X 1 + 35,45 = 53,45 (sal. 159 lp. p.). 
sākumā domāja, ka šie gadijieni apgāzis A v o g a d r o hipotēzi. 
Tad D e v i l s , kā zlnam, ļoti asprātigos eksperimentos pierādija, ka 
šādos gadijienos darīšana ar molekulu sadalīšanos (disociaciju), kas 
tikai vēl reiz apstiprina A v o g a d r o hipotēzes pareizību. Un 
tiešam: ja savienojums p l l n i g i sadaļas divos komponentos, tad 
dotā tilpumā molekulu skaitam divkārt jāpavairojas, caur ko 
v i d ē j a m molekularsvaram divreiz jāpamazinās (pret teorētisko), 
kas faktiski ari novērojams pievestajā piemērā. 

4. Asoeia- Bet ja viela sadaļas n e p i l n ī g i , tikai lidz zināmai pakāpei, 
l - 1 J a ' pie kam sistēmā starp savienojumu un viņa disociacljas produktiem 

iestājas lidzsvars, tad gluži otrādi: no molekularsvara aprēķina 
i z v e d a m a vielas d i s o c i a c i j a s p a k ā p e . N e r n s t s šo 
metodi lietoja ūdens un citu savienojumu disooiacijas pakāpes 
aprēķināšanai augstās temperatūrās (99 lp. p.). 
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Bet nāk priekšā ari gadijieni, kur novērojama pretēja parā-
diba : moiekularsvars lielāks, nekā formulas svars, šāda gadijiena 
piemēru mēs jau iztirzājām, runājot par slāpekļa dioksīdu (176 Ip. p.). 
Jau tad aizrādījām, ka šis fakts pierāda saliktāku daļiņu attīstīša
nos no vienkāršākām : N ,0 4 no NO,, šāda veida parādību mēs 
konstatējām ari elementos (209 Ip. p.), un vēl bieži ar to sastap-
samies ša kursa turpinājumā. To apzīmē kā a s o c i ā c i j u . 

Saņemot kopā visu sacito, varam teikt, ka vielu m o l e k u l a r - Molekular-
s v a r ī ir tās individuālās vienības, kas noteic savienojumu nozīme 
f i z i k ā l ā s ipašibas, tāpat kā a t o m s v a r i — norāda elementu fizika. 
ķ ī m i s k o raksturu. Ša tēze dibinās uz to, ka bieži vien fizikālie 
likumi parādās nevis dažādu vielu v i e n ā d o s daudzumos, bet gan 
e k v i m o l e k u l a r o s , t. i. tādos, kurds m o l e k u l u skaits vienāds. 

Lai šo domu paskaidrotu, atgriezīsimies pie o s m o t i s k ā 1. Osmo-
* — tiskfiis 

spiediena petijumiem, par kuriem runājam 118 Ip. puse. Tur S p j e c y e n s . 
aizrādits, ka šķidumu osmotiskais spiediens padots tiem pašiem 
likumiem, kuriem padots gāzejado vielu spiediens (119 Ip. p.). 
Tas • apstiprinājās pie B o i ļ a (spiediens pretēji proporcionāls 
tilpumam), kā ari pie G e ī - L i s a k a (sildot, uz katru 1° spiediens 
pieaug par J J T : I ) likuma. V a n t - H o f s pierādija, ka ari A v o -
g a d r o hipotēze attiecināma uz šķidumu o s m o t i s k o spiedienu. 
Kā piemēru, aplūkosim 1|°/o cukura šķidumu, kam pie 0° osmotis
kais spiediens pēc P f e f e r a aprēķiniem = 0,649 atmosfēras. 
Tā kā cukura formula: C 1 2 H 2 2 O u , viņa moiekularsvars aprēķināms 
pēc nolidzinajuma: 

M = 12 X 12 4- 22 X 1 + 11 X 16 = 342. 

(atomsvari šeit apzimeti veselos skaitos). Mūsu šķidums satur 
1 litrā 10 gramus cukura. Tā kā viena grammolekula cukura 
sver 342 gr., tad 10 gramos atrodas ^ = 0,02924 grammole-
kulas. Ņemot vērā augšā sacito, 1 grammolekulas g ā z e s spiediens 
vienā litrā pie 0° = 22,41 atmosfēras. Tāpēc 0,02924 moliem 
gāzes tādos pat apstākļos būs spiediens: 0,02924X22,41 = 0 , 6 5 7 
atmosfēras. Šis skaits diezgan labi sakrit ar to, kuru P f e f f e r s 
atrada o s m o t i s k a m spiedienam. 

Pārliecinājušies, ka katra izšķīdināta viela izdara tādu pat 2. Šķ īdumu 
spiedienu (osmotisko), kādu ta izdaritu vienādos apstākļos gāzejadā , ļ j a i

n s
a ^ ' d -

stāvokli, varam A v o g a d r o hipotozi attiecināt ari uz a t š ķ a i d i - Janās un 
t i e m š ķ i d u m i e m . Tāpēc varam sacit, ka: ' t empera tu-

„ d a ž ā d u v i e l u v i e n ā d i t i l p u m i , k u r i e m r a s -
v i e n ā d ā t e m p e r a t ū r ā v i e n ā d s o s m o t i s k a i s 
s p i e d i e n s , s a t u r v i e n ā d u m o l e k u l u s k a i t u , 
t. i. t i e — e k v i m o I e k u I a r i " . 
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Bet senāk mēs redzējām, ka šādi šķidumi ar vienādu osmo
tisko spiedienu, kurus saucam i z o t o n i s k o s , uzrāda ari 
vienādu tvaika spiedienu, vienādu vārišanās un vienādu sasalšanas 
temperatūras (122 Ip. p.). No ta uzstādams Šāds svarīgs l ikums: 

„ e k v i m o l e k u l a r i e š ķ i d u m i u z r ā d a v i e 
n ā d u s o s m o t i s k o s s p i e d i e n u s , v i e n ā d u s 
t v a i k a s p i e d i e n u s , v i e n ā d a s v ā r ī š a n ā s un 
v i e n ā d a s s a s a l š a n a s t e m p e r a t ū r a s " . ' 

šis likums skaidri pierāda, kāda molekularsvariem liela priekš
rocība, salidzinot dažādu vielu f i z i k ā l ā s īpašības. To aizrādija 
jau R a u l s (Raoult) savos šķidumu pētijumos, par ko runājām 

3 Moleku- 'P- P u s ē - š 's pētnieks e k s p e r i m e n t ā l ā ceļā nāca pie 
l a r svaru ap- slēdziena, ka 
rēķināšana 
šķ īdumos . 1) tvaika spiediena relativā pazemināšanās I proporcionāli m o l e -

_ . „ i_ ,, - | k u I u skaitam, kas izški-
2) vārīšanas temperatūras paaugstināšanas , d j n a t s d o t ā š ķ l - d i n a t a j a 

3) sasalšanas temperatūras pazemināšanas | daudzumā. 

Šis, vienkāršais likums, kuru vēlāk V a n t - H o f s ari t e o r ē t i s k i 
pamatoja, dod iespēju noteikt molekularsvarus tādām vielām, kuras 
neizgaro, vaj sildot sadaļas, bet Šķist k ā d ā šķīdinātajā. 

Sevišķi tajā ziņā parocigas divas metodes i sasalšanas tem
peratūras pazemināšanās ( k r i o s k o p i s k ā metode) un vārīšanās 
temperatūras paaugstināšanās ( e b u l i o s k o p i s k ā metode) 
noteikšana. 

Šajos pētijumos lieto aparātus, kas aprakstīti 120 Ip. pusē, 
un sevišķus B e k m a ņ a termometrus, ar kuriem iespējams noteikti 
izmērot grāda simtdaļas. Ja mums dots p ē t ā m ā s vielas 
Šķīdums, kas satur šās vielas s gramus šķidinataja L gramos, tad 
vielas molu skaits šķidinataja v i e n ā gramā būs : 

M. L 

pie kam M apzimē izšķīdinātās vielas n e z i n a m o molekularsvaru. 
Apzimejot sasalšanas temperatūras pazemināšanos (vaj vārišanās 
temperatūras paaugstināšanos) ar ^ , augšminētais R a u l a likums 
izteizams šādā nolidzinajumā : • 

K 
M. L 

kurā K apzimē konstanti, kas raksturiga katram šķidinatajam. 
Izejot no vielām, kuru molekularsvars zināms (no formulas), katram 
Šķidinatajam empīriskā ceļā aprēķināms K. šās konstantes tad ari 
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izlieto, noteicot izšķidinato vielu molekularsvaru. Tam nolūkam ekspe
rimentāli noteic dotās vielas z i n ā m a s k o n c e n t r ā c i j a s šķiduma 
sasalšanas temperatūras pazemināšanos (vaj ari vārišanās tempera
tūras paaugstināšanos), un molekularsvaru aprēķina pēc formulas : 

M = K — — 
A . L , 

kura izvedama no Iepriekšējās formulas. Šo izmērojumu sikaks 
apraksts atrodams fizikālajā ķimijā. 

Stipro skābju, sārmu, kā ari sāļu un, vispārigi, e I e k t r o I i t u 4.Izņēmumi. 
(elektr. strāvu vadošu vielu) šķidumi asi runā pretim pievestajiem 
osmotiskā spiediena likumiem un viņu sēkojumiem. R a u l s šos 
likumus tikai ari atrada tāpēc, ka tas lietoja organiskas vielas (ne-
elektrolitus), kuras tolaik, uzplaukstot organiskai ķimijai, bij pieeja
mas pētišanai. ša pretruna pastāv tamā, ka v i s i e l e k t r o l i t i 
u z r ā d a i e v ē r o j a m i l i e l ā k u o s m o t i s k o s p i e d i e n u 
(kā ari lielāku sasalšanas temperatūras pazemināšanos un vārišanās 
temperatūras paaugstināšanos), nekā tas būtu sagaidāms pēc viņu 
„normaliem" molekularsvarlem. Vant-Hofs, objektivi ar šo apstākli 
rēķinajoties, ieveda attlecigās formulās koeficientu „ i " . Tādā kārtā 
sasalšanas temperatūras pazemināšanās izteicama formulā: 

Neelektrolitiem i = 1, un formula pieņem parasto veidu; elektrolī
tiem i > 1. Kāda šim empiriskam koeficientam fizikālā nozime, to 
tikaļ vēlāk izskaidroja A r e n i u s s (Arrhenius). Pie ša jautajiena 
vēl atgriezisamies kursa otrā daļā. Šeit aprobežosimies ar aizrā
dījumu, ka molekularteorija ari- šajā ziņā palika kā uzvarētajā un 
visi šķietamie izņēmumi galu galā noveda pie Šās teorijas tālākas 
paplašināšanās. 

Ķīmisko savienojumu strukturformulas, kuras lietojām jau Molekulu 
iepriekšējās lekcijās elementu savstarpējā sakara uzskatamai attēlo- uzbūve, 
šanai (163 Ip. p.), iegūst atomhipotezes apgaismojumā r e ā l u 
nozimi: tās attēlo molekulas uzbūvi. Saites, kas savieno šajās 
formulās atsevišķus atomus, norāda ķ i m i s k ā s t i e k s m e s 
s p ē k u v i r z i e n u s , kas tura atomus kopā un savieno vienā 
veselā individā: molekulā. No ta, kā atomi molekulā sagrupējušies, 
var spriest, kuri no tiem vieglāk, kuri grūtāk reakcijās atdalisies. 
Piedzīvojis ķimiķis tūliņ no strukturformulas p a r e d z veselu rindu 
reakciju, kurām dotā savienojumā j ā n o t i e k . 
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Stereoķimija. VienkārŠibas pēc mēs iedomājam šās strukturformulas v i e n ā 
plāksmi, kaut gan nav jāšaubās, ka patiesibā molekula — t e l p a s 
sistēma, un nevis plakana figūra. Jautājums par „atomu iekārtu 
telpā" ir sarežģīts. V a n t - H o f a un L e b e ļ a (Le Bel) hipotēze 
vispirms to atrisināja oglekļa savienojumos. Šie pētnieki pieņēma, 
ka ķimiskās tieksmes spēku linijas, iziedamas no oglekļa atoma, 

tiecas, pret pareiza tetraedra 
virsotnēm, kā redzams 140 
zimejumā, kur attēlota atomu 
iekārta metāna molekulā. Ša 
hipotēze izrādijas ļoti izde-
viga, jo ta atļāva paredzēt 
daudzos organiskos savieno
jumos (cukuros) tā sau
camo „optisko izomeriju". 
Sevišķi B i š o f s (Blschoff) 
un V a l d e n s pārbaudīja 
molekulas uzbūves hipotēzi 
visā- organiskās ķimijas no
zarē, un nāca pie slēdziena, 
ka ta pilnīgi saskan ar 
visiem pazīstamiem faktiem. 
Bet jaunākā laikā hipoteza 
par atomu iekārtu telpā (ste-
reoķlmija)izplatitaari uzcltiem 

elementiem: slāpekli,alvu,sēru,kobaltu un c. Visosgadijienosta novedusi 
pie pozitīviem rezultātiem, par ko vēl runāsim kursa speciālajā daļā. 

Salidzinot visus rezultātus, kas sasniegti ķimijā, atom — un mole-
kularhipotezei pakāpeniski attīstoties, šimbrižam neapšaubāma viņas 
lietderība ne tikai ķimijā, bet ari jaunu nozaru'zinatnlskos pētijumos. 

Raugoties no šāda viedokļa, daži zinātnieki uzlūko ķ i m i j u 
kā a t o m u zinātni, bet f i z i k u - kā m o I e k u I u zinātni. Neap
strīdot nebūt šo jēdzienu nozimi zinātnē, tomēr sāds apzimejums 
jaatzist par neizdevušos. Fizika un ķimija — e k s p e r i m e n t ā l a s 
z i n ā t n e s . Viņas nodarbojas pētot reālo istenibu, t. i. priekš
metus un parādības, kas faktiski novērojami. Bet atomi un mole
kulas šimbrižam vēl novērošanai nepieejami (kaut gan, kā redzēsim 
nākošā lekcijā, viņu esamiba uzlūkojama kā eksperimentāli pierā-
dita). Tāpēc iedomāties fiziku kā molekulu zinātni, un ķirmju 
kā atomu zinātni nozimē šās zinātnes novilkt no augstā istenibas 
pjedestāla, un novest fantāziju valsti. Atomi un molekulas — tikai 
l i d z e k ļ l iedomāt mūsu jūtu orgāniem nepieejamās dabas parā-
dibas, bet nevis zinātnes m ē r ķ i s . Zinātnes mērķis — reālās dabas 
pētišana, jaunu faktu un parādibu savstarpējā sakara meklēšana. 

Zīmējums Ms 140. Ūdeņraža atomu_ 
stāvoklis ap centrālo oglekļa atomu pēc 
V a n t - H o f a un L e b e ļ a hipotēzes. 
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Septiņpadsmitā lekcija. 
A t o m u a b s o l ū t a i s l i e l u m s un u z b ū v e . 

M a t ē r i j a s d a l a m i b a . — Pamatprob lēma. — Mēru vienibas . — Matē
rijas da l ī š ana : mechaniskā ceļā. — Vielu atšķaidot. — Mikroskopiskā 
m e t o d e . — Ul t ramikroskopiskā me tode . — Koloiddaļ iņu audzēšana. — 
G ā ž u k i n . ē t i s k ā h i p o t ē z e . — Salīdzinājums. — B o i ļ a l ikums. — 
G e i - L i s a k a l ikums. — Siltums kā kus t iba . — Tempera tū r a s absolūtā 
nul le . — Mechanikas izlietojums — A v o g a d r o Hipotēze. — Molekulu 
ātrums. — Vidējs br īvā ceļa garums. — L o š m i d t a skaits. — E k s p e 
r i m e n t ā l i a t o m u e s a m i b a s p i e r ā d i j u m i . — B r a u n a 
kust iba. — Šķīdumu difūzija. — Elementārais e lektr iskais lādiņš. — Rādija 
a tomu sabrukšana . — A t o m u u z b ū v e. — Elektroni . — Katoda stari. — 
Elektrona lādiņš. — Elek t rona masa un rādiuss . — Atoma s t ruk tūra — 

Atomu modeļ i . — Slēdzieni . 

M a t ē r i j a s d a l a m i b a . 

Atomu un molekulārie svari-tikai r e l a t i v i skaiti, kas apzimē Pamatpro-
d o t ā elementa (vaj savienojuma) atoma (vaj molekulas) svara b lema. 
a 11 i e c i b u pret n o t e i k t a elementa atoma (vaj molekulas) svaru, 
kurš pieņemts kā vieniba. Ceļas jautājums: vaj. nebūtu iespējams 
kautkādā ceļā iegūt kaut paviršu sajēgu par atomu un molekulu 
isto, t. i. absolūto lielumu? Vaj ilgos gadsimteņos zinātnē rad.itās 
nojausmas par atomiem atļauj lolot ceribas, ka reiz, varbūt, tomēr 
izdosies skaidri pārliecināties par šo maziņo, kaut ari ne bezgala 
mazo, ķermenlšu esamibu ? Pēdējā laikā atrasti vairāki ceļi, kas 
ved pie ša vilinošā mērķa. Ļoti nozimigi, ka šie ceļi, iziedami no 
dažādiem redzes punktiem un, atrasdamies dažādās parādību 
nozarēs, tomēr v i s i noved pie gluži vienādiem rezultātiem par 
atomu un molekulu absolūto lielumu. 

J a u pavirši matērijas dalamibas robežu novērojumi noved pie Mēru 
slēdziena, ka šim lielumam jābūt sevišķi mazam. Tik mazam, ka v ienības, 
mūsu parastie mēri : centimetrs, grams — pārak lieli priekš šiem 
smalkajiem izmērojumiem. Tāpēc atomu mācibā pieņemtas daudz 
smalkākas vienibas : 

1 m i k ro n s = 10. s milimetra tiek apzimets ar |x 
1 m i k r o m i k ' r o n s = 10'° milimetra tiek apzimets ar ļxu.. 

C e n t n e r š v e r s liek priekšā pēc analoģijas ar šiem g a r u ma 
mēriem lietot šādas svara vienibas : 

1 kub. mikrona ūdens svars pie 4" saucas r a d i o n s = 
^ l O . 1 ' - gr, un tiek apzimets ar p 

1 kub. mikromikrona ūdens svars pie 4° saucas r a d i o , r a 
ti i o n s = 10 ' 2 1 gr. un tiek apzimets ar ft>. 
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Lai iegūtu par šām vienibam reālu sajēgu, salidzlnasim viņas 
• ar ikdienībā pazīstamiem lielumiem. Tā, piemēram, cilvēka mata 

resnums = 100000 ļtļi, bet vienkārša papira lapas biezums = 
= 50000 Pat koleras baktērija, kuras diametrs = 2000 
šajā mazo lielumu pasaulē uzlūkojama kā milzis. 

Matērijas Apbruņojušies ar šām mazajām vienibam, mēģināsim noskai-
l d a ' m e c h a - d r o t m a t ē r i j a s d a l ā m ī b a s r o b e ž u jautājumu. Mecha-
niskā ceļa. niskā ceļā dažus metālus kaļot var pārvērst gluži plānās lapiņās. 

Zeltkaļi tādā ceļā iegūst 100 \x\i biezas zelta lapiņas, šās plānās 
lapiņas (kuras lieto grāmatsējēji) caurspidigas un caurejošā gaismā 
izliekas zaļas. Zelta kubs, kura mala = 100 sver 10" 1 4 gr. t. I. 
10 miljonus pp. 

Tomēr zelta sāļu elektrolīzē pagatavojami elektrolitisk e nogulsni, 
kas vēl daudz mazāki. F a r a d e j s u n O b e r b e k s pagatovoja 
tādā ceļā uz elektrodiem plānas zelta plēvītes, tikai 5 ļtļi biezas, 
šāda lieluma zelta kubs svērtu tikai 10" 1 S gr. jeb 1000 radiora-
dionus (pp). 

R e n t g e n s (Röntgen), izplūstot virs ūdens e ļ ļ a s p i l i e 
n a m , ieguva vēl plānākas plēvītes. Katrs eļļas piliens šajos 
apstākļos rada plānu nepārtrauktu, noteikta biezuma eļļas kārtu. 
Ja šis kārtas virsma pārsniedz zināmu robežu (kura atkarājas no 
daļiņu savstarpējā pievilkšanas spēka), ta pārtrūkst. Pētnieki, lai 
noteiktu šās robežas, piegrieza vēribu sevišķai kampara ipašibai. 
Kampara gabaliņš virs t i r a ūdens kustas nemierigi uz visām pusēm 
(virsmas spraigumam stipri pamazinoties tajās vietās, kur kampars 
pieskaras ūdenim). Bet ja ūdens virsma pārklāta ar eļļas kārtu, 
kampara gabaliņš paliek stāvot. 

Lords R e l'e j s (Rayleigh) aprēķināja visnlecigakā eļļas piliena 
svaru, kas uz noteikta lieluma ūdens virsmas aptura kampara 
graudiņu kustēšanos. Zinot ša piliena svaru un eļļas blivumu, var 
aprēķināt viņa tilpumu, un, dalot šo tilpumu uz ūdens virsmu, ko 
piliens apklāj, dabon iegūtās plēvites b i e z u m u . Ta nepārsniedz 
0,6 ļ i j i . Katrs eļļas kublks šādā plēvītē sver tikai 0,5 pp. 

2. matēriju Sevišķi vienkārša un neaprobežota matērijas dalīšanas metode 
atšķaidot. p a s t a v v j n a s šķidinašanā ūdeni (vaj citā šķidinatajā) un pakāpeniskā 

šķiduma a t š ķ a i d ī š a n ā . 

Kā piemēru, ņemsim 10 cm : l fluorescelna krāsas ūdens šķi
duma, kas satur šās krāsas tikai 0,1 gr., un atšķaidīsim to ūdeni 
10 reizes (t. i. papildināsim lidz 100 cm : !). Šāds šķidums „fluoresce" 
zaļā krāsā (t. i. atstarotā gaismā izliekas zaļš). No ša šķiduma 
varam no jauna ņemt ar pipeti 10 c m 3 un tos atšķaidīt lidz 
100 cm 3 . Šādu atšķaidišanas operāciju varam turpināt, cik tālu 
tik gribam. Tā iespējams dalit izšķidinato vielu, un nevaram 



iedomāties robežas, aiz kurām turpmāka dališana nebūtu iespējama. 
Tomēr, salidzinot fluoresceina šķidumu nokrāsas, redzam, ka 
pakāpeniski atšķaidot šķidumu, krāsa paliek arvienu bālāka, un pēc 
piektā atšķaidijuma vairs nav novērojama. Vēl manāmas fluores-
cešanas robeža novērojama, kad 1 cm 1 ' šķiduma satur 0,000001 gr. 
fluoresceina. Ultramikroskopā ši nokrāsa novērojama vienā kub. 
m i k r o n ā šķidruma, kas satur 1000 radioradionus fluoresceina! 

No ta redzams, ka pakāpeniski atšķaidot šķidumus, gan 
iespējams matēriju bezgalīgi dalit, tomēr šādas sadalitas vielas 
novērošanai ir robeža, kas atkarājas no novērošanas lidzekļu ne
pilnības. Mūsu acs tajā ziņā mazāk jūtigs instruments, nekā oža
mais orgāns. P ē c s m a k a s vielas konstatējamas tik lielā atšķai
dijuma, kas pārsniedz krāsvielu darbības robežu uz mūsu acim. 
Daži miligrami muskusa ar savu smaržu piepilda visu istabas gaisu. 
B e r t e l o aprēķināja šās smaržvielas daudzumu, kas vēl manāmi 
kairina deguna gļotādiņu, un dabūja skaitu: 10000 pp. 

Interesanti šos lielumus salidzinat ar tiem, kādus novēro zem 
labiem mikroskopiem. Vismazākajām baktērijām, kuras vēl iespē
jams ar vislabāko mikroskopu novērot, diametrs = 200 ari (piem. 
spirochaeta pallida). Šeit var iebilst, ka mūsu mikroskopi ar laiku 
var papildināties, un mums, varbūt, izdosies šo robežu pārcelt pār 
dažām nullēm? H e l m h o l c s (Helmholtz) tomēr atrada, ka Šeit 
robežas likusi jau pati daba. Ja mikroskopā novērojamā priekš
meta lielums sasniedz gaismas viļņa garumu, tad viņa attēls caur 
šo viļņu interferenci izplūst, un ja tas vēl mazāks, nekā gaismas 
vilnis — pat pilnigi izzūd. Tāpēc jarēķinajas ar faktu, ka redza
mības robeža vispilnigakajos mikroskopos atrodas tuvu gaismas 
viļņa garuma ceturtdaļai, t. i. 160 u-[i. 

Ultramikroskopā izgudrojums tomēr deva iespēju diezgan 
tāļu pārcelt mazo daļiņu r e d z a m ī b a s robežu (130 Ip. p.). .A r 
šo Instrumentu kololdšķidumos izšķiramas daļiņas, kuru diametrs 
pārsniedz 5 [i\x. Kololdšķidumi, £uru daļiņas mazākas par šo 
robežu, pat zem ultramikroskopā izliekas pilinigi caurspidigi. 

Žigmondi novēroja, ka šās daļiņas, ievietotas zelta sāls „istā" 
šķidumā, sāk „augt". Uz koloiddaļiņu virsmas atdalās zelts : tās 
aug un kļūst zem ultramikroskopā novērojamas. Tādā ceļā izde
vās konstatēt atsevišķas zelta daļiņas, kuru diametrs = 2 \±ņ un 
svars 100 pp. 

;t. mikro
skopiskā 
mciode . 

4. Ultrami-
kioskopisk 

m e t o d e . 

5. koloid
daļiņu 

audzēšana 

K i n ē t i s k a h i p o t ē z e . 

Augšā pievestās matērijas dalāmības robežas uzlūkojamas 
tikai kā molekulu lieluma a u g š ē j a i s n o r o b e ž o j u m s , t. i. ja 
molekulas (un atomi) patiesi pastāv, tad viņu lielums m a z ā k s , 
nekā 2 ļiļ-t, un masa mazāka par 100 pp. Tieši novērot un mērot 

Gāžu 
kinēt iska 
hipotēze. 
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Salīdzina-
jums. 

GeiLisaka 
likums. 

daļiņas pēc augšminētām metodēm nav iespējams. Bet ar mate
mātikas palidzibu varam nokļūt tur, kur nav lemts Ielauzties cilvēka 
skatam. Lai m a t e m ā t i s k i aprēķinātu atomu absolūto Ijelumu, 
mums tuvāk jaiepazistas ar vēl vienu hipotēzi, un proti: k i n ē t i s k o 
h i p o t ē z i , kas pieņemta dažu fizikālo parādību un likumu 
izskaidrošanai. 

Ša hipotēze, ko rādija K l a u z l u s s (Klausius), un tālāk 
Izstrādāja M a k s v e l s (Maxwell) ar B o l t c m a n i (Boltzmann), 
pieņem, ka gāžu molekulas un atomi pastāvīgi kustas : taisni un 
riŗlķveidlgi. Aplūkosim, pie kādiem sekojumiem noved šāds 
ā priori pieņēmums. 

Tam nolūkam iedomāsim glāzi, kurā Ieslodzīts liels pulks 
bišu. Glāze aiztaisīta ar vieglu vāciņu, uz kura uzlikts noteikts 
svars (zirn. 141). Acīmredzot, bites centīsies izkļūt no glāzes 

laukā. Nepārtraukti uz visām pusēm kustē
damās, tās, cita pret citu atsisdamās, pa 
daļai atsitisles ari pret glāzes sienām. Tās, 
kas tuvāk glāzes vākam, pret to atsitisies. 
Ja šādu sitienu būs pietiekoši daudz, vāks 
pacelsies. Bet ja k o p ē j a i s sitienu spēks 
dotā momentā būs mazāks, nekā vāciņa 
svars, tad tas paliksies uz vietas. Tam 
pašam jānotiek, gāzes molekulām kustoties 
noslēgtā telpā. Raugoties no ša viedokļa, 
g ā z e s s p i e d i e n u var uzlūkot kā g ā z e s 
m o l e k u l u n e s k a i t ā m u t r i e c i e n u 
r e z u l t ā t u p r e t t r a u k a s i e n a m . 

Tagad palūkosim, kas notiks, ja nolaidisim vāciņu traukā uz 
Tilpums kļūs divreiz m a z ā k s , bet bišu (molekulu) 

skaits paliek Iepriekšējais. Tāpēc triecienu skaits pret vāciņu divreiz 
(vidēji) pavairosies, un lidz aŗ to divreiz p a v a i r o s i e s ari 
sistēmas spiediens. Ja vāciņu nolaidisim vēl zemāk, un proti: 
lidz  l/4 iepriekšējā augstuma, tad spiediens būs 4 reiz lielāks, 
nekā sākumā. Vlspārigi: pie viena un ta paša bišu daudzuma 
s p i e d i e n a m , k u r u t ā s r a d a , j ā b ū t p r e t ē j i p r o p o r 
c i o n ā l a m v i ņ u t i l p u m a m . Tā mēs nonākam pie slēdziena, 
kas pilnīgi saskan ar pazistamo B o i ļ a likumu : gāzes spiediens 
pretēji proporcionāls viņas tilpumam. 

Tagad pamēģināsim glāzi ar bltem sildit un novērosim, kas 
notiks. Protams, kukaiņi paliks nemierigakl, t . ' i . viņu k u s t i b a s 
ātrums pavairosies. Caur to katra atsevišķa sitiena spēks pret 
glāzes vāku kļūs lielāks. Gala rezultātā kopējais spiediens, ko 
rada visas bites, palielināsies. 

Zīm. Ka 141. Gāzes 
molekulu kust ibas mo
delis noslēiŗtā telpā. 

Boila 
l ikuma 

izvedums, pusi zemāk 
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Ja pieņemsim, ka paaugstinot temperatūru kustibas ātrums 
ar katru grādu palielinās par vienu un to pašu iepriekšējā ātruma 
daļu, tad nonāksim pie G e i - L i s a k a likuma: sildot gāzes 
noslēgtā telpā (pastāvigā tilpumā), spiediens pieaug par vienādu 
lielumu ; paaugstinot temperatūru par 1°, gāzes spiediens palielinās 
par 1/273 iepriekšējā lieluma: 

P = Po 0 + ¿1 t ) , 

kur p — spiediens pie t temperatūras, bet p 0 — gāzes spiediens 
pie 0° Celsija. 

Kinētiskā hipotēze uzlūko siltumu kā molekulu kustibas rezul- Siltums kā 
tatu jeb kinētiskās enerģijas (kustibas enerģijas) sekojumu. Jo k u s t i b a -
lielāks ātrums, jo lielāka molekulu kustibas enerģija, jo lielāka 
ari ķermeņa temperatūra, un ari otrādi. 

Ja pie 0° Celsija noteiktu tilpumu „ideālās" gāzes (t. i. tādas, Absolūtās 
kas nesašķidrinas) pakāpeniski dzesēsim, viņas molekulu kustibas p ^ ļ ^ 
ātrums pamazināsies, un proti : par 1 273 uz katru grādu. Pazemi
not temperatūru par 273° z e m nulles, ātrums pamazināsies 
par 2 7 Ā /273 iepriekšējā lieluma, t. i. k ļ ū s n u l l e . Tad molekulu 
kustiba apstāsies un gāze neuzrādis vairs spiediena. 

Temperatūru — 273 0 s a u c a b s o l ū t ā s n u l l e s p u n k t u . 
Kinētiskā hipotēze māca, ka pie absolūtās nulles visās gāzēs mole
kulu kustibas apstājas. Ta ir matērijas absolūtās nāves temperatūra. 

Kinētiskā hipotēze dod iespēju no vienkāršiem m e c h a n i - Mechanikas 
k a s likumiem izvest dažas gāžu pamata ipašibas. Mechaniku izlietojums, 
pakāpeniski pielietojot sistēmā, sastāvošā no N molekulām, kuru 
masa = m, un vidējs kustibas ātrums norobežotā telpā = u, 
redzams, ka šādā sistēmā spiedienam jābūt proporcionālam : 

1) molekulu skaitam N, 2) atsevišķu molekulu masai m, un 
3) viņu kustibas vidējā ātruma kvadrātam : u'-'. 

No ta izvedama gāzes spiedienam p formula.-

p = -Ļ Nm u 2 . (1 ) 

Mēs redzējām, ka gāzes temperatūru nosaka (no kinētiskās 
hipotēzes viedokļa) vienigi viņas molekulu kustibas enerģija, kas 
mechanikā aprēķināma pēc formulas: . 

E = ~m u 2 . (2) 
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Avogadro Ja salidzinam divas dažādas gāzes A un B vienādā tempera-
hipoteze. t u r a u n z e m v j e n a ŗ j a spiediena, tad A gāzes spiediens: 

P = y N, m, U j 2 , (3) 

un B gāzes spiediens, kas vienāds ar iepriekšējo: 

P = - i ļ - N a m a u 2
2 . (4) 

Tā kā viņu temperatūra vienāda, tad ari molekulu kustibas 
enerģijai jābūt vienādai, t. i. 

E = - ļ - mx u x
2 = - ļ - m 2 u 2

2 . 

Apmainot 4-tā nolidzinajumā m 2 u 2
2 pret r r i j U ļ 2 (jo m 2 u 2

2 = 
= mj U ļ 2 ) , dabonam: 

X Ni m t u :
2 = y N 2 m : u x

2 

jeb 
N] = N,, 

Tas nozimē, ka d a ž ā d a s g ā z e s v i e n ā d o s t i l p u m o s , 
z e m v i e n ā d a s p i e d i e n a , v i e n ā d ā t e m p e r a t ū r ā 
s a t u r v i e n ā d u m o l e k u l u s k a i t u . 

Kā redzam, A v o g a d r o hipotēze pilnigi saskan ar kinētisko 
gāžu hipotēzi. 

Augstāk pievestā gāzes spiediena formula dod iespēju, aprē
ķinot molekulas kustibas absolūto ātrumu, vairāk iedziļināties mole
kulāro sistēmu mechanlsmā. Mēs redzējām, ka gāzes spiedienu p 
noteic nolidzinajums: 

p == — N m u 2 . 

Nm — ir molekulu skaita reizinājums uz atsevišķas molekulas 
masu, tā tad, kopējā gāzes masa. Ja mums dota 1 grammolekula gāzes 
(1 mols), tad šis lielums ir vienāds ar gāzes molekularsvaru : M. 

Nm = M, tā tad 

p = - ~ M u 2 . 

Molekulu 
absolūtais 

ā t rums. 
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No ta viegli izvedams molekulu ātrums: 

, u = l / l Ē r 
y M 

m 

Ja ņemam, piemēram, 1 grammolekulu skābekļa, tad M = 3 2 , 
un gāzes spiediens vienā c m 8 = 22420 atmosfēras jeb 22750 miljoni 
dinas (absolūtās spiediena vienibas) uz 1 cm 2 . 

Ātruma nolidzinajumā ir lielumi, kas aprēķināmi eksperimen
tālā ceļā. Tos ievietojot mūsu nolidzinajumā, dabonam : 

y 32 - r k -

I 

T. i. lai iegūtu isteniba novērojamo skābekļa spiedienu, jāpieņem, 
ka katra viņa molekula kustas ar ātrumu 461 metru sekundē. 
Lidzigā kārtā aprēķināti ari dažu citu gāžu „vidēji ātrumi", kas 
pievesti sekojošā tabelē. 

Tabele 29. 
M o l e k u l u v i d ē j i a t r u m i un v i d ē j i c e ļ a g a r u m i . 

Nosaukums. Vidējs ā t rums : u. Vidējs ceļa ga rums : 1. 

H 2 1844 ~ 185,5 u u 

N " . 492 „ 98,6 „ 

o._, 461 „ 105,9 „ 

čoa 
394 „ 68,0 „ 

Ja reāli iedomājamies tabelē pievestos ātrumus, tie jaatzist visai Vidējs ceja 
lieli. Ūdeņraža molekula 1 sekundē noskrien 1844 metrus (apmē- g a i ' u m s . 
ram 2 v'erstes) I Turpretim, eksperiments pierāda, ka istenibā 
gāzes izplatās (caur difūziju) daudz, daudz reiz lēnāk. Ša pretruna 
izskaidrojama ar to, ka istenibā gāžu kustiba nav „briva": tās 
ceļā sastopas ar citām molekulām, saduras, novirzās sāņus un 
atkal saduras ar citām molekulām. Vārdu sakot, viņu ceļš ļoti 
likumains un sarežģits. 

īstais „brīvā ceļa" garums, kuru molekula noiet starp divām 
sadursmēm ar blakus molekulām, aprēķināms no gāžu difūzijas 
ātruma, vaj siltumvadišanas (jo siltuma izplatīšanās ari uzlūkojama 
kā gāzes silto daļiņu difūzija aukstajās). Vissmalkāk šis lielums 
aprēķināms no gāžu „iekšejās berzes". Šādā, vaj tādā ceļā aprē
ķinātie brivā ceļa vidējie garumi rēķinājās vairākos desmitos mikro-



— 224 — 

mikronu. Tie pievesti iepriekšējā tabelē o t r ā stabiņā. Tādā kārtā, 
kaut gan katra no mums ieelpotā gaisa daļiņa kustas šautenes 
lodes ātrumā, tomēr ta starp divām sadursmēm noiet ceļu, ne 
lielāku par 100 [iļi. Vienā sekundē ta saduras ar citām daļiņām 
apm. 5 miljardi reiz. 

Lošmidta L o Š m i d t s (Loschmidt) pirmais norādīja, ka zinot brivā 
skaits. c e ļ a g a r u m u s tarp molekulām, un to vielas tilpuma daļu, kura 

patiesi piepildīta ar molekulām, iespējams aprēķināt atsevišķu mole
kulu lielumu, un tādā ceļā atrast m o l e k u l u s k a i t u v i e n ā 
cm : t gāzes pie 0h un 760 m m . Kādu tilpuma daļu faktiski aizņem 
molekulas, un kāda daļa „brivā telpa", L o š m l d t s aprēķināja, 
pieņemot, ka š ķ i d r ā veidā viss vielas tilpums aizņemts no matē
rijas un brivā telpa gandriz līdzīga nullei. Nekavējoties pie ša 
aprēķina sīkumiem, atzimesim, ka zinot molekulu skaitu tilpuma 
vienībā kādai v i e n a i gāzei, ir noteikts molekulu skaits ari visās 
citās gāzēs, jo pēc A v o g a d r o hipotēzes vienādos gāžu tilpumos, 
vienādos apstākļos—vienāds molekulu skaits. Tāpēc šo skaitu, ko 
apzimē ar burtu N un sauc L o š m i d t a skaitu, uzlūko kā u n i 
v e r s ā l u k o n s t a n t i , kuru no svara aprēķināt ar vislielāko 
notelktibu. Jaunākie aprēķini, kas izvesti ar argonu (kura mole
kulā tikai viens atoms), norāda, ka 

„1 c m 3 g ā z e s p i e 0° u n 760 m/m s p i e d i e n a s a t u r 
2 8 X 1 0 1 8 m o l e k u l u " . 

No ta dabonam : 

ūdeņradim: molekulas masu js=> 0,0032 op; diametri = 0,1 u.U. 
skābekllm : „ „ = 0,0520 pp; diametri' = 0,4 

A t o m u e s a m i b a s „ e k s p e r i m e n t ā l i " p i e r ā d i j u m i . 

1. Brauna Pārak drošie slēdzieni un aprēķini, kas dibināti uz atomu un 
kustība, molekulu kustības pieņēmuma, atraduši jaunākā laikā veselu rindu 

apstiprinājumu dažādos fizikas un ķimijas nozaru novērojumos. 
Botāniķis B r a u n s (Brown) 1827 gadā novēroja, ka ūdeni 

nosvērti mazi ķermeniši (piem., ziedu putekļi) zem mikroskopa 
uzrāda ātru, nekārtigu kustinu dažādos virzienos. T a n i laikā 
domāja, ka šai kustibai tiri nejaušs raksturs, un kā Iemesls uzlū
kojami, piemēram, mikroskopa satricinājumi, vaj temperatūras 
starpiba dažādās šķidruma vietās. Tomēr šādi izskaidrojumi izrā
dījās nepamatoti; atlikās tikai v i e n a varbūtiba, un, pro t i : m a z o 
ķ e r m e n i š u k u s t i b u r a d a k u s t o š o s ū d e n s m o l e k u l u 
p a s t ā v i g l e , t r i e c i e n i . 
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142. zimejumā redzams tas sarežģītais ceļš, pa kuru, pēc 
P e r r e n a (Perrin) pētijumiem, kustas mastikas puteklits Šķidrā 
ūdens emulsijā. Apaļie punkti ^ 
apzimē putekliša pakāpenis- 6 0 

kos kustibas etapus pēc 
katrām 30 sekundēm. Lauztā 5 0 

linija norāda ceļu no iesā-
kuma lidz beigu punktam. 
Šāda veida emulsija ļoti 3 0 

noderigs modelis gāžu kinē
tiskās hipotēzes likumu pie- 2 0 

lietošanai un pārbaudīšanai. 
Tā, piemēram, šķidumā emul- 10 
sijas daļiņām ,.jadifundē" pēc 
gāžu difūzijai analoģiskiem 0 la
ukumiem. E i n s t e i n s un Zīm. № 142. Brauna kust iba . 
S m o ļ u c h o v s k i s (Smo-
luchowski) teorētiski izveduši formulas, pēc kurām aprēķināms 
molekulu kustibas ātrums, bet P e r r e n s tās apstiprināja eksperi
mentāli, šis pētnieks no ļoti daudziem eksperimentiem, kuros 
lietotas dažādas metodes, aprēķināja ari Lošmidta skaitu, un atrada, ka 

1 c m 3 g ā z e s p i e 0° u n 760 m / m s p i e d i e n a s a t u r 
30 X 1 0 1 8 m o l e k u l u . 

Tāda pat kustiba (tikai ātrāka) novērojama zem ultramikro- 2. Cukura 

/ 
\ 

\ J L i—-* 1 
t 

V 

skopa k o I o i d šķidumos (Svedbergs). Ja tāļak ņemam vērā, ka 
starp koloidiem un „īstiem" šķidumiem pastāv n e p ā r t r a u k t a 
pāreja, kuru rada pakāpeniska daļiņu l i e l u m a pamazinašanās, 
tad jaatzist, ka ari „istos" šķidumos ir daļiņas, kas nav novēroja
mas, bet atrodas pastāvigā kustiba. Lidzigi tam, kā gāzes spiediens 
rodas gāzes molekulām ..bombardējot" trauka sienas, ari šķiduma 
o s m o t i s k a i s s p i e d i e n s , kura lielums v i e n ā d s ar g ā z e s 
s p i e d i e n u , uzlūkojams kā izšķīdinātās vielas molekulu kustibas 
sekas. Piemēram, cukura šķidumu difūzijai pilnigi jāsaskan ar 
gāžu kinētiskās hipotēzes prasibam. E i n š t e i n s šo sakaru starp 
difūzijas ātrumu un molekulu skaitu un ātrumu analizēja teorētiski, 
un atrada, ka 

1 c m a g ā z e s p i e 0 ° u n 760 m / m s p i e d i e n a 
s a t u r 29,4 X 10 1 8 m o l e k u l u . 

Šķīdumu 
difuzija. 

Pie ta paša rezultāta noved e l e k t r i s k o p a r a d i b u 3. Minimaji 
p ē t i j u m i g ā z ē s . No elementārā fizikas kursa zināms, ka e l e ķ t r i s k a 

- - _ lādiņa 
gaiss, ka ari visas citas gāzes, nevada elektrisko strāvu. Un tie- aprēķins. 
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šam, ja gaiss būtu labs elektribas vaditajs, strāvu nebūtu Iespējams 
vadit pa „kallām" (neizolētām) drātim, jo no telegrāfa, vaj tram
vaja vadiem elektrība aizplūstu apkārtējā telpā. Tomēr dažādos 
ceļos ir iespējams gaisu p i e s p i e s t elektrību vadit. Tas panā
kams, darbojoties gaisā ultravioletiem, vaj rentgenstariem, vaj ari 
gaisu nokarsējot augstā temperatūrā, vaj, beidzot, zem augsta 
spraiguma strāvas iespaida/ Visos šajos gadijienos gaiss kļūst 
elektriskās strāvas vaditajs, un tajā novērojama pozltivās elektrības 
plūšana no anoda uz katodu un negatīvās — pretējā virzienā. 
Gluži tāpat kā šķidros elektrolītos, piem. atšķaiditā sērskābē, ari 
gāzēs elektrības pārvietošanās var notikt ne citādi, kā pārvietojoties 
ari matērijai. Matērijas daļiņas, kas nes sev lidzi noteiktus elek
triskos lādiņus, pieņemts saukt par J o n i e m " . Pēc F a r a d ē j a 
(Faraday) likuma zināms, ka jebkuru jonu viens gramekvivalents 
nes sev lidzi vienmēr vienādu elektrības daudzumu, un proti: 
96540 kulonus. 

Tāpēc pētnieki daudz pūlējušies aprēķināt v i e n a atsevišķa 
jona elektrisko lādiņu. Jo zinot viena atsevišķa jona lādiņu un 
kopējo elektribas daudzumu vienā gramekvlvalentā, ļoti viegli aprē
ķināms, cik vienā cm : ! gāzes atrodas jonu. 

Dž. Dž. T o m s o n s (J. J. Thomson) jonu skaita aprēķinam 
izdomāja visai asprātigu metodi, kuru vēlāk izlietoja V i l s o n s , 
E r e n h a f t s , M i l l i k a n s un c. pētnieki. Ta dibinās uz visai 
interesanta fakta, ka pārsātināts tvaiks nogulstas uz jonu virinās 
smalku pilienu veidā. Šos acim saskatāmos pilienus iespējams 
saskaitīt, un neatkarīgi no tiem aprēķināt visu jonu kopigo elek
trisko lādiņu. Dalot to uz jonu skaitu, dabonam jona lādiņu. Tas 
vidēji iztaisa: 1,63.10*19 kulonus. Tā kā 1 gram — ekvivalenta 
jonu lādiņš = 96540 kuloni, tad 

96540 
jonu skaits viena gram-ekvivalentā = ^ gg^yQ. iy == 0,592.10"'. 

Pēc A v o g a d r o hipotēzes 1 gram — ekvivalents gāzes (vienvēr
tīgas) normālos apstākļos ieņem 22420 cm ; ! tilpuma. No ta Izve
dams, ka 

1 c m : ! g ā z e s p i e 0° u n 760 m m s p i e d i e n a s a t u r 
0,592.10-4 

2242Ō"^ = 2 6 ' 5 - 1 0 m o l e k u l u -
4. Elémentn 
sabrukšana J a U n 0 a u g š ā P i e v e s t i e m datiem redzams, ka dažādos ceļos 

iegūtie L o š m i d t a skaiti stipri sakrit. Bet mūsu pieņēmumu 
pareizības vispārliecinošākais pierādijums ir rādija sabrukšanas pētī
ju mi, — ši mīklainā elementa, kurš atrasts pagājušā gadsimteņa 
beigās, un lidz pat mūsu dienam pastāvīgi saista visas zinātniskās 
pasaules uzmanibu. 
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Rādija apskatam ši kursa otrā daļā veltisim atsevišķu lekciju. 
Bet tomēr jau tagad jāaizrāda uz to, kas uzlūkojams par pierāditu 
pēdējos divos gaddesmitos: elements rādijs nepārtraukti un pakāpe
niski sabrūk. Pie kam sabrūkot tas izstaro dažādus starus, kuri 
pēc savām ipašibam sadalāmi t r i j ā s kategorijas, kas tiek apzī-
metas grieķu alfabēta pirmajiem burtiem. Tā pazīstami: a, $ un y 
srari. Atomu lieluma noteikšanā sevišķi svarigu lomu izpildīja 
a — stari. R a m s e j s (Ramsay) un S o d d i (Soddy) ar spektro-
skopu pierādija, ka a — stari nav nekas cits, kā elementa h ē l i j a 
atomi. Šie stari tomēr nav elektriski neitrāli, bet nes sevi p o z i -
t l v o elektrisko lādiņu. Tāpēc tie uzlūkojami kā hēlija j o n i . 
Rādijs izsviež hēlija jonus ar milzigu iesākuma ātrumu, apmēram 
20000 kilometrus sekundē. Ja joni varētu brīvi kustēties, tad katrs 
jons 2 sekundēs apskrietu ap zemes lodi, bet 21 stundā tas 
sasniegtu sauli. Bet īstenibā šie hēlija pielādētie atomi, sastapda-
mies ceļā ar gaisa un citu vielu daļiņām, pastāvigi atduras uz 
šķēršļiem un atdod tiem savu kustibas enerģiju : šādā sadursmē 
rodas siltums. Nevar būt ne mazāko šaubu, ka a — atomos, 
pateicoties viņu milzīgajam ātrumam, daudz vairāk enerģijas, nekā 
jebkuru citu vielu atomos. Tie ar savu enerģiju pat visniecīgākajos 
daudzumos vērš uz sevi mūsu uzmanību. 

Lai iegūtu jēdzienu par radioaktivo vielu darbibu visniecīgākos 
daudzumos, kas nav nosverami pat uz visjūtigakiem svariem, iepa-
zisamies ar K r u k š a (Crookes) aparātu, kuru tas nosauca s p i n -
t ar i s k o p u . Adatu A (zim. 143) iepriekš apmērcē radīja sāļa 
stipri atškaiditā šķīdumā. Kād adata nožūst, 
viņas galā paliek nesaskatāmi niecīgs ša sāļa 
daudzums. Tomēr ar to pietiek, lai adata Izsta
rotu neaprobežoti ilgi a - starus (hēlija atomus)'. 
Staru novērošanai stobra galā piestiprināts kar
tona „ekrans" B, kas pārklāts ar c i n k a 
s u I f i d u (ZnS). Ši viela a — staru iespaidota, D 
spīd (fosforescē). Ja šo spidešanu aplūko ar 
stobrā iestiprinātu stikla lēcu C, novērojama 
burviga aina. Mēs redzam nevis nepārtrauktu Zīm. № 143. 

, .„, , • • „ • Spiutar iskops. 
mierīgu gaismu, bet atsevišķus dejojošus gais- * 
mas punktus. Te viņi rodas, te atkal pazūd, kā dzirksteles tērau
dam atsitoties pret akmeni. Aina atgādina attālo zvaigžņu mir-
dzešanu mierigā skaidrā nakti. K r u k s s šo parādibu nosauca 
s c i n t i I a c i j u. Mēs redzam, kā katrs hēlija atoms, atsisdamies 
pret cinka sulfida ekrānu, rada a t s e v i š ķ u dzirksteli. Šeit pirmo 
reizi mums rodas iespēja n o v ē r o t a t s e v i š ķ u s a t o m u s 
jeb (noteiktāk izsakoties) novērot a t s e v i š ķ u atomu darbibu. 
Šos atsevišķos punktus saskaitot, varam diezgan smalki aprēķināt, 
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cik no zināma rādija daudzuma attistas zināmā laikā hēlija atomu. 
Tādā ceļā R e z e r f o r d s atrada, ka 

1 gr. radīja izsviež 1 sekundē 34 000.000.000 hēlija atomu. 

D j u a r s (Dewar), no otras puses, atrada, ka 
hēlija tilpums, ko vienā sekundē rada 1 grams rādija, 

sastāda 0,000.000.00135 cm : ! . 

No ta aprēķināms, ka 

1 c m 3 g ā z e s p i e 0" un 760 m/m s a t u r 
3 4 X 1 0 9 

1,35 X 1 0 " 9 

= 2 6 , 7 X 1 0 1 K m o l e k u l u . 

Šis skaits atkal sakrit ar skaitiem, kas Izvesti jau iepriekš. 
Pastāv ari vēl dažas citas metodes, ar kurām var noteikt 

Lošmidta skaitu. Tomēr visas viņas noved pie lidzlgiem rezultā
tiem, kas redzams, salidzinot sekojošā tabelē pievestos datus. 

T a b e I e 30. 
M o l e k u l u s k a i t a N a p r ē ķ i n s v i e n ā c m H g ā z e s 

p i e 0° u n 760 m/m. 

M e t o d e . A u t o r s . N 

I. K i n ē t i s k ā h i po tēze 
(iekšējā berze, siltum-
vadišana, gāžu difū
zija). 

II. B r a u n a k u s t i b a . 

III. Š ķ i d u m u d i f ū z i j a 
IV. D e b e s s k r ā s a 
V. E l e m e n t a r a l s 

e l e k t r i s k a i s l ā 
d i ņ š 

VI. R a d i j a s a b r u k 
šana ] 

(<i — daļiņu skaits) 

VI I . M e l n a ķ e r m e ņ a 
i z s t a r o š a n a . . 

L o Š m i d t s 

E i n s t e i n s 
P e r re n s 

E i n s t e i n s 
R e l e j s , K e v i n s 

T o m s o n s, V i l -
s o n s , M l l l l k a n s 

R e z e r f o r d s , 
G e i g e r s 

R e g e n e r s 

P I a n k s 

molek. 
28 X 1 O 1 8 

31 X 1 0 1 8 

29,4 X 1 0 1 8 

24,7 X 1 0 1 8 

26.5 X l O 1 8 

26,7 X 1 0 1 8 

27.6 X 1 0 1 8 

Vidējais skaits N = 27,7 X 1 0 1 8 
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Salīdzinot Šos datus, nākam pie slēdziena, ka visticamaki 
pieņemams, ka 

1 c m 3 g ā z e s p i e 0° un 760 m/m s a t u r 27,7 t r i l j o n u s 
m o l e k u l u . 

Tā kā 1 grammolekula vielas šajos apstākļos ieņem tilpumu 
22420 cm 3 , tad no ta varam aprēķināt, ka 

j e b k u r a s v i e l a s 1 g r a m m o l e k u l a s a t u r 62,1 X 10 2 2 

t. i. 0,621 k r a d r i l j o n u s m o l e k u l u . 

Par tik lieliem skaitiem nav iespējams iegūt reālu iespaidu, 
tāpat kā nav iespējams iedomāties tik mazus lielumus, kā atomi 
un molekulas. Ja mēs, pēc lorda K e l v l n a (Kelvin) piemēra, 
domās ūdens pilienu palielinām lidz zemes lodes apmēriem, tad 
atsevišķas ūdens molekulas mazākas par biljarda bumbām un 
lielākas par skrotim. 

A t o m u u z b ū v e . 

Cik mazi ari nebūtu atomi, tomēr nav jāšaubās, ka tie nav Elektroni , 
vēl matērijas dališanas procesa pēdējā pakāpe. Daudzi fakti norāda 
tādu daļiņu esamibu, kuru masa 2000 reiz mazāka, nekā visvie
glākā, t. I. ūdeņraža atoma masa. Tie Ir negativās elēktribas ele
mentārie kvantumi, kas atrodas brivā veidā un saucas par 
e l e k t r o n i e m . 

Šo negativo daļiņu straume visvieglāk radāma tā saucamā Katoda 
k a t o d a stobriņā. Tas sastāv (zim. 144) no jebkuras formas stari, 
trauka, kurā iekausetas platinas 
platites (elektrodi). Traukā gaiss 
stipri retināts (apm. 0,001 m/m 
spiediens). Kad abus elektrodus 
savieno ar indukcijas spoles po
liem, no n e g a t i v ā elektroda 
(katoda) virsmas, perpendikulāri 
katoda plāksmim, plūst sevišķi 
stari, kas pēc savas izcelšanās 
vietas dabūjuši nosaukumu „ka-

Zīm. № 144. Katoda stari stipri 
t O d a s t a r i . retināta telpā. 

K r u k s a pētijumi, kas 
izdariti pagājušā gadsimteņa beigās, pierādijuši, ka katoda stari 
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nerodas videi viļņveidigi vibrējot, bet sastāv no neskaitāmām daļi
ņām (..korpuskulām"), kuras pielādētas ar n e g a t i v o elektrību, 
un tiek izsviestas ar milzīgu ātrumu (no 20.000 lidz 150.000 kilo
metru sekundē), šis daļiņas uzskata kā elektribas „elementaros 
kvantus" jeb ,.elektribas atomus". Fizikā tos pieņemts saukt 
e l e k t r o n u s . 

Elektrona Jaunākā laikā izdariti daudzi ievērojami pētījumi ar nolūku 
lādiņš, aprēķināt e l e k t r o n u l ā d i ņ a a t t i e c i b u p r e t m a s u . Ja 

elektronu lādiņu apzimejam ar e, viņu m a s u — m , , ši attleciba 
atrasta: 

e .. „ „ „ „ „ „ kuloni = 177.000.000 m e grams 

Elekt rona Tomēr daudzi svarīgi pieradijumi apstiprina, ka v i e n s elektrons 
masa un 
radiu.ss. pārnes tikpat daudz elektribas, cik v i e n s atoms ūdeņraža (vispā

rīgi, jebkura vienvērtiga elementa 1 atoms). 226 lap. pusē mēs 
redzējām, ka 1 g r a m a ūdeņraža jonu l ā d i ņ š = : 96540 kuloni. 
Apzīmējot ūdeņraža masu ar m i , , varam rakstit: 

e n , c , n kuloni 
- = 96540 . 

m i, grams 

No ta dabonam attiecibu 

m„ _ 177.000.000 1 Q _ n 

m~.' = a s""~ā&540 " - 1 8 3 0 -

t. i. v i e n a e l e k t r o n a m a s a 1830 r e i z m a z ā k a , n e k ā 
ū d e ņ r a ž a a t o m a m a s a . 

Ūdeņraža atoma masa, kā redzējām 224 Ip. puse, ir: 

m i , = 0,0016 pp. 

Tāpēc elektrona masa, m , = 0,000.000.87 pp =.0,87 X 1 0 2 7 gr. 
(t. i. apmēram viena miljonā daļa radioradiona). Elektrona 
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ra d i u s s = 0,00000183 [iļji; tas 50.000 reiz mazāks, nekā ūdeņ
raža atoma rādiuss. Ja iedomājamies ūdeņraža atomu palielinātu 
idz zemes lodes apmēriem, tad tādā pat samērā palielināts elektrons 
nebūtu lielāks par baznicu. 

Kad bij izpētitas radioaktivitātes parādibas, izrādijas, ka A<oma 
p - s t a r i , ko izstaro rādijs, nav nekas cits, kā e l e k t r o n u f ' u u k : t u r a -
straume. No ta varētu taisit slēdzienu, ka elektroni ir atomu 
sastāvdaļas, tāpat kā atomi — matērijas sastāvdaļas. 

Pēc jaunākās hipotēzes, ko pēdējā laikā uzstādija R e z e r - Atomu 
f o r d s , katrs atoms sastāv no lielāka, vaj mazāka skaita elektronu, modeļi , 
kas lidzigi planētam riņķo ar noteiktiem ātrumiem ap iekšējo kodolu, 
kas pielādēts ar p o z i t i . v o elektrību. Tā kā atoms elektriski 
neitrāls, tad kodola pozitivajam lādiņam jābūt vienādam ar visu 
elektronu negativo lādiņu kopzumu. Vēlāk redzēsim, ka kodola 
pozitivais lādiņš k v a n t i t a t i v i patiešam aprēķināms. Tādā ceļā 
iespējams aprēķināt ari e l e k t r o n u s k a i t u dažādu elementu 
atomos, un vienkāršākos gadijienos pat ari viņu stāvokli un ātrumus. 
Piemēram, priekš ūdeņraža atrasts, ka kodola rādiuss = 1 0 1 1 ļi|x, 
t. i. viena miljardā daļa mikromikrona. Ja atomu palielinām lidz 
zemes lodes apmēriem un elektronu fidz baznicas apmērirm, tad 
ūdeņraža atoma kodols nebūs lielāks par gumijas bumbu, kuras 
diametrs 12 centimetri. Lielākā elektrona attālums no kodola 
centra tad atbilst zemes rādiusa pusei. No ta redzams, ka no 
matērijas aizņemta visai nieciga atoma tilpuma daļa un visa 
pārejā telpa gluži tukša. Katrs atoms ir kā mikrokosms, kurā „ 
darbojas tie paši likumi, kas tik grandiozos apmēros parādās 
makrokosmā: saules sistēmā ar planētām, kas riņķo ap centrālo 
kodolu — sauli. 

Atomhipoteze vislepnākais cilvēces ģēnija piemineklis. 2 1 tūk- Slēdzieni, 
stoši gadu pagājis no ta laika, kopš Abderas filozofi, pravietibas 
ģēnija apgaroti, izteica domas par matērijas uzbūvi no atomiem, 
kas tolaik izlikās visai neticami. Visievērojamākie pētnieki, pieņem
dami šo mācibu, nodevās no viņas izejošo sekojumu pētīšanai. 
Un, lūk, jaunākie eksperimentālo zinātņu panākumi devuši iespēju 
smalki pārbaudit šos sekojumus un eksperimentālā ceļā apstiprināt 
visus ' atomu esamibas un ipašibu pravietojumus. Atomhipoteze 
kļuvusi noteikta teorija. Mazo lielumu pasaulē atklājas brinišķiga 
harmonija. Tuvojas dabas zinātņu visgrūtākās problēmas, atomu 
iekšējās uzbūves jautājuma atrisinājums. 
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M a z o l i e l u m u s k a l a . 

Lielums. Masa. 

Cilvēka mata resnums 100.000 ļ i ļ i 

Papīra lapas biezums 50.000 n — 
Koleras baktērija: diametrs . . . . 2.000 n — *r 

Gaismas vilna garums 500 n o 
Vismazākās redzamās baktērijas . 200 n — 
Redzamibas robeža mikroskopā . 160 n — 

Zelta lapiņu biezums 100 |1|X 10° pp 
Elektrolītisks zelta nogulsnls . . . 5 n 10 3 „ w 
Saožamais muskusa daudzums . . — 10* „ CT 

Fluoresceina daudzums, kam vēl 3 
TT 

krāsa novērojama — t o 3 „ 
—ī 

o 
Novērošanas robeža ultramlkro-

skopā „ . . . . 5 ii — 

Zelta koloiddallnas 2 ļJLļi 10'-' pp CU 

Visplānākās ellas plēvites 0,6 „ 0,5 „ 3 
. X " Skābekļa molekula: rādiuss. . . . 0,2 n 5.10 - „ o 

Ūdeņraža „ „ . . . . 0,1 ñ 3.1 o-3 „ 

Elektrons: rādiuss 2.10"6 (III 1Q- 6pp 

s
u
b
a 

Ūdeņraža kodols: 10 ; | • 

lo
m

i. 

T a b e l e 3 1 . 
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O g l e k l i s . 

Visi iepriekšējās lekcijās aplūkotie elementi, un proti: skābek- Atrašanās, 
lis, ūdeņradis un slāpeklis atrodas visās d z i v ā s būtnēs. Bet 
kā d z i v i b a s g a l v e n a i s e l e m e n t s , tomēr, jaatzist 
o g l e k l i s . Ķimiķi lidz 1828 g. bij tajās domās, ka visus dau
dzos oglekļa savienojumus, kuri jau toreiz bij pazistami, var radit 
v i e n i g i stādi un dzivnieki, ka viņu pagatavošanai nepietiek 
tikai ar ķimiskām manipulācijām, bet vajadzigs sevišķs noslēpu
mains d z i v i b a s s p ē k s . Aiz ša iemesla toreiz bij pieņemts 
visus oglekļa savienojumus attiecināt o r g a n i s k a i ķ i m i j a i , 
lai tos atšķirtu no neorganiskiem jeb minerālu valsts savienoju
miem, kas rodas nedzivā, neorganiskā dabā. Pēdējā šķirā Ieskai
tīja ari dažus neorganiskus oglekļa savienojumus, kuri rodas neat
karīgi no dziviem organizmiem, kā, piemēram, oglekļa oksīdi, 
cians u. c. 

Tikai 1828 gadā V ē l e r s (VVōhler) pirmo reizi pagatavoja 
no cianskābes „organisku" produktu, urinvielu, un pirmais pierā
dīja, ka organiskas vielas pagatavojamas ari ķimiķa mēģinājumu 
stobriņā. 

šis atradums uzcēla tiltu pār bezdibinu, kas atšķira divas 
ķimljas nozares. 

Un tomēr, aplūkojot kaut pavirši oglekļa savienojumus, novē- Organ isk ie 
rojam šajā elementā raksturigu ipatnibu, kas'to redzami izceļ s ^ l ^ n ^ | m 

starp pārējiem elementiem. Un ta ir - oglekļa savienojumu I i e I ā sav ieno jumi . 
d a ž a d i b a . Jau ar ūdeņradi vien tas rada vairākus simtus 
pazistamu raksturigu savienojumu. Bet lidz šim atrasto un ap rakstīto 
oglekļa savienojumu skaits ar citiem elementiem pārsniedz 200000; 
tā tad, tas ir stipri lielāks, nekā visu citu elementu savstarpējo 
savienojumu skaits kopā. Tas apstāklis noveda pie ta, ka oglekļa 
savienojumi vēl tagad tiek atšķirti sevišķā „organiskās ķimijas" 
nozarē. Tikai tagad zem o r g a n i s k o savienojumu nosaukuma 

Astoņpadsmitā lekcija. 
O g l e k l i s un v i ņ a s a v i e n o j u m i . 

O g l e k l i s . — Atrašanās . — Organiskie savienojumi—oglekļa savieno
jumi.—Ogle. Ogļu sastāvs. — Nafta. — Grafits, — Dimants. — Dabig ie 
karbonāt i . — Oglekļa pagatavošana. — Kokss un re tor tu ogle. — Koka 
ogle. — Kaulu ogle. — Kvēpi . — Cukura ogle. — Alotropiskie v e i d i . — 
Dimantu māksl iga paga tavošana — Oglekļa mo leku la r sva r s — Ķimiskās 
īpašibas. — Metāns. — Pagatavošana. — Metāna īpašības. — D e v i 
aizsarga lampa. — Deggāze . — Bunzena degl is — Eksplozivās īpašibas. 
— Degšana deggāzē . — Etāns. — Etilēns. — Acet i lens . — Karb ids . — 

Aceti lena īpašibas. — Izlietošana. — Struktur formulas . 
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saprot ne tikai dzivos organizmos raditas vielas (kas pagatavoja
mas ari ķīmiskā ceļā), bet vispārigl visus oglekļa savienojumus. 

Ogle. Stādiem un dzīvniekiem nobeidzoties, viņu atliekas zemē 
trūd un pūst (38 Ip. p.). Ja šis process norisinās bez gaisa pie
ejas un zem zemēs virsslāņu spiediena, tad daļa ūdeņraža uz šo 
vielu skābekļa rēķina oksidejas, un pārejā masa ar laiku vienmēr 
kļūst bagātāka ar oglekli. Tādā ceļā aizvēsturiskos laikos radušies 
zemē dažāda veida dabigo ogļu slāņi, galvenā kārtā no aizvēstu
riskiem augiem, sūnas, papardēm u. c„ kas toreiz apklāja lielāko 
zemes daļu. 

Ogļu Atkaribā no ša procesa ilguma, rodas dažādi nomirušo stādu 
lastavt,. m a t e r | j a s pārogļošanās produkti: k ū d r a , b r ū n ā o g l e , 

a k m e ņ o g l e un a n t r a c l t s . Tas skaidri redzams no šo 
produktu analizem, kas uzrāda pakāpenisku oglekļa satura vairoša
nos uz ūdeņraža un skābekļa rēķina (skat. sekojošu tabeli). 

T a b e l e 32. 

K ū d r a s un d a ž ā d u o g ļ u s a s t ā v s . 

°/oC °/oH °/oO 

Kūdra 60,0 5,9 34,1 
. Brūnā ogle 67,0 5,8 27,2 

Akmeņogle 85,8 5,8 8,3 
Aritracits 94,0 3,4 2,6 

N a f t a š ķ i d r a i s kurināmais materiāls no minerālu valsts —nafta 
ir dažādu ogļūdeņražu (oglekļa un ūdeņraža savienojumu) maisī
jums, ša vērtīgā materiāla avoti atrodas Kaukāzā (Baku) un 
Amerikas Savienotās Valstis (Pensilvanijā). Kad V a l d e n s , 
Č u g a j e v s , R a k u z l n s u. c. pierādija, ka nafta griež gais
mas polarizācijas plāksml, vairs nebij šaubu, ka ari ta ir stādu 
(varbūt ari dzivnleku) atlieku pārvēršanās produkts, jo šādi „optis-
ki aktivl" savienojumi rodas tikai dzivos organismos (216 Ip. p.). 

Saskaņā ar E n g l e r a hipotēzi, pašlaik valda uzskats, ka 
nafta radusies tauku vielām sadaloties paaugstinātā temperatūrā. 

Grafits. G r a f i t s — acīmredzot, Ir stādu atlieku pakāpeniskas sada
līšanās pēdējā fāze. Tas sastāv no tira oglekļa ar niecigiem 
pelnu piemaisījumiem. Ļoti miksts, kāpēc ari to lieto zimuļu un 
krāsu izgatavošanai. Grafīts deg daudz grūtāki, nekā parastā 
ogle, un ari pret lielāko daļu ķīmisko reaktivu tas ļoti izturīgs. 
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Dimants. 

Zīm. № 145. Briljants „Lielais Moguls'f, 
kas s v e r 279 karā tus un atradās bijušo 

Krievijas caru scepterī . 

Aiz šām īpašībām no grafīta izgatavo tīģeļus, kurus lieto augstās 
temperatūrās, kā ari elektrodus. Par māksligo grafitu runāsim 
vēlāk. 

Pats tirakais un ari visvērtīgākais dabigā oglekļa veids — 
d i m a n t s . Šis ļoti retais minerāls parasti sastopams kā čaur-
spidigi, bezkrāsaini kristāli, 
kas stipri lauž un atstaro 
gaismu; bet daudz retāk 
tas atgadās baltu, dzel
tenu, pat sarkanu, zilu 
un melnu kristālu („karbo-
nado") veidā. Kā „diman-
tu zemes" slavenas: Aus
trumu Indija, Brazilija un 
sevišķi Dienvidu Āfrika. Da-
bigos dimantus izgreznoju
miem vēl rūpīgi slīpē, pie kam 
tie daudz zaudē no sava 
iepriekšējā svara. Slipetus 
dimantus pārdošanā sauc 
„briljantus" (zim'. 145). Di
manta drumstalas lieto stikla 
griešanai, jo tās ļoti cietas. Dimantu izcelšanos dabā lidz šim 
vēl mums aizklāj noslēpuma plivurs. Pie ša jautājuma vēl atgrie
zīsimies, kad ies runa par oglekļa dažādu veidu pārvēršanos. 

Saistits ogleklis atrodas n e d z i v ā dabā kā ogļskābe un 
viņas sāļi. Oglekļa dioksida saturu gaisā un ūdeni mes jau aplū- karbonāt i , 
kojām 193 Ip. p. Ogļskābie sāļi jeb karbonāti, galvenā kārtā 
ogļskābais kalcijs CaC0 3 , un ogļskābais magni js—MgC0 3 , lielos 
vairumos atrodas zemes čaulā kā kaļķakmeņa un dolomita ieži. 

Ogleklis rodas sildot gandrīz jebkuru organisku, t. i. oglekli o g l e k ļ a 
saturošu savienojumu augstā temperatūrā bez gaisa pieejas. Bet iegūšana, 
atkarīgi no izejas materiāla tam dažāda struktūra un ari pat dažā
das īpašības. 

Fabrikās akmeņogļu „sausā destilācijā" retortās pāri paliek K o k s s u n r e -
k o k s s . Tas ir ļoti blīvs un zināmā mērā vada pat elektrību un t ° r tu ogles, 
siltumu. Šās īpašibas sevišķi piemīt tiem koksa slāņiem, kas 
atradušies tuvāk pie retortas sienām un tāpēc attīstījušies augstākā 
temperatūrā. Šādas ogles sauc r e t o r t u o g l e s , un pēc 
savām ipašibam tās līdzīgas māksligam grafitam. 

Malkas sausā destilācijā dabon k o k a o g l i . Tā atgādina 
savā ziņā koka sabrukušo audu skeletu, jo tajā pa daļai uzglabā
jusies vēl koka struktūra. Koka ogle ļoti poraina un tai mazāks 
blīvums, nekā koksam. Tāpēc ta ar savu virsmu spēj lielā mērā 

Dabīgie 

Koka 
ogles 
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Kaula ogle. 

Kvēpi . 

Zini. № 14fi. Amonjaka 
gāzes adsorbcija ar 

koka ogli . 

Cukura 
ogle. 

Alotropiskic 
veid i . 

uzsūkt (adsorbet) gāzes, un sevišķi tādas, kas viegli sabiezē, kā 
amonjaks, chlors u. t. I. 

Lai šo ipašibu demonstrētu, stobriņu, kurā dzivsudrabs, ielie
kam dzivsudraba vannā un piepildām ar amonjaka gāzi (zim.146). 
Pēc tam iebāžam pa apakšu stobriņā dažus koka ogles gabaliņus. 

Pēc kāda laika dzivsudrabs stobriņā paceļas 
diezgan augstu, kas liecina par amonjaka 
adsorbciju ar ogli. (Lai mēģinājums labi 
izdotos, ogle iepriekš tiģeli labi jāizkarsē, 
lai izdzitu visas jau s e n ā k uzsūktās gāzes). 

Sauso koka destilāciju izdara ne tikai 
koka ogļu ražošanai, kas ļoti vērtigs kurinā
mais materiāls, bet ari lai Iegūtu pašus 
destilācijas produktus, starp kuriem bez de
gošām gāzēm atrodas koka spirts, acetons, 
etiķskābe, "terpentīns u. c. Mazā masštabā 
šāda destilācija Izdarāma vienkārši, karsējot 

Bunzena degļa liesmā, ar vāciņu alztaisitā tiģeli koka gabaliņus 
(zim. 147). Sausās destilācijas gāzejadie produkti, 
izejot no tiģeļa, sadeg un tiģeli paliek koka ogle. 

Karsējot kaulus, Iegūstama k a u l a o g l e , 
kas uzglabājusi kaulu audu struktūru un daudz 
poraināka, nekā koka ogle. Kaula ogle adsorbē 
savās porās dažādas ūdeni izšķidinatas vielas. Ja 
lakmusa šķidumā Ieber kaulu ogles un pēc uzsil-
dlšanas nofiltrē, rodas pilnīgi bezkrāsains šķidrums. 
Krāsu (lakmusu) uzsūkusi ogle. 

Praksē šo materiālu lieto, lai dažiem pro
duktiem (cukuram) atvilktu krāsvielas. 

Sevišķas ipašibas piemit k v ē p i e m , kas 
rodas ogļūdeņražiem (naftai, naftalīnam) nepilnīgi 
degot kā smalks lipigs pulveris. Kvēpus lieto 
tipogrāfijas krāsas, tušas un, vispārīgi, daju 
melnu krāsu pagatavošanai. 

Visi šie ogles veidi nav t ī r s ogleklis, bet satur kā ple-
maīsijumus niecigu daļu nesadalījušos organiskus savienojumus un 
pelnus. Vistirakais ogles veids ir — cukura ogle, ko pagatavo 
cukura sausā destilācijā. 

Mēs redzam, ka ogleklis, kā mākslīgais, tā ari dabigals sa
stopams visdažādākās formās, kurās tomēr var atšķirt tris galvenos 
veidus: 

1. A m o r f ā o g l e ir melns nekristallsks pulveris, kas 
nekūst pat visaugstākās temperatūrās. Viņas ipatnejais svars atka-

Zim. Ks 14 7. 

Koka, kaula un 
cukura pārogļo-

šauas. 
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rigs no pagatavošanas materiāla un svārstās starp 1,5 un 2,3. 
Karsējot ogli elektriskā strāvā (80 voltu un 2000 ampēru), 
M u a s a n s (Moissan) pierādīja, ka par 3500° augstākā tem
peratūrā, kas rodas šajos apstākļos, amorfā ogle nekusdama sub-
limejas. Sublimācijas produkts — tievas adatas — nav nekas 
cits, kā grafits. 

2. G r a f i t s (grieķu vai. ypaĶu>—rakstu) ir kristāliska melna 
masa, necaurspidiga un ļoti miksta. Viņa ipatnejais svars=2,255. 
Tas nekūst, labi vada elektribu un siltumu. G r a f i t s a u g s t ā 
t e m p e r a t ū r ā v i s s t a b i l ā k a i s o g l e k ļ a v e i d s . Tas 
noprotams no ta, ka amorfā ogle, kā ari dimants (par ko tūliņ 
runāsim), karsējot elektriskā krāsni, pārvēršas grafitā. Ja oglekli 
izšķidina izkausētā dzelzi (tas kūst lidz 5°/o) un šķidumu lēni 
dzesē, ogleklis izdalās kā grafita kristāli. 

„Mākslīgo grafitu" praktiskā dzivē pagatavo priekš loka lam
pām, galvaniskiem elementiem, elektrolīzes elektrodiem u. t. I., 
karsējot elektriskās krāsnis akmeņogļu maisijumu ar kramaini. 
Šajos apstākļos kramalnis (silicija dioksids) reducējas: 

S i 0 2 + 2 C = 2 CO + Si. 

Iegūtais silīcijs, savienodamies ar oglekli, rada karbidu (kar-
borundu): 

Si + C — SiC. 

Karbids krāsns karstākajās daļās atkal sadaļas, rasdams gra
fītu, bet sllicijs savienojas atkal tālāk ar pārējo oglekli. Tādā kār
tā ar nelielu daudzumu silīcija, kā katalizatoru, iespējams pagata
vot grafitu lielākos vairumos. 

Māksligais grafits daudz cietāks, nekā dabigals un ari labāk 
vada elektrisko strāvu. Uz ta galvenā kārtā ari dibinās viņa izlie
tošana. 

3. D i m a n t s kristalizējas caurspidigos pareizas sistēmas 
kristālos. Viņa blivums = 3,5. Tas slikts elektribas vaditajs. 
Karsējot nekūst, bet pārvēršas grafitā. Dimanta izcilus stāvošās 
ipašibas: ievērojami lielais cietums, kas pārsniedz visu citu mine
rālu cietumu, liels staru laušanas koeficients un stipra gaismas dis
persija. Aiz šām ipašibam dimanti „laistās burvigos uguņos" (iri— 
zacija) un kā greznums tiek turēti tik lielā cieņā. 

Dimants, iepriekš nokarsēts, tirā skābekli sadeg un rada 
oglekļa dioksidu ( D e v i ) . Tas pierāda, ka dimants ir tīrs ogleklis. Māksligu 

Tā kā dimants, vismaz augstā temperatūrā, ir nestabilāks d i m a n t u 

. , . . . _ paga tavo-
oglekla veids, neka grafīts, tas viegli pārvēršams grafita (kas sāna. 



nebūt neatmaksājas), bet ļoti gŗuti no grafita, vaj amorfas ogles 
pagatavot dimantu, — j n pat nevaram iedomāties, kādā ceļā di
manti radušies dabā. M u a s a n s savos māksligo dimantu paga
tavošanas mēģinājumos, pētot dažādus materiālus (piemēram, 
pazistamo Saratovas meteoritu, ko Izpētijis L a č l n o v s ) , kuros 
atrasti dzelzi iespiedušies mazi dimanta graudiņi, nāca uz intere
santu ideju. Kā mēs tikko redzējām, Izkausētā dzelzi šķist 
ogleklis. M u a s a n s lietoja savos eksperimentos Zviedrijas 
dzelzs drāti, kas satura apm. 2"/o oglekļa. Tas laida šajā drāti 
2000 ampēru stipru elektrisko strāvu. Nokaisdama, drāts kusa un 
nokarsēti pilieni tecēja tiģeli, kurā atradās dzivsudrabs (vaj izkau-

'sets svins). Katrs piliens, pieskaroties aukstajam metālam, acu
mirkli pārklājās no ārpuses ar atdzisuša metāla cietu čaulu, kas 
nelaiž metālam iekšpusē atdziestot izplēsties. Tā kā dzelzs pieder 
pie tām vielām, kuras līdzigi ūdenim, atdziestot izplēšas, tad katra 
piliena iekšienē attistas milzigs spiediens. Tādā ceļā M u a-
s a n a eksperimentos bij realizēti, divi noteikumi: šķīduma pie-
peža atdzišana un liels spiediens. Sevišķi svarīga loma piekrīt 
pirmajam apstāklim, jo kā likums ir zināms, ka v i e l ā m ā t r i 
k r i s t a l i z ē j o t i e s v i e n m ē r r o d a s m a z ā k s t a b i l a s 
f o r m a s ( O s t v a l d a likums). 

Pēc sacietēšanas dzelzs pilienus apstrādāja vispirms ar 
sērskābi, lai izšķidinatu dzelzi, bet pēc tam ar fluorskābl—silīcija 

mēģinājumiem uzskatama par atrisinātu. 
Ogleklis izgaro tik augstās temperatūrās, ka nav iespējams 

- noteikt viņa molekularsvaru. Viņš gan šķist dzelzi, bet pie tam 
rodas viņa savienojums ar dzelzi: karbids. Tāpēc par oglekļa 
molekulas sastāvu šimbrižam vēl nevar neka noteikta sacit. Tomēr 
salīdzinot oglekļa negaistibu ar daudzu viņa savienojumu (ar ūdeņ
radi, skābekli, slāpekli) gaistibu, nonākam pie varbūtibas, ka oglekļa 
molekulas visai saliktas, sastāvošas no liela atomu skaita. 

Zīm. Ms 148. M u a s a n a māksl īgie 
dimanti (palielinātā veida) . 

atdalīšanai. Nešķīstošās palie
kās atradās mikroskopiski 
kristālu graudiņu, kas stipri 
lauž gaismas starus, ļoti 
cieti un sadegot rada oglekļa 
dioksidu. Tie bij māksligi 
dimanti, kaut ari tikai dažu 
desmitdaļu milimetra lielumā 
(zīm. 148). Kaut tik maziem 
kristāliem nav nekādas prak
tiskas vērtibas, tomēr māk
slīgu dimantu pagatavošanas 
problēma pēc M u a s a n a 
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Lai gan ogleklis dod lielāku skaitu savienojumi, nekā jeb- Ķimiskās 
kurš cits elements, tomēr ķimiskā zinā tas pilnigi inerts. Tikai 1 P a s l b a s 

augstā temperatūrā tas spēj t i e š i savienoties ar citiem ele
mentiem. Visvieglāk tas savienojas ar skābekli, un ne tikai ar 
brīvu, bet ari. ar saistītu. Atņemdams dažādiem oksidiem skā
bekli, tas darbojas kā enerģisks r e d u c e t a j s . Kā tādu to 
lieto metalurģijā metālu Iegūšanai no „rūdām" (t. i. oksidiem). 
Piemēram, dzelzi reducē pēc nolidzinajuma: 

Fe,,0, + 4 C — 4 CO + 3 Fe, 

kā ari varu, cinku, svinu u. c. 

2 CuO + C = CO a + 2 Cu 
ZnO + C = CO + Zn 

P b a 0 3 + 3 C = 3 CO + 2 Pb. 

Pie tam atkaribā no temperatūras rodas vaj nu oglekļa 
oksids—CO, vaj dioksids C 0 2 , vaj ari abu gāžu maisījums līdz
svara stāvoklī. 

Ogleklis ar ūdeņradī savienojas tikai ļoti augstā temperatūrā 
un rada galvenā kārtā acetilenu, C 2 H 2 . Daudz vieglāk savienojas 
ogleklis ar metāliem, pie kam iegūtos produktus sauc k a r b i-
d u s. Par dzelzs karbidu jau runājām, vel atzimejama tikai viņa -
formula : Fe^C. Sevišķi liela nozīme kalcija karbidam, CaC 2 , un 
aluminija karbidam, AI 4 C 3 . Tos pagatavo elektriskās krāsnis. 
Ūdeni tie sadalīdamies rada dažādus ogļūdeņražus. Tādā kārtā 
karbidi uzlūkojami kā svariga pārejas pakāpe uz oglekļa o r g a 
n i s k i em savienojumiem. 

V i e n k ā r š ā k i e o g ļ ū d e ņ r a ž i . 

Mēs jau redzējām, ka ogļūdeņražu ļoti daudz; tos apskata 
organiskā ķimijā. Šeit tomēr isumā aplūkosim pašus vienkāršā
kos, jo daži no tiem pagatavojami no vienkāršiem neorganiskiem 
savienojumiem. 

Ar ūdeņradi visbagataks — m e t ā n s , C H 4 . Tas dabā pa- Metāns, 
stāvigi attistas, pūstot purvos organiskām vielām. ' Tāpēc to mēdz 
ari saukt p u r v u g ā z i . Tad vēl mēs to atrodam vulkānu 
izvērdumos un bieži vien ari ogļraktuvēs. Te viņš rodas, akmeņ
oglēm lēni sadaloties un, piejaukdamies gaisam, dod ļoti bistamu 
sprāgstošu maisijumu, kas ir cēlonis briesmigām katastrofām, 
kurās iet bojā daudz rūpniecības apakšzemes darbinieku dzīvības. 



— 2 4 0 -

Pagatavoša-

" mentfem?"'• zatora, klātbūtnē. Ša reakcija noved pie lidzsvara 
Metāns attisfas, laižot ūdeņradi par kvēpiem, niķeļa, ka kata-

C + 2 H, C H 4 . 

2. reducējot p i e 1200" lidzsvara atrodas tikai 0,35° 'o metāna, 
oks idus 

Vieglāk metāns pagatavojams, reducējot oglekļa oksīdu un 
dioksidu ar ūdeņradi. 

CO + 3 H , = H 2 0 + C H 4 

C 0 2 + 4 l i 2 = 2 H 2 0 + C H 4 . 

šās reakcijas norisinās niķeļa klātbūtnē jau pie 250° - 300°. 
3. sadalot Praksē metāns pagatavojams visvienkāršaki, sadalot alumīnija 
aluminija , . . . -_, 

k a r b ī d u ' a r karbīdu ar ūdeni: 
ūden i . 

AI 4 C„ - f 12H 2 0 = 3 C H 4 + 4AI(OH) 3 

4. sadalot Bieži vien me-
e t iķskabos t a n ļ J p a g a t a v o ari, 

sāļus. r 3 

karsējot bezūdens 
etiķskābā nātrija 
maisijumu ar nātrija 
kaļķi. Šo abu vielu 
maisijumu karsē 
kolbā un gāzi ievāc 
pneimatiskā vannā 
virs ūdens(zim.149). 
Reakcija norisinās 
pēc šādas šēmas: 

CKjCOONa + NaOH ģ. 
= Na2C0., + C H 4 . 

C5 

t Hft 
KJsJ \ 

Zīm. № 149. Metāna pagatavošana no e t i ķ skāb i 
Metāna Metāns — b e z - nātrija un ka |ķa. 

īpašības, krāsaina qaze. Tas 
gaisā deg, attistidams oglekļa dioksidu un ūdeni: 

CM, + 2 0 s = C 0 2 + 2 H,0 . 

D e v i aiz- Metāna un gaisa maisijums sprāgst no elektriskās dzirksteles, 
sarga lampa. v a j | j e s m a s . Lai ogļraktuvēs novērstu varbūtējās sprādziena bries-



— 241 — 

mas, kas metānam sakrājoties var tur izcelties, D e v i (Davy) 
lika priekšā lietot sevišķu „aizsarga lampu", kurā liesma no 
apkārtnes gaisa atdalita ar plānu 
sietiņu (zim. 150). 

Metāla sietiņa darbiba de
monstrējama, pārklājot ar vara 
sietiņu Bunzena degļa liesmu. 
(Degli drusku piegriež, lai gāze 
nedeg ar pilnigu liesmu). Mēs 
redzam, ka liesma deg t i k a i 
z e m s i e t i ņ a , bet cauri tam 
neiet, jo sietiņš to atdzesē (zim. 
151). Tikai pēc tam, kad sietiņš 
nokārsis, ta izlaužas tam cauri. 
Un ari otrādi, aizdedzinot gāzi 
v i r s sietiņa, ta deg t i k a i 
sietiņa augšpusē. 

Sekosi mēģinājumi redzami 
attēlo D e v i lampas darbibu gāžu 
sprāgstošā maisījumā. Augstā Zīm. № 'I'M. 
platā cilindri ielejam dažus cm : t D e v i » a i " a r g a l a m P a " 

etlletera, aiztaisām cilindri ar stikla platīti un to vairāk reizes 

Zim. № 151, Siet iņa iespaids uz B u n z e n a degļa liesmu 

sakratām. Ja tagad cilindri iebāžam degošu skalu, maisijums aiz
degas ar vieglu sprādzienu (zim. 152-a). Bet ja cilindri iebāžam 
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degošu D e v i lampu, ta nodziest, bet gaze pie tam neaizdegas 
(zim. 152). 

Zīm. № 152a. Ētera un gaisa Zīm № 152. 
maisījuma Sprādziens Aizsarga lampa darbā 

Tomēr tagad šai lampai vairāk ir tikai vēsturiska nozime, jo 
gandriz visās ogļraktuvēs ievesta elektriskā apgaismošana. Bet 
labākais izsargāšanās lidzeklis no metāna sprādzieniem ir, pēc 
iespējas — rūpiga šachtu v e n t i l ā c i j a . 

Deggāze . Lielos vairumos metāns rodas gāžu f a b r i k ā s , kur sausā desti
lācijā pārstrādā akmeņogles. Sausās destilācijas galvenais pro
dukts, d e g g ā z e , tagad reti top lietots apgaismošanai, bet 
galvenā kārtā ar to silda, un dzen gāzes motorus. Deggāzes 
sastāvs redzams sekojošā tabelē. 

T a b e I e № 33 

D e g g ā z e s s a s t ā v a p i e m ē r s . 

Ūdeņradis: 45,2 °/o 
Metāns: • 35,0 „ 
Citi ogļūdeņraži: . . . . 4,4 „ 
Oglekļa oksids: . . . . 8,6 „ 
Slāpeklis: 4,8 „ 
Oglekļa dioksīds . . . . 2,0 „ 

Bunzena Gaze deg ar gaišu liesmu, jo ta satur ogļūdeņražus, kas lies-
degl is ' 

b ' mas temperatūrā pa daļai sadaļas un atdala smalkas ogles daļiņas. 
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B u n z e n a degli gāze 

Zīm A° 153. 
B u u z e n a deglis. 

ša sadališanās notiek liesmas i e k š i e n ē , 
samaisas ar gaisu pirms izejas jau pašā 
degli (zim. 153). 

Aiz ša iemesla B u n z e n a degļa liesma 
nekūp un tai augsta temperatūra. B u n 
z e n a degļa liesmā viegli atšķirami divi 
konusi. Vidus konusā pārsvarā atrodas 
degošās gāzes, tāpēc šai liesmas daļai 
reducējošas ipašibas. Turpretim, ārējais 
konuss, kas satur vairāk skābekļa, oksi
dējošs. Visaugstākā temperatūra atrodas 
uz robežām starp šiem abiem konusiem. 

Deggāzes un gaisa maisijumi eksplodē. 
Bieži gadās, ka gāzes vadi nav kārtibā, 
vaj ari aizmirst aiztaisit krānu, un gāze saplūst telpās. Ja 
smakas sajūtams, ka gaisā atrodas deggāze, tad nekādā 
nedrikst aizdedzināt sērkociņu, bet vispirms jāattaisa logi 
un durvis, un telpas krietni jāizvēdina. 

Pilnīgi droši deggāze spridzināma 
triskaklu (Vulfa) pudelē (zim. 154). 
Gāzi laiž pa gāzes vada cauruli A un 
aizdedzina pie izejas no platās cauru
les B. Gāze deg kūpēdama. Tagad 
Izņem korķi c no trešā kakla C un 
pārtrauc gāzes Ieplūšanu. Vis
pirms liesma kļūst tumšāka: 
rodas divi konusi, kā Bun
zena degli. Tad — liesma 
ievelkas caurulē, dodas pa 
to lejā un, nokļuvusi pudelē, 
rada sprādzienu. Deggāze 
spēj ari u z t u re t tādu vielu 

d e g š a n u , kas atdala skābekli. Tas redzams sekošā 
eksperimentā. 

Cilindri pa cauruli no apakšas laiž deggāzi un to 
aizdedzina pie cilindra augšējā cauruma (zim. 155). Pa 
to laiku dzelzs karotītē kausē chlorskābā kālija sāli, 
KCI0 8 , kamēr tas sāk atdalīt skābekli ( 30 Ip. p.). Tad z - № J 5 5 

iebāž to cilindri ar gāzi. Sāls aizdegas un sadeg ar 
spožu vijoletu liesmu. 

Tādos pat apstākļos chlorskābals kalcijs sadeg ar 
dzelteni — sarkanu, chlorskābais stroncijs — ar spilgti sarkanu, 
chlorskābals bārijs - ar zaļu liesmu. 

pec 
. -Eksp loz īvā s 

Z l n a īpašibas 

V 

Zīm. № 154. 
Deggāzes spridzināšana 

V u l f a st iklene. 

Degšana 
deggāzē . 

Chloratu 

deggāzē 
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Etāns. Savienojums CH., brivā veidā nepastāv. (Kaut gan zināmi 
daži viņa organiskie atvasinājumi). Tas ir tikai „radikāls" un 
saucas m e t i l s . Tomēr pazistams viņa polimērs: dimetils jeb 
e t ā n s , (CH.,).,. Tas pagatavojams, nātrijam iedarbojoties uz 
jodmetilu: 

2 CH,,I + 2 Na = 2 Nal + (CH,,),. 

Etāns — gāze, ķīmiska ziņā gluži lidziga metānam. . 
Etilēns. Metānam atņemot vēl vienu ūdeņraža atomu, rodas radikāls 

CH.j, ko sauc m e t i l ē n u . Ari šis radikāls brivā veidā nepastāv, 
bet ir pazistams viņa polimērs (CH.,).,: e t i l ē n s , kas rodas atņe
mot vina spirtam ūdeni. Tam nolūkam vina spirtu jeb etilalkoholu 
silda kopā ar koncetretu sērskābi: 

C,H 5 OH + H,S0 4 = C..,H4 + H,SO, . HaO. 

Aceti lens. 

Karbids . 

Etilēns ir gāze, kas gaisā deg. Tas atšķiras no iepriek
šējiem ogļūdeņražiem tajā ziņā, ka spēj p i e v i e n o t sev dažus 

elementus, piemēram, halogēnus. Etilēns 
tieši savienojas ar bromu un rada 
brometilenu : 

C ,H 4 - f Br , = C,H 4 Br, . 

Ša reakcija pierāda, ka etilēns 
— n e p i e s ā t i n ā t s savienojums. 

Metilenam vēl turpmāk atņemot 
ūdeņradi, rodas radikāls CH jeb m e -
t e n s. Viņa^polimeru acetilenu, (CH), , 
B e r t e l o pagatavoja tiešā sintezē no 
elementiem, un proti: laižot ūdeņraža 
straumi V o l t a lokā: 

2 C + H, CoM„. 

Praktiskām vajadzibam acetilenu 
pagatavo no visai pieejama materiāla 
— k a l c i j a k a r b i d a . Šo 

Zūn. X, 156. Elektr iskā v i e l u l i e l o s vairumos Pagatavo, karsē-
krāsns karbida pagatavošanai jot ogles un kaļķa maisijumu elektris

kā krāsni (zim 156). Augstajā tempe
ratūrā, kas sasniedzama Šajā vienkāršajā aparātā, vienā laikā 
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Reakcija pastāv kalcija apmainīšanā pret ūdeņradi, t. i. pēc 
sava veida ta lidziga reakcijām, kurās sāļi 
sadaļas ar skābēm. Parasti acetllenu paga
tavo tieši Izlietošanas bridi, savienojot ģene
ratoru ar lampu, kā redzams 157zimejumā. 
No rezervuāra A ūdens pil pudelē E3, kurā 

j£ - C H \ \ karbids. Šeit notiek pati reakcija. Gāze sadeg 
degli C ar spožu baltu liesmu. Tā kā kar
bida pagatavošanai nelieto tirus materiālus, 
tad ari no ta iegūtais acetilens satur kā pie-
maisijumus sēra un fosfora savienojumus, kas 
piešķir tam nepatikamu smaku. 

Acetilens—-bezkrāsaina gāze, kas zem 
ļ («I i spiediena pārvēršas šķidrumā. Tā kā ace-
/'ļ_4V tilens e n d o t e r m i s k s savienojums, tam 

sadaloties attistas siltums : 

Acetilena 
īpašibas. 

C,,M.2 = 2 C + H 2 4 - 61000 cal. 

Zīm. № 157. Acetilena Aiz ta iemesla acetilena sadališanās, 
lampa. ^ | ŗ j g ^ ķ H g j g ^ turpinās ar pieaugošu 

ātrumu un nobeidzas ar sprādzienu. Tāpēc Šķidrs acetilens uzlū
kojams kā ļoti bīstams savienojums un to izvairās lietot praktiķa. 
Bet ja tas patiešam nepieciešami vajadzigs, tad lieto viņa 40°/o — 
tigu šķidumu acetonā. Visparelzaki tomēr acetilenu 'pagatavot 
no karbida turpat, kur to patērē. 

Ari acetilens, tāpat kā etilēns — nepiesātināts savienojums. 
Tas pievieno sev 4 atomus broma un rada tetrabromacetilenu: 

C 2 H 2 + 2 Br 2 = C 2 H 2 Br 

norisinās divas reakcijas: kaļķa reducēšana ar ogli un iegūtā 
metāla savienošanās ar oglekli: 

CaO 4 - 3 C = CO - f CaC 2 . 

Tā kā izejas vielas (kaļķis un ogle) visai lēts materiāls, tad 
karbida cenu galvenā kārtā noteic* elektriskās enerģijas patēriņš. 
Parasti karbida fabrikas ceļ ūdenskritumu tuvumā un pēdējo spēku 
pārvērš elektriskā strāvā. 

Kalcija karbīds — pelēka, cieta viela, kas no ūdens sadalās 
pat aukstumā un atdala acetllenu : 

CaC, 4 - 2 H 2 0 = Ca(OH), - f C 2 H 2 . 
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Ar sudraba un vara sāļiem acetilens rada ūdeņraža apmai
ņas produktus pret metāliem (karbidus), kas grūti šķist ūdeni un 
sprāgst no sitiena. Tā, piemēram, iedarbojoties uz kuprochlorida 
(vara oksiduļa savienojuma) škiduma amonjakā, acetilens rada 
vara karbīdu : 

i 

Cu,CI , + C. 2H, = 2 HCI + Cu.,C,. 

Aiz ta iemesla no formālās puses acetilenu varētu uzlūkot 
kā ogļūdeņraža skābi (kas analoģiska slāpekļūdeņraža skābei : 
N ; iM). Tikai acetilena ūdens šķidumam ir pilnigi n e i t r ā l a 
reakcija. 

Vispārigi— reaģēt acetilens daudz spējigaks, nekā citi ogļ
ūdeņraži, un no ta viegli pagatavojami citi, vairāk komplicēti orga
niski savienojumi, kā: spirts, benzols ū. c. Tā kā acetilens 
B e r t e l o sintezē pagatavojams no elementiem, tad lidz ar to 
pierādits, ka t e o r ē t i s k i gandriz visi organiski savienojumi 
pagatavojami sintētiskā ceļā no oglekļa un citiem elementiem. 

Izlietošana. Acetilenu lieto apgaismošanai un karsēšanai; sevišķi samaisitu 
ar skābekli to lieto tā' saucamā metālu a u t o g ē n ā s a l o d ē -

. š a n ā (sal. 79 Ip. p.). Acetilena liesmas spilgtā gaisma un augstā 
temperatūra atkarājas no viņa endotermiskā rakstura un lielā deg
šanas .siltuma. Acetilena degšanas siltums.- 316000 cal. uz 1 
mola acetilena. 

Jaunākā laikā no acetilena pagatavo spirtu un citus organis
kus savienojumus. 

Struktur- Metāna sastāvs norāda, ka ogleklis tajā č e t r v ē r t i g s . Ta-
formulas. pg c m e t a n a strukturformulu var attēlot šādi: 

H 
I 

M-— C—H (ūdeņraža atomu stāvokli telpā sal 216 Ip, p.) 

Brivus radikālus, sastāvošus no oglekļa un mazāka skaita 
ūdeņraža atomu, kā: C H 3 , CH> un CH nav iespējams pagatavot. 
Tas norāda, ka ogleklis patur savu četrvērtibu ari ~.itos savienoju
mos. Aiz ta iemesla metāns uzlūkojams kā veselas organisku sa
vienojumu grupas (t. s. ,.alifatiskās rindas") ciltstēvs. Lai izvestu 
e t ā n a strukturformulu, pieņemam, ka 2 oglekļa atomi savienoti 
ar vienkāršu saiti: 

H ' H 
H — _ C - C H 
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Kombinējot oglekļa atomu garākas „ķēdes" no 3, 4 un vai
rākiem oglekļa atomiem, analoģiski izvedamas daudz sarežģītāku 
ogļūdeņražu formulas, kuras aplūko organiskā ķimijā. 

E t i l ē n a m iespējamas d i v a s šādas formulas: 

Parasti lieto pēdējo formulu, kurā abi oglekļa atomi savienoti ar 
d i v k ā r š u saiti. Analoģiski dabonam formulu a c e t i l e n a m : 
H — C = G — H, kurā abi oglekļa atomi savienoti ar t r i s k ā r-
t i g u saiti. Tādā kārtā pa lielākai daļai mūs apmierina pieņēmums, 
ka ogleklis č e t r v ē r t l g s . Tomēr nāk priekšā gadljienl, kur pie
ņem oglekli kā trisvērtigu (piemēram, metila apmaiņas produktos, 
kurus atrada G o m b e r g s ) un d i v v ē r t i g u (piemēram, oglekļa 
oksidā). 

Sekojošā tabelē pievests vienkāršāko ogļūdeņražu sastāva un 
fizikālo ipašibu salidzinajums. 

Tabele № 34. 

V i e n k ā r š ā k o o g ļ ū d e ņ r a ž u s a s t ā v s . u n 
f i z i k ā l ā s i p a š i b a s . 

i a! 
•M 
a a nu

la
 

T c m p e r a t u r a 
Nosaukums 

V
ie

nk
ar

 
fo

rm
u H Si iuktur formula Nosaukums 

V
ie

nk
ar

 
fo

rm
u 

īs
ta

 f
o;

 S i iuktur formula 
kritiskā varišau. sasals. 

Metāns. . CH, CH, H X ^ H 
H • c V M ļ - 82" — 1 6 4 ° — 1 8 4 ° 

Etāns. . . CH 3 C,M6 H - i C — C x H 4 - 3 5 ° — 89° — 1 7 2 ° CH 3 

H X < H 

Etilēns . . CH 2 C.,H\ H ^ C _ C ^ H 
H - - C - C - H 

4 - 9 , 5 ° — 1 0 3 ° — 1 6 9 ° 

Acetilens. CM CoH, H - C C - H 4 - 3 7 ° - 8 2 , 5 ° - 8 2 ° 
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Deviņpadsmitā lekcija. 
O g l e k l i s un v i ņ a s a v i e n o j u m i (turpinājums). 

O g l e k ļ a o k s i d i . — Ieskāblis . — Oglekļa oksids . Ipašibas . — Savie
nošanās reakcijas. — Fizioloģiskā" darb iba . — O g l e k ļ a d i o k s i d s . — 
Pagatavošana — Karbonātu disociacija. — Skābju i e d a r b i b a uz ka rbo
nātiem. — Ipašibas — Mēģinājumi ar šķ id ro oglekļa d ioks idu . — Izlieto
šana praktiķa. — Fizioloģiskā darb iba — Oglekļa d ioksida ķimiskās ipa
šibas. — Reducēšanas reakcijas. — Oglekļa anhídr ida asimilācija zaļās 
augu daļās. — Karbonātu attīstīšanās. — Ogļskābes ipašibas. — Neitrālie 
uu skābie sāļi. — Karbonā tu ipašibas . — Hidrol ize . — Disociacija. — 
Bikarbonatu ipašibas — S ē r o g 1 e k 1 i s. — Pagatavošana . — Ipašibas. — 
Tio ogļskābe. — C i a n s _ u n viņa v i enkā r šāk ie atvasinājumi. — Ciāna 
Ipašibas —Cianūdeņraža attistišanās — Ipašibas. —Cianūdcņradis —skābe. — 
Sāļi. — Cianīdu kompleks i . — Ciauūdeņrad is kā šķīdinātājs. — Cian-

skābe . — Strukturformulas . — 

O g l e k ļ a o k s i d i . 

Oglekļa Ar skābekli visnabadzīgākais oglekļa savienojums — oglekļa 
Q 0 2 l l S ' ' ^ ā b l ī s (недокись), C 3 0 2 , kuru tikai 1906. g. pirmo reiz pagata

voja D i l s (Diels) ar saviem skolniekiem. Tas pagatavojams, 
atņemot ar fosfora anhidrīdu ūdeni no organiska savienojuma, 
kuru sauc m a l o n s k ā b i . Šās reakcijas mechanisms redzams 
sekošā nolidzinajumā : 

šīs pats nolidzinajums dod mums ari C:,Oo strukturformulu ; C 3 0 2 

uzlūkojams kā malonskābes anhldrids. 

Oglekļa ieskāblis - smacējoša gāze, ļoti nestabila, un pie 
- - f 6 f l sabiezē šķidrumā. Pēc pagatavošanas metodes tas pieskai

tāms organiskiem savienojumiem. 

O H e k ļ a O g l e k ļ a o k s i d s , CO, ir oglekļa nepilnīgas oksidēšanās 
oksīds: C O (degšanas) produkts. Tāpēc tas pagatavojams, reducējot oglekļa 

dioksidu, piemēram, laižot pēdējo pār nokarsētām oglēm. 
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Piepildām ar izkarsētām oglēm grūti kausējama stikla cauruli Pagatavo

un to karsējam gāzes krāsni (zim 158). Kad caurule nokaltusi, š a n a 

1. reducējot 

Zīm. № 158. Oglekļa d ioksida rašanas un reducēšana . 

tani laižam no gāztura lēnu skābekļa straumi. Caurules pirmajā 
daļā ogleklis sadeg un dod dioksīdu: 

C + 0 2 = C 0 2 . 

Bet caurules otrā daļā dioksīds ar ogli atkal reducējas: 

C 0 2 + C = 2 CO. 

Šo gāzi praktiskā dzivē pagatavo no gaisa un oglēm tā saucamās 
ģ e n e r a t o r k r ā s n i s . 

Reducējot oglekļa dioksidu ar ūdeņradi, notiek analoģiska 
reakcija: 

C 0 2 + H, ^ CO + H a O. 

Šajā reakcijā rodas ūdens gāze (sal. 67 Ip. p.). 
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?. atudeņojot Jau daudz tiraka gāze iegūstama, atņemot 
°skābes. 3 8 s k ā b e ' ū d e n i c a u r koncentrētas sērskābes iedarbibu: 

s k u d r u 

C - HO 
H 

HoO co. 

No ta mes redzam, ka oglekļa oksidu var uzlūkot kā skudru 
skābes anhidridu. 

Ari s k ā b e ņ u s k ā b e (oksalskābe) lidzigos apstākļos dod 
oglekļa oksida un dioksida maisijumu: 

C = 
1 " 
c s o 

0 

0 H 
H 

= H 2 0 + CO + COo. 

Skābeņu skābi retortā samaisām ar koncentrētu sērskābi un 
sildām. Attistijušās gāzes vispirms laižam skalotnē, kurā koncent
rēts kodīgā kālija šķidums, un tad pneimatiskā vannā (zim 159). 

Zīm. Ns 159. CO pagatavošana no skābeņu skābes. 

Pie tam oglekļa dioksidu uzņem kodigais kālijs, bet oglekļa oksīdu 
ievācam virs ūdens sevišķā traukā (vaj cilindri). 

T i r s oglekļa oksids — pastāviga gāze (t. i. ta nesabiezē 
parastā temperatūrā), bez krāsas un bez smakas. Pēc savām f i
zikālajām ipašibam tas ļoti lidzlgs slāpeklim: 
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Tabele № 35 

O g l e k ļ a o k s i d a un s l ā p e k ļ a f i z i k ā l o i p a š i b u s a l ī 
dz i n a j u m s. 

N 2 CO 

Blivums 0,001 ?505 0,0012501 
Kritiskā temperatūra • . . 146° — 139,5° 
Kritiskais spiediens . . . 33 atm. 35,5 atm. 
Vārišanās temperatūra . . — 195,7° - 193° 
Sasalšanas temperatūra — 210,5° ; — 207° 
Skistamiba ūdeni pie 0 " . 0,02148 0,03537. 

šo lidzibu rada tas apstāklis, ka oglekļa oksīdam un slapek-
lim gandriz vienādi molekularsvari: CO — 28,005 bet N 2 = 28,02. 

Bet viņu ķimlskās ipašlbas pavisam dažādas. Slāpeklis nedeg, Ķimiskās 
bet oglekļa oksids deg un ar gaļsu dod sprāgstošus maisījumus, īpašības, 
lidzigus sprāgstošai gāzei: 

2 CO + 0 2 = 2 C 0 2 . 

Aiz savas tieksmes pret skābekli, oglekļa oksids reducē 
daudzas vielas. Reducējot ar oglekļa oksidu ūdeni, rodas lidzsvars: 

H 2 0 + CO 7 ± H 2 + C 0 2 , 

kas noved pie ūdens gāzes (83 Ip. p.). Oglekļa oksids, iedarbo
damies uz dzelzs oksidu, pēdējo reducē dzelzi: 

Fe 2 O s 4- 3 CO 3 C 0 2 + 2 Fe. 

Šis process lielos apmēros norisinās dzelzs kausēšanā no 
rūdām. Analoģiski notiek ari vara oksida reducēšana: 

CuO 4- CO C 0 2 4 - Cu. 

Cēlmetālu reducēšana notiek pat zemā temperatūrā. Tā, 
piem., laižot oglekļa oksīdu sudraba sāļa amonjaka š ķ i d u m ā , 
izkrīt sudraba nogulsnls • 

A g 2 0 + CO = ' C 0 2 4- 2 Ag. 
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Savienošanās 
reakcijas. 

Oglekļa oksids, C = 0 , 

Zīm. № 160. Oglekļa oksida saistī
šana aiļ CU2CI2 amonjaka šķ īdumu 

bez Šaubām, n e p i e s ā t i n ā t s 
savienojums, jo ogleklis savie
nojies ar skābekli tikai caur 
divām saitēm, un vēl divas sai
tes paliek brivas. Aiz ta 
iemesla tas viegli savienojas 
ar daudzām vielām. Ja pie
pildām virs dzivsudraba cilindri 
ar oglekļa oksidu un ar pipeti 
ielaižam tani dažus cm ; ! kup-
rochlorida (Cu 2 CI 2 ) šķiduma 
amonjakā, pēdejaissaista oglek
ļa oksīdu, caur ko dzivsud-
rabs cilindri paceļas (zim. 60). 

Cu 2 CI 2 - f CO = CuoCĻCO. 
» 

Daži metāli savienojas ari tieši ar oglekļa oksidu un rada tā 
saucamos „karbonilus" (piem., niķeļa karbonilu, dzelzs karbonilu 
u. c ) : 

N1 - f 4 CO = Ni(CO) 4 

Fe + 5 CO = Fe(CO) B . 

Par šiem savienojumiem vēl runāsim pie attiecigiem metāliem. 
Fizioloģiskā Oglekļa oksids uzrāda diezgan stipru tieksmi uz asins 

darbiba . hemoglobinu (36 |p. p.). Savienodamies ar pēdējo, tas rada 
daudz stabilāku savienojumu, nekā skābeklis. Aiz ta iemesla asi
nis, kas ..piesātinātas" ar oglekļa oksidu, nav vairs derigas skā
bekļa piegādāšanai organismā: dzivnieks oglekļa oksidā nosmok. 
Tā kā dažas techniskās gāzes (deggāze, ūdens gāze) satur oglekļa 
oksidu un aiz skābekļa trūkuma viņš rodas ari oglēm nepilnigi 
sadegot (priekšlaicīgi aiztaisot krāsni : tvans), tas — ļoti bistams 
nāveklis. Sanāvešanās bistamibu vēl pavairo tas apstāklis, ka šai 
gāzei nav noteiktas smakas. 

Ja sanāvešanās notikusi mazā mērā, tad kā sekas rodas 
stipras galvas sāpes un vemšana. Tvanā sanāvejušies bieži 
atstāj piedzērušu cilvēku iespaidu, kuri izdara dažādas neprātigas 
kustibas. Bet ja sanāvejas miegā, rodas nesamaņa un nāve. 
Tādos gadijienos nāves iemesls konstatējams no asins krāsas. 
Hemoglobīnam—sarkana krāsa, oksihemogloblnam — gaiša, bet 
hemoglobina un oglekļa oksida savienojums vēl gaišāks — tas 
atgādina ķiršu ogu krāsu. 



— 253 — 

Labākais līdzeklis pret sanāvešanos ar oglekļa oksidu - svaigs 
gaiss. Vēl labāks — skābeklis, kuru Ievada caur mākslīgu elpo
šanu (sal. 38 Ip. p.). 

O g l e k ļ a d i o k s ī d s ( o g l e k ļ a a n h l d r i d s ) : CO.,. 

Ša gāze rodas ogleklim, kā ari gandriz visiem oglekli satu- Paga tavo-
rošlem savienojumiem sadegot gaisā, vaj skābekli: ^ ^ o e l e 

ment iem, 
C + O a = C 0 2 . . 

Tāpēc tas atrodas dūmu gāzēs — maisijumā ar gaisa, slā
pekļa un nepilnīgas degšanas produktiem (dūmiem). 

Ari daudzi karbonāti sildot sadaļas, atdalidami oglekļa anhld- % sadalot 
ridu. Piemēram, tas rodas apdedzinot kaļķu cepļos kaļķakmeni k a r D o n a t u s -
(ogļskābo kalciju); reizē ar to attistas ari t. s. dedzinātais kaļķis: 

CaCO„ + ± CaO 4- C 0 2 

Ša reakcija tomēr uzlūkojama kā 
apgriezeniska, jo zemā temperatūrā kaļ
ķis atkal savienojas ar oglekļa anhldridu 
un dod ogļskābo kalciju. 

Daudz vieglāk (zemākā tempera
tūrā) norisinās magnezita (dabigā ogļ
skābā magnija) disoclacija: 

MgCO ; ) MgO - f CO.,. 

Oglekļa dloksids laboratorijā vis
ērtāk! pagatavojams - karbonātus sada
lot ar skābi. Sālsskābe, iedarbodamās 
uz ogļskābo kalciju (marmoru), kā 
vājāko Izvieto ogļskābi: 

C a C 0 : ļ 4 - 2 H C I = CaCI 2 - f H 2 C 0 3 . 

Pēdējā tomēr nestabila un acu
mirkli sadaļas tālāk ūdeni un oglekļa f ^ 
dioksidā: 

3. i e d a r 
b o j o t i e s 
s k ā b e n i 

uz ka rbo
nāt iem 

H 2 CO ā = H 2 0 4- C 0 2 . Zīm. № 1 6 1 . K i p p a apa
rāts oglekļa anh idr ida paga

tavošanai . Šo reakciju parasti izdara K i p p a 
aparātā, piepildot vidējo bumbu ar 
marmoru, un augšējo ar uz pusi atšķaidītu sālsskābi (zim. 161). 

Oglekļa dioksids — bezkrāsaina, bezsmakas gāze, kas Ipašibas. 
neuztur degšanu un ari pati nedeg, Tas aptuvēm 17a reiz sma-
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gaks, neka gaiss. Tapec viņš „grimst" gaisa tāpat, ka ūdens 
kādā vieglā eļļā. Tas skaidri novērojams sekošoš mēģinājumos. 

Piepildām ar oglekļa dioksidu no K i p p a aparāta stikla 
cilindri. Blakus tam otrs cilindrs, kurā deg svecite. Ja tagad 

pirmo cilindri apgāžam virs otrā 
(kā pārādits 162 zīmējumā), 
ogļskābā gāze „pārlist" apakšējā 
cilindri un svecite nodziest. Nea
poles tuvumā, kā zināms, atrodas 
tā saucamā Suņu ala, kurā pa
stāvīgi sūcas pa apakšu oglekļa 
dioksids. Kā smagāka gāze ta 
sakrājas dibina, kur elpošana 
tāpēc nav Iespējama. Ja šajā alā 
Iesviež suni, tas ātri nosmok aiz 
skābekļa trūkuma. Tomēr cilvēks 
tajā var elpot, jo viņas atmosfēras 
augstākos slāņos vēl pietiekoši 
daudz gaisa. Mēģinājumi ar su-

alas apmeklētajiem, no ka cēlies 

¿ 3 

Zīm. № 162. Ogļskābes „pāŗlie 
sāna" no v iena cilindra otrā. 

ņiem parasti tiek demonstrēti 
ari viņas nosaukums. 

Šo pašu skatu var inscenēt daudz vienkāršāki, 
ieliekot cilindri degošas svecites vienu virs otras. 
Laižot cilindri oglekļa dioksidu, novērojam, ka vis
pirms dziest apakšējā svecite, tad nākošā augstākā 
u. t. t. (zim. 163.) 

Oglekļa dioksids — gāze ar vidēju šķistamibu 
ūdeni: 15° temperatūrā 1 tilpumā ūdens šķist gan-
driz tāds pat tilpums gāzes. 
Lai demonstrētu viņa šķista
mibu, piepildām cilindri ar 
oglekļa dioksidu un aiztaisām 
ar korķi. Pēc tam zem 
ūdens, kā parādits 164 zime-
jumā, korķi attaisām. Ūdens 
izšķidina gāzi un ieplūst cilin

dri. No jauna aiztaisot cilindri, to izņemam 
no ūdens un labi sakratām. Zem ūdens to 
atkal attaisām. Tādā ceļā iespējams izšķīdi
nāt visu cilindri atrodošos ogļskābo gāzi. 
Visas šās ipašibas norāda, ka oglekļa diok
sids daudzējādi lidzigs s l ā p e k ļ a o k s i d u l a m , tāpat kā oglekļa 
oksids — slāpeklim. Un ari Šajā gadijienā abu gāžu lidziba dibi
nās uz viņu m o I e k u I a r s va r u tuvumu. 

Zīm. Ai 163. 
Ogļskābe sa
krājas t rauka 

dibina. 

Zīm. Ķi 164. Oglekļa 
d i i k s i d a sķīs tamiba 

ūdenī . 
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T a b e l e № 36 

O g l e k ļ a d l o k s i d a un s l ā p e k ļ a o k s i d u ļ a f i z i k ā l o 
i p a š l b u s a l ī d z i n ā j u m s . 

C0. 2 N.20 

Molekularsvars 44,005 44,02 
Blivums 0,001976 0,001978 
Kritiskā temperatūra 31,0" 36,5° 
Kritiskais spiediens 73,05 atm. 71,90 atm. 
Vārišanās temperatūra . . . - 79° — 89,8° 
Sasalšanas temperatūra . . . - 56,7°(5,1 atm.) — 102,4° 
škistamiba pie i5° 1,019 

i 
0,7378 

Oglekļa dioksids zem liela spiediena sašķidrināms parastā 
temperatūrā. Kā visas citas saspiestās gāzes, to pārdošanā laiž 

šķidrā veidā tērauda cilindros 
(30 Ip. p.). Lai to „izlietu", 
cilindra sānu caurumam uz
skrūvē audekla maisiņu, cilin
dri apgāž un atgriež ventili 
(zim. 165). Attaisot maisiņu, 
tajā atrodam baltu, sniegam 
lidzigu masu : tas •— sacietējis 
oglekļa dioksids. 

Tas „s u b I i m e j a s" pie 
— 78°, par ko pārliecināmies 
ar termometru, kuram dziv-
sudraba vietā rezervuārā atro
das toluols (vaj pentans). 

Tā kā 'oglekļa dioksida 
kušanas temperatūra ( - 6 5 ° ) 

atrodas augstāk, nekā viņa sublimācijas temperatūra, tad šķidru 
dioksidu var iegūt tikai zem spiediena. Oglekļa dioksids, Izgaro
dams noslēgtā telpā, Izdara spiedienu uz trauka sienām. Tāpēc to 
var turēt tikai vaļējā traukā: parasti tam nolūkam lieto D j u a r a 
traukus (29 Ip. p.). 

Ja pudelē ar ūdeni, kas nokrāsots ar zilo lakmusu, ieberam 
nedaudz cieta oglekļa dioksida un pudeli aiztaisām ar korķi, caur 
kuru lidz pudeles dibinām iet stikla caurule — no gāzes 
spiediena paceļas augsta ūdens strūkla. Pie tam oglekļa 

Zim. № 165. Šķidras ogļskābes 
šana no balona. 

Eksperi
menti ar 

šķ idru 
oglekļa 

d ioksidu. 



anhidrids, šķisdams ūdeni, pārvērš zilo lakmusu sarkana 
krāsā (zim. 166). 

• : : N e r a u g o t i e s uz oglekļa anhidrida zemo sub-
'•'•'•.'•}, limacijas temperatūru, tomēr viņa Izgarošana nori-

; šinas diezgan lēni: ja iemetam ūdeni dažus diok
sīda gabaliņus, tie ilgi peld uz ūdens. Tas izskaid-

! rojams ar to, ka starp dioksida gabaliņiem un 
; ūdeni rodas gāzes kārta, kas slikti vada siltumu. 

Tas atgādina pazistamo „ L e i d e n f r o s t a feno
menu", tikai tas norisinās zemākā temperatūrā, 
nekā to parasti novēro. Aiz ta paša Iemesla 

<yM»b cietā dioksida gabalus var turēt saujā nejūtot liela 
aukstuma. Bet tikko tos saspiežam, tūliņ rodas 

/ \ „apdedzinajumi". Tāpēc dzesēšanai nelieto cieto 
/ \ dioksīdu, bet viņa malsijumu ar acetonu. Tāds 

/ \ pusšķidrs malsijums vārās gandriz pie tādas pat 
F \ temperatūras, kā tirs dioksīds. Izgarodams tas 

/ \ saista siltumu un atdzesē visus tajā atrodošos 
priekšmetus līdz —78°. 

Zīm. № 166. Og- Iebāžot šajā malsijumā stobriņu ar ūdeni, 
lekļa anhidr ida ' 

spiedjens. pēdējais gandrīz acumirkli sasalst. Pie tam 
dzirdama raksturīga brikšķēšana, kas ceļas ūdenim 

pārvēršoties ledū. Sādā veidā praktiķa pagatavo „māksligu ledu". 
Ja dioksida un acetona malsijumā iebāž stobriņu ar dzīv

sudrabu, ari dzivsudrabs sasalst. Tas cietā veidā spožs balts 
metāls, kas viegli kaļams. Aiz ta Iemesla nevar lietot dzivsudraba 
termometrus, kad jāmēro temperatūra, zemāka par - 3 9 ° , t. i. dziv
sudraba sasalšanas punktu. Bet ja šajā maisijumā dzivsudrabu 
lej, tas sasaldams Iegūst dažreiz fantastisku veidu. Pēc tam izņe
mot un ieliekot ūdeni, tas kūst, bet ūdens, atdodams siltumu, 
sasalst un pieņem senāko dzivsudraba veidu. 

Zemajā temperatūrā, ko sasniedzam oglekļa dioksida un 
acetona maisījumā, sacietē daudzi šķidrumi, kā - koncentrētās 
skābes: sērskābe, slāpekļskābe un sālsskābe. Gllcerins tajā 
sabiezē un rada stiklam lidzigu masu. Krāsainas vielas top gaišā
kas : tā, piemēram, joddzivsudraba sarkanā krāsa paliek dzeltena. 
Ķimlsko reakciju lielākais vairums Šajā temperatūrā apstājas (vaj 
tiek aizturēts, sal. 36 un 77 Ip. p.). Ja lidz—78° atdzesētā sāls
skābē Iemet marmora gabaliņu, oglekļa dloksids pavisam neizda
lās. Šķidumu sildot, reakcija pamazam Iesākas un notiek jo ener
ģiskāk, jo augstāka temperatūra. Pat nātrijs nereaģē uz sālsskābi 
tik zemā temperatūrā. 
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Saspiestā veidā balonos oglekļa dioksidu lieto atspirdzinošu Izlietošana 
dzērienu (zeltera, limonādes) pagatavošanai, kā ari piesātina ar to P r a k t l k a -
alu: gāzes burbulišiem atdaloties, rodas putas, kuras slavē visi ša 
dzēriena patērētāji. 

Oglekļa anhidrids, kā redzējām, neuztur degšanu. Tā kā 
bez tam vēl tas smagāks par gaisu un smagi gulstas uz zemi — 
to lieto ugunsgrēku dzēšanai. Visai noderigi uguns slāpēšanai 
baloni ar šķidru dioksidu gadijienos, kad aizdegas organiski šķid
rumi : petroleja, bencins, ēters, kurus nevar nodzēst ar ūdeni, jo 
tie peld ūdenim pa virsu. 

Ja porcelāna bļodiņā aizdedzinām bencinu un liesmā ieme
tam dažus gabaliņus cietā dioksida, uguns tūliņ nodziest. 

Oglekļa anhidrids daudz mazākā mērā nāvigs, nekā oglekļa F iz ioloģiskā 
oksids. Tas noprotams jau no tam, ka ša gāze pastāvigi attistas d a r b i b a . 
elpojot: izelpotais gaiss satur 4,38°/o C0. 2. Tomēr saprotams, ka 
oglekļa dioksids, gaisā sakrādamies, var organismu sanāvet. Un 
ne tikai aiz skābekļa p a r c i ā l ā spiediena pamazinašanās, bet 
galvenā kārtā tas darbojas Īpatnēji, radidams nogurumu, narkozu 

2ītn. № 167. Oglekļa d ioks ida disociacija. 

un pa lielākai daļai trieku un nāvi. Kā maksimālo oglekļa dioksida 
daudzumu gaisā, kas elpojot nekaitigs, P e t t e n k o f e r s pielaiž 
0,1 °/o (sal. 133 lp. p.). 

Oglekļa dioksids — ļoti stabils savienojums, kas tikai ļoti Oglekļa 
augstā temperatūrā sadaļas oglekļa oksidā un skābekli: ķ imrskās 

īpaiibas. 

2 C 0 2 ^ 2 CO + O a . 
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Lai ar šo parādibu iepazitos, laižam oglekļa dioksidu no 
K i p p a aparāta caurulē, kurā platinas drātiņa. Pēdējā savienota 
ar reostatu un batarejas poliem, un tiek ar elektrisko strāvu nokar
sēta lidz baltai kvēlei. No caurules izejošās gāzes laižam nelielā 
speciālā gāzturi, kas pildits ar koncentrētu kodīgā kālija šķīdumu 
(zim. 167). Šeit top salstits oglekļa dloksids, bet oglekļa oksida 
un skābekļa maisijums sakrājas aparāta augšgalā. Pēc kāda laika 
sakrājušos gāzi pa krānu izraidām caurulē, kurā ūdens, aizbāžam 
cauruli ar pirkstu un gāzi aizdedzinām : ta sadeg ar vieglu 
sprādzienu. 

Oglekļa dioksida'disoclacija noved pie līdzsvara, kas analoģisks 
ūdens tvaika dlsociacijas lidzsvaram (98 Ip. p. Dlsociacljas pakāpi 
aprēķinājuši N e r n s t s , V a r t e n b e r g s , L a n g m u i r s u. c. 
pētnieki. Ta redzama sekojošā tabelē: 

T a b e l e № 37. 

O g l e k ļ a d i o k s i d a d l s o c i a c l j a s p a k ā p e (procentos). 

Absolūta 
temperatūra 

D i s o c i a c i j a s p a k ā p e Absolūta 
temperatūra 0,1 atm. 1 atm. 10 atm. 100 atm. 

1000° 
1500° 
2000 u 

2500° 
3000° 
3500" 

0,000053°/o 
0,104 
4,35 

33,5 
77,1 
93,7 

0,000025°/o 
0,0483 
2,05 

17,6 
54,8 
83,2 

0,000011°/o 
0,0224 
0,96 
8,63 

32,2 
63,4 

0,0000053°/o 
0,0104 
0,445 
4,09 

16,9 
39,8 

Temperatūras paaugstinājums, ka ari spiediena pamazinajums 
v e i c i n a oglekļa dioksida disoclaciju. 

R e d u c ē š a n a s Viegli oksidējamie metāli reducē oglekļa dioksidu. Magnija 
reakcijas, lente, gaisā aizdedzināta, turpina degt oglekļa dioksida, atdalidama 

oglekli : 

2Mg + CO, = 2MgO + C. 

Dzelzs reducē C0. 2 tikai lidz oglekļa oksidam : 

2Fe -f- 3 C O , , ^ l Fe 2 O a 4- 3CO. 

Šai apgriezenlskai reakcijai liela nozime dzelzs metalurģijā. 
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Un, beidzot, ari pats ogleklis, ka jau redzējām, spej reducēt 
oglekļa dioksidu : 

C 0 2 + C 7 ± 2CO. 

Sevišķi lielu interesi rada tie oglekļa dioksida reducēšanas 
procesi, kas norisinās zem gaismas iespaida visos zaļajos augos. 
Tie pazistami kā a s i m i l ā c i j a s procesi. 

Mēs jau runājām par to, ka oglekļa savienojumi ir visu dzivo Oglekļa 
radijumu galvenais būvmateriāls. Cilvēks un dzīvnieki šo materiālu a n h ' t l r ' d a 

_ _ • _ _ asimilācija 
iegūst no stādiem. Lielāka daļa stādu augšanai vajadzigo oglekli augu zaļajās 
uzņem vienigi kā oglekļa dioksīdu no gaisa. Galvenā viela, kas pie daļas. 
tam rodas, ir celuloza, kuras sastāvu vispārīgi apzimē ar formulu: 
(C ß H 1 0 O s )x . Šo formulu var uzrakstit ari šādi: C 6 x ( H 2 0 ) 5 X . Mēs 
redzam, ka no formālās puses celulozu var uzlūkot kā 6x atomu 
oglekļa savienojumu ar 5x molekulām ūdens. Aiz ša iemesla to 
pieskaita pie tā saucamiem o g ļ h i d r ā t i e m . Izejot no šās 
formulas, asimilācijas procesu var attēlot šādā šēmatiskā 
nolidzinajumā : 

6xC0. 2 + 5xH 2 0 = (C„H 1 0 O 5 )x + 6x0,. 
oglekļa dloksids ūdens celuloza skābeklis. 

Nav zināms, kāds šās sarežģitās reakcijas mechanisms, jo 
pašu reakciju vēl lidz šim nav izdevies laboratorijā izvest. Var 
tikai šimbrižam noteikti sacit, ka ša reakcija norisinās zem 
d i v i e m noteikumiem: 1) gaismā un 2) sevišķas organiskas 
vielas — chloroflla (kas atrodas stādu zaļajās lapās) klātbūtnē. 
Pēc B a i j e r a (Bayer) hipotēzes pieņemams, ka oglekļa dioksida 
reducēšanas pirmajā fāzē attistas formaldehids (skudru skābes 
aldehīds): C H 2 0 , kas uzlūkojams kā vienkāršākais ogļhidrāts: 

CO, + H 2 0 = C 

Celulozas izcelšanos var uzlūkot ka formaldehida molekulas 
kondensacijas procesu : s 

6xCH 2 0 = (C 6 H 1 0 O B )x + H 2 0 . 

Lai ari kā būtu, asimilācijas procesam svariga nozime dabas 
saimniecībā. Šajā procesā pastāvigi reducējas oglekļa anhidrids, 
kas sakrājas degot un elpojot, un atmosfērā rodas svaigs skābeklis, 
minētos procesos patērētā skābekļa vietā. 
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Tādā kārtā dabā pastāvigi norisinās oglekļa 
kas attēlojams šādā šēmā: 

apkārtriņķojums, 

dzivnieku valsts 

ogļhidrāti 
-ļ-skābeklls 

oglekļa anhldrids 
- ļ - ūdens 

augu valsts. 

Nav ari šaubu, ka asimilācija — e n d o t e r m i s k s process, 
jo tajā rodas vielas, kas degot a t t i s t a siltumu, šo vielu radī
šanai vajadzigo enerģiju dod saule. Desmitiem un simtiem gadu 
kokos krājas saules enerģija; kokiem pamazam trūdot, ša ener
ģija zemē uzglabājusies kā kūdra un ogles. Mēs varam sevi turēt 
par zemē un virs zemes gadu miljonos sakrātās saules enerģijas 
lalmigiem mantiniekiem. Tas mums uzliek pienākumu taupigl 
dzivot ar šo vērtigo mantojumu. Pie enerģijas savstarpējās pār
vēršanās jautājuma mēs vēl atgrlezisamies nākošā lekcijā. 

Karbonātu 
rašanas. 

O g ļ s k ā b e , H a C 0 8 . 

Tagad aplūkosim oglekļa anhídrida Iedarbibu uz sārmiem. 
Ja Šās gāzes stipru straumi laižam virs dzēstā kaļķa, kas atrodas 
kolbā A (zim. 168), tad attistas ūdens, kas reakcijas siltumā 

iztvaikodams, kā 
tvaiki, aiziet dze
sinātajā B un tur 
kondensējas. Kol
bā paliek ogļskā
bais kalkls: 

C a ( 0 H ) 2 4 - C 0 2 = 
= C a C 0 8 - f H a O . 

Laižot oglekļa 
anhldridu dzēsto 
kaļķu Šķidumā 
(kaļķūdeni), vaj 
kodigā barita šķi
dumā, notiek ana

loģiska reakcija, pie kam kalcija un bārija karbonāti atdalās kā 
n e š ķ i s t o š i n o g u l s n i : 

Zīm № 168. Ūdens izdališanās no dzēst iem kaļķiem, 
oglekļa d ioks īdam iedarbojot ies 

Ba(OH) 2 4- C 0 2 — B a C 0 3 4 - H 2 0 . 
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Tādā ceļā iespējams, piem., pierādīt, ka elpojot attistas oglekļa 
dioksids. No plaušām izelpoto gaisu pūšam pa cauruli caurspidigā 
kaļķūdens šķīdumā. Balta duļķa parādīšanās liecina par ogļskābā 
kalcija attīstīšanos. 

Šajās reakcijās radušies nogulsni uzlūkojami, kā ūdeņraža Ogļskābes 
apmaiņas produkti (sāļi) ogļskābē : H 2 C 0 3 . Tomēr pati ša skābe 'Paš 'bas . 
brīvā veidā nepastāv. Rašanās momentā ta tūliņ sadaļas ūdenī un 
oglekļa anhīdrīdā. Piemēram, aplejot marmoru ar kādu stiprāku 
skābi, rodas oglekļa anhldrids: C 0 2 (sal. 253 Ip. p.). Tamlīdzīgas 
parādības mēs novērojām jau senāk, runājot par amonjaku un 
slāpekļpaskābi (148 un 184 Ip. p.). Tāpēc šajā gadijienā jāpielaiž 
H. 2C0 3 esamiba, kaut gan šis savienojums lielā mērā sadaļas. 

Pieņemot H , C 0 3 kā ogļskābes formulu, redzam, ka ta satur Neitrālie un 
"™ s l c c i i e sali 

viena molekula 2 ūdeņraža atomus. Tādas skābes sauc d i v v ē r- ' 
t i g a s, jo viņu vienas molekulas neitralizācijai nepieciešamas, kā 
šajā gadijienā, d i v a s vienvērtīgu sārmu (NaOH, vaj KOH) mole
kulas. Sakarā ar to ogļskābe dod d i v ē j ā d u s sāļus: apmainot H 2 C 0 3 

a b u s ūdeņraža atomus, rodas n e i t r ā l i sāļi jeb k a r b o n a t i : 

K 2 CŌ S , Na 2 C0 3 , ( N H 4 ) , C 0 3 , CaC0 3 , BaC0 3 , P b C 0 3 u. t. t. 

bet apmainot H.,C0 3 tikai v i e n u ūdeņraža atomu, rodas skābie 
ogļskābie sāļi jeb b i k a r b o n a t ī (divogļskābie sāļi), piemēram-. 

K H C 0 3 , NaHC0 3 , N H 4 H C 0 3 , C a H 2 ( C 0 3 ) 2 u. t. t. 

Pa lielākai daļai karbonāti ūdenī nešķīst (izņemot sārmu metālu K a r b o n a t u 
karbonātus) un, pielejot Šķīstošo karbonātu šķīdumiem metālu sāļu īpašības, 
šķidumus, tie izkrīt kā nogulsni. Tā, piem. chlorbarijs (bārija 
chlorids) rada ogļskābā bārija nogulsni: 

BaCI 2 + K 2 C 0 3 = 2 KCI + BaC0 3 . 

Etiķskābā svina šķīdums dod baltu svina karbonāta nogulsni: 

Pb(CH 8 COO) 2 + N a 2 C 0 3 t = 2 NaCH 3 COO + P b C 0 3 , 

bet slāpekļskābais sudrabs—iedzeltenu sudraba karbonāta nogulsni: 

2 A g N 0 3 + N a 2 C 0 3 = 2 N a N 0 3 + A g a C 0 3 . 
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Bet tā kā ogļskābe ir ļoti vāja skābe, tad pat etiķskābe to 
izvieto, un tāpēc iegūtie nogulsni etiķskābē izšķist un atdala 
oglekļa anhldridu : 

BaCO :, 4- 2CH.,COOH = 
PbCO ; ļ 4- 2CH s COOH = 
ñg,CO : i 4- 2CH,,COOH = 

Ва(СН я СОО) 2 4- H a O 4- C 0 2 , 
Pb(CH a COO) a 4- H 3 0 4- СО.,, 
2Ag.CH3COO~ 4- H,0 4- СО," 

Pee Šam reakcijām šķidumos viegli noteicama ogļskābe. 

Hidrolize. Ogļskābe tik lielā mērā vāja, ka pa d a ļ a i to no viņas 
sāļiem Izvieto pat ūdens, kas zināmā mērā (130 Ip. p.) uzlūkojams 
kā „hidroksilskābe": HOh 

K 2 C 0 3 4- HOH ļ T ± KHCO;, 4- KOH. 

Šāda veida sāļa sadalīšanos ar ūdeni turpmāk sauksim 
„h ¡ d г о I i z i " ' Šķistošo karbonātu hidrolize norisinās visai mazā 
mērā un, kā visas šādas reakcijas, noved pie zināma lidzsvara 
stāvokļa. 

Zodas šķidumā, saturošā vienā litrā 0,1 ekvivalenta Na. 2C0 3 , 
hidrolizējas tikai 2,7°/o karbonāta. Pēc aktivo masu likuma, pakā
peniski atšķaidot zodas šķidumu ar ūdeni, „hidrolizes pakāpei" 
j ā p a l i e l i n ā s . Kā redzams reakcijas nolidzlnajumā, hidrollzes 
sekas — briva sārma rašanās škidumā. Aiz ta iemesla, lūk, pota
šas ( K 2 C 0 3 ) un zodas ūdens šķīdumi vienmēr uzrāda bāzisku 
reakciju, — kāpēc ari tos lieto tajos gadijienos, kad vajadzīga 
v ā j a bāze. 

Disociacija. Vispārīgi, karbonāti augstā temperatūrā — nestabili savieno
jumi. Sildot, tie disocie, lidzigl kaļķakmenim, metala oksīdā un 
oglekļa anhidridā ( 253 Ip. р.). Dažo*gadijienos priekš tam vaja-

dzlga ļoti augsta temperatura, bet dažos atkal — tie sadaļas jau 
parastā temperatūrā, vaj vāji sildot. Tā, piemēram, mūsu pagata
votais ogļskābais sudrabs — sārmainā Šķīdumā sildot sadaļas: 

Ag 2 CO s = Ag.20 4- C 0 2 . 

Par karbonātu dlsociaciju vēl runāsim pie attiecīgiem m e t ā 
l i e m . 

Bīkarbonatu B i k a r b o n a t i rodas, ogļskābei iedarbojoties uz neitrāliem 
īpašības. s ā ļ j e m Piemēram, škidumā, kurā atrodas ogļskābā kalcija noguls-

nls, laižot oglekļa anhldridu, rodas kalcija bikarbonats: 

C a C 0 3 4- H 2 0 + C 0 2 = C a H 2 ( C 0 3 ) 2 . 
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Tā kā kalcija bikarbonats šķist ūdeni, tad šajā reakcijā ogļskā
bais kalcijs izšķist. šis process pastāvigi norisinās dabā. Iežus, kas 
satur kaļķakmeni, pastāvigi izskalo ūdens, kurā izšķidusi ogļskābe. 

Bikarbonati satur vēl ūdeņradi, kas apmaināms pret metāliem. 
Tāpēc ari tie uzlūkojami kā skābi sāļi. Tikai nav jāaizmirst, ka 
ogļskābe ļoti vāja skābe, - un tāpēc ari bikarbonatu šķidumi uzrāda 
neitrālu reakciju (pretēji karbonātiem, kuri ūdens šķidumā dod 
sārmainu reakciju). Tomēr ķimiskā ziņā bikarbonati lidzigl karbo
nātiem un uzrāda tādas pat reakcijas. Tie sadaļas vēl vieglāk, 
nekā karbonāti : viņi ūdens šķidumā zaudē jau parastā tempera
tūrā ogļskābi un pārvēršas atkal karbonātos • 

CaH. 2 (C0 8 ) , ^ ± CaCO s + H aO + C 0 2 . 

S ē r o g l e k l i s : CS 2 . 

Ogleklis ar sēru karsējot savienojas un dod savienojumu, kas Pagatavo 
pēc sastāva analoģisks oglekļa dioksidam. Lai šo vielu pagata- s a i i a ' 

Zīm. № 169. Sēroglekļa pagatavošana. 

votu, karsē gāzes, vaj koksa krāsni porcelāna caurulē, izkarsētu 
ogli (zim 169). Pa laikam, attaisot caurules galu, sviež tajā sēra 
gabaliņus. Notiek reakcija: 

C + 2S Ī^Ž CS a . 

Iegūtais produkts kondensējas ievācējā, ko dzesē sniega un 
sāļa maisijumā. 

S ē r o g l e k l i s — a r o m ā t i s k s (netira veidā ar pretigu smaku), Ipašibas. 
gaistošs šķidrums. Tam liels blivums un tāpat ari gaismas staru 
laušanas koeficients. 
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U 
graudiņu 

H,0 

- caurulē vienā pusē ielejam sēroglekli, kas ar joda 
nokrāsots vljolets, un otrā pusē tiru ūdeni. Ūdens lime-

menis caurulē augstāks, nekā sēroglekļa 
limenis (zim. 170). Abēju Šķidrumu sta
biņu augstumu attieciba preteji-proporclo-
nala šķidrumu blivumiem (A r c h i m e d a 
likums). 

Sērogleklis ā t r i i z g a r o d a m s , 
ci stipri atdziest. Ja glazē ielejam sērog

lekli un tam pūšam cauri stipru gaisa 
straumi, temperatūra kritās l idz—17° (par 
ko pārliecināmies ar termometri). 

Sēroglekli š ķ i s t daudzas tādas 
vielas, kas] ūdeni nešķist, kā : fosfors, 
sērs. jods, kaučuks (nevulkanizēts) u. c. 

Sērogleklis viegli aizdegas un sadeg: 

Zīrn_ № 170. Sērog lek ļa 
un ūdens b l īvumu attie

ciba. 

CS., + 3 0 2 = CO, 4- 2S0_>. 

C 0 2 un SO., rašanās viegli pierādama ar lakmusa šķidumu un 
kaļķūdeni. Bet ja degšana norisinās nepietiekošā gaisa daudzumā 
(stikla cilindri), tad sadeg tikai ogleklis, un sērs nogulstas uz 
trauka sienām : 

CS, + O, = C0. 2 + 2S. 

Ja ielejam dažus kub. centim, sēroglekļa stikla cilindri, uzliekam 
tam platīti un labi sakratām — rodas malsijums, kas aizdedzinot 
sprāgst. 

Tio ogļskābe Sērogleklis, lidzigi oglekļa dioksidam, rada skābi H 2 C S 8 (tio-
ogļskābi), kuras sāļi pagatavojami no sēroglekļa un metālu sulfī
diem, piemēram: 

C S 2 4- BaS = BaCS 3 , 
tāpat kā : 

C 0 2 4- BaO = BaCO s . 

No ta redzams, ka s ē r s s p ē j a p m a i n i t d a ž ā d o s 
s a v i e n o j u m o s s k ā b e k l i , šādus apmaiņas produktus, pēc 
sēra grieķu nosaukuma, sauc t i o s a v i e n o j u m u s . T i o -
o g ļ s k ā b e , pretēji ogļskābei, var pastāvēt ari brivā veidā. 
H a C S a ir eļļa, kas viegli sadaļas. Savā ziņā praktiska nozime ir 
kālija tiokarbonatam, K 2 CS 3 , kuru lieto filokseras Iznicināšanai. 
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T a b e le 38 
S ē r o g l e k ļ a i p a š i b a s. 

Blivums pie 0° . . 
Kritiskā temperatūra 
Vārišanās temperatūra 
Kritiskais spiediens 
Sasalšanas temperatūra 
Staru laušanas koeficients pie 0°(natrija gaismai) 
Gāzejada CS, rašanās siltums 

1,292 
273° 

46,3° 

-112,8° 
1,6436 
25400 cal. 

73 atm. 

Vēl jāpiemin, ka sērogleklis, pretēji oglekļa anhidridam, e n d o t e r -
m i s k s savienojums. 

C i a n s un v i ņ a v i e n k ā r š ā k i e a t v a s i n ā j u m i . 

Organiski savienojumi, kas satur slāpekli, sildot to izdala G a n a paga-
elementarā veidā, bet pa daļai ari kā savienojumu ar oglekli. Tā, t a v ° š a n a . 
piemēram, akmeņogļu sausā destilācijā reizā ar deggāzi izdalās ari 
cianūdeņradis (skat. zemāk), kuru parasti gāzes fabrikās uztver ar 
dzelzs hidroksidu, Fe(OH) ; ). š i masa pašlaik ir galvenais izejas 
produkts visu ciāna savienojumu pagatavošanai. 

Laboratorijā ciānu pagatavo, sadalot ciandzivsudrabu (merkuri-
cianidu): Hg(CN).,. Ciandzivsudrabu ieliek grūti kausējama stikla 
retorta, kas savienota ar ievācēju un gāzes novada cauruli (sal. 
zim. 9, 21 Ip. p.). Gāzi ievāc virs dzivsudraba, jo ta lielā mērā 
Šķist ūdeni. Karsējot, notiek šāda reakcija: 

Var ari pagatavot šādā ceļā: kolbā, kurā atrodas sērskābais 
varš, no pilināmās piltuves pilina ciankallja šķidumu. Pirmā kārtā 
norisinās apmaiņas reakcija, kurā rodas cianvaŗa (kupricianida *) 
nogulsnis : 

otrā reakcijas fāze d i v v e r t i g a vara sāls pārvēršas v i e n 
v ē r t ī g a vara savienojumā (kuprocianidā jeb cianvaŗa oksidulā) -. 

Pie tam puse ciāna izdalās brivā veida. 

*) Oks idu un oksiduļu sāļu izšķiršanai l ietosim viņu latiņu nosau
k u m u s šādā apzīmējumā. Oksidu sā ļ i : cupr lc ianids — Cu(CN)2, fer ichlo" 
r ids—FeCla; oksiduļu sā ļ i : cuprocianids—Cua(CN )3, ferochlor ids —FeCh 
u. t. t. 

Hg(CN) 2 = Hg + (CN) a . 

C u S 0 4 + 2KCN == K 2 S 0 4 + C u ( C N ) 2 ; 

2Cu(CN) 2 = Cu 2 (CN) 2 + (CN) 2 . 
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Iegūtai gāzei asa smaka un ta ļoti nāviga. Gaisā deg ar 
purpur-sarkanu liesmu : 

(CN) , 4- 2 0 a = 2CO._, + N 2 . 

Та viegli sabiezē Šķidrumā. Cians kā „radikāls" nāk priekšā 
ļoti daudzos slāpekļa savienojumos. 

Vissvarigakais no tiem — c i a n ū d e ņ r a d i s , HCN jeb zil-
skābe. Mēs jau runājam, ka šis savienojums rodas akmeņogļu 
sausā destilācijā un, varbūt, šajā procesā attistitam amonjakam 
Iedarbojoties uz ogl i : 

N H 8 4 - 0 = HCN 4- H 2 . 

Laboratorijā to pagatavo, sadalot ciansāļus ar stiprākām skā
bēm. Piemēram, ciankallju sadala ar sērskābi: 

2KCN + H 2 S 0 4 = 2 K 2 S 0 4 + 2HCN, 

vaj ari sadala ciankalija un ciandzelzs kompleksa sāli, ko sauc 
dzelteno asins sāli (par to runāsim vēlāk): 

K 4 Fe(CN) R 4- 3 H 2 S 0 4 = 2 K 2 S 0 4 4- FeS0 4 4- 6HCN. 

Cianūdeņraža Cianūdeņradis — bezkrāsains, ļoti gaistošs Šķidrums. Vārās 
īpašības. j 2 U p j e 26° un pēc smakas atgādina rūgtās mandeles. Cian

ūdeņradis, ko sauc ari par zllskābi, ā r k ā r t i g i n ā v i g a viela. 
Ne tikai ieēdot, bet pat Ieelpojot tas gandriz acumirkli nonāvē. Pie
tiek ar v i e n u p i l i e n u , lai nonāvētu cilvēku. Viņa fiziolo
ģiskā darbiba pastāv tamā, ka tas aptura organismā skābekļa 
apmaiņu, un tāpēc uzlūkojams kā ipatnejs asins nāveklis. Asinis 
atrodas noteikti fermenti, kuri starp citu katalltiskl spēj sadalit 
ari ūdeņraža peroksidu (sal. 1 0 7 Ip. р.). Šie fermenti („kata-

lazi") organismā paātrina oksidēšanās procesus, kas notiek zem 
okslhemogloblna iespaida. Visniecīgākās zllskābes zimes atņem 
aslnim viņu katalltiskās ipašibas (ari ūdeņraža peroksidu tās vairs 
nesadala), jo zilskābe nonāvē asins fermentus. Cilvēks, kas sanā-
vejies ar zilskābi, nosmok, neskatoties uz to, ka elpošanai vaja
dzīgā skābekļa Ir pietiekoši. 

Kā pretnāvekll ieteic ūdeņraža peroksidu un mazā mērā 
chlora ieelpošanu. Bet parasti katra palidziba nāk par vēlu. Ar 
zllskābi tāpēc ļoti bistami strādāt, jo vairāk vēl aiz ta iemesla, ka 
visai ātri var aprast ar viņas smaku un ta kļūst nesamanāma. 
Lielākā daļa zllskābes sāļu, plem., ciankalijs, ari ļoti nāviga. 

Ciāna 
īpašibas. 

Cianūdeņ
radis. 
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Cianūdeņradīs, HCN — skābe, jo viņa ūdeņradis apmaināms C ianūdeņ-
pret metāliem. Bet, tomēr, ta ļoti vāja skābe. Viņas sāļus sadala r ^ s

b ^ a 

pat organiskās skābes. Aiz ta iemesla ūdens šķidumā, līdzīgi 
karbonātiem (sal. 262 Ip. р.), tie hidrolizējas, piemēram : 

KCN + 1-1,0 HCN + KOH. 

Ūdens šķidumā, kas 1 litrā satur 0,1 mola KCN, ša sāļa 
1,1 °/o hidrolizējas. Tāpēc ciankalija šķidums uzrāda noteiktu 
bāzisku reakciju. 

Cianūdeņraža skābes sāļus sauc с i a n i d u s. Daudzi no sāļi. 
tiem ūdeni nešķīst un izkrīt kā nogulsni. Tā, piemēram, pielejot 
ciankalija Šķidumam etiķskābā svina (jeb, kā to citādi sauc—svina 
acetata) šķidumu, rodas balts svina cianīda nogulsnīs: 

2KCN + Pb (CH 3 COO) 2 = 2CH 3 COOK + Pb(CN),. 

Cianīdi spēj .viens ar otru savienoties un radit tā saucamos Cianidu 
k o m p l e k s u s , t. i. ..komplicētus" jeb saliktus sāļus. Pīemē- kompleksi, 
ram, pieliekot sudraba nitrāta šķidumam ciankaliju, v i s p i r m s 
rodas balts sudraba cianida nogulsnīs : 

KCN + AgNOg — K N 0 3 + AgCN. 

Šīs nogulsnīs Nekā ciankalija izšķīst: 

AgCN + KCN = KAg(CN) 2 . 

un šķidumā rodas kālija sudraba - cīanids. Sevišķi interesanti 
komplicētie dzelzs cianīdi. 

Ja dzelzs vitriola, FeS0 4 , Šķīdumam pieliekam nedaudz cian
kalija (lieka sārma klātbūtnē), pirmā kārtā rodas feroclanida 
nogulsnis; 

FeS0 4 -f- 2KCN = K. 2S0 4 + Fe(CN) 2 , 

kas liekā ciankalija izšķīst (vīslabaki si ldot): 

Fe(CN), + 4KCN = K 4Fe(CN), ; 

šķīdumā rodas kālija feroclanids (ko mēdz ari saukt par 
dzelteno asins sāli, jo senāk to pagatavoja no asinim). Šim kom
pleksam ir raksturīgi tas, ka viņš ar dzelzs o k s i d a sāļiem 
( t r ī s v ē r t ī g a s dzelzs sāļiem) rada spilgti zilas krāsas nogulsni. 
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Rodanskābe . Kā oglekļa anhídrida, tāpat ari cianskābe skābeklis apmaināms 
pret sēru. Zilskābe (un šķistošie cianidl) maisot ar dzelteno amonija 
sulfīda (amonija polisulflda) šķīdumu, tieši savienojas ar sēru. ša 

Reakcija pastāv tamā, ka kāliju apmaina trisvērtlga dzelzs, kā re
dzams sekošā nolldzinajumā: 

3K 4 Fe(CN)„ 4- 4FeCI 3 = 12KCI 4- Fe 4 ļFe(CN) R ] ; i . 

Ša reakcija ļoti jūtiga uz ciāna, kā ari dzelzs savienojumiem. 
Iegūto zilo savienojumu sauc ferlferocianidu. Bet praksē to sauc 
ari par B e r I i n e s jeb p r ū š u z i l u m u aiz ta Iemesla, ka to 
1704 g. pirmie pagatavoja Berlines ķimiķi D i p p e l s un D i s -
b a c h s (Diesbach). Sildot ar koncentrētu sērskābi, Berlines 
zilums sadaļas, atdalidams cianūdeņradi, kāpēc pēdējais ari dabūjis 
„zilskābes" nosaukumu. 

Cianūdeņ- Cianūdeņradls dažkārt lidzigs ūdenim un Šķidram amonja-

šķtdinatajs k a m * a J a z i l > i a ' k a t a n ' ^ k ' s * ^ a ž ' S ā ! ' ' P i e m ē r a m , jodkalljs. C e n t -
n e r š v e r s (Centnerszvver) atrada, ka šādi šķidumi visai labi vada 
elektrisko strāvu. Viņu elektribas vadišanas spēja vēl teicamāka, 
nekā šo pašu sāļu ūdens šķidūmiem. 

Cianskābe. Ja tīģelī kausē clankallju ar svina oksidu, ciankalijs oksidejas 
un pārvēršas kālija c i ā n a tā , bet svina oksids reducējas metālā: 

KCN 4- PbO = KCNO 4- Pb. 

Kālija cianats uzlūkojams kā cianskābes, HCNO, sāls. Cian
skābe pagatavojama, to izvietojot ar kādu stiprāku skābi (plem. 
sērskābi) no cianatiem. Cianskābe — ārkārtīgi nestabils savieno
jums. Ūdens šķidumā ta sadaļas amonjakā un oglekļa anhidrldā: 

HCNO 4- H aO = N H 3 4- C 0 2 . 

Tīra cianskābe virs 0° p o I i m e r i z e j a s, radīdama 
(HCNO)., jeb tā saucamo ciamelidu, ko aplūko organiskā ķīmija. 

Cianskābes amonija sāllm vēsturiska nozīme, jo V ē l e r s 
(VVōhler) no ta pirmo reiz pagatavoja istu organisku savienojumu — 
urlnvielu ( 233 Ip. p.) : 

u 
^ NH„ 

n c o n ; = c - o 
NH„ 



— 269 — 

reakcija norisinās divās fāzes. Pirmā fāze — neitralizējas skābe 
un rodas amonija c l a n i d s : 

2HCN + (NH 4 ) 2 S = 2NH 4 CN -f- H 2 S, 

otrā fāzē — amonija cianīdam pievienojas sērs: 

NH 4 CN -f- S = N H 4 C N S . 

Šim šālim atbilstošu skābi sauc r o d a n s k ā b i . Kā viņas 
formulu pieņem H C N S , kas analoģiska cianskābes formulai: 
HCNO. Rodanskābes sāļiem, kurus sauc r o d a n i d u s , viena 
sevišķi raksturīga reakcija: ar t r ī s v ē r t i g a s dzelzs sāļiem tie 
rada asins-sarkanu šķidumā nokrāsojumu, kas ceļas no attistijušās 
dzelzs rodanida: 

3NH 4 CNS + FeClg = Fe(CNS) 3 + 3NH 4 CI. 

Ši — ārkārtigi jūtiga reakcija kā uz dzelzs, tā ari rodan
skābes sāļiem. Pēc L u c a (Lutz) pētijumiem, vēl manāma krāsa 
novērojama, ja vienā kub. centimetrā Šķidumā atrodas 6WŌWŌŌŌ 
gr. ekvivalenta viena no šiem reaģentiem. 

Ar šo reakciju iespējams siekalās pierādit kālija rodanidu, un 
proti: pielejot dažiem siekalu pilieniem ferichlorida šķidumu. 

Ciansavienojumiem iespējamas d a ž ā d a s strukturformu- s t r u k t u r -
las. Cianam, kas uzlūkojams kā rad ikā la—C = N polimērs, pie- formulas, 
ņemta formula: N = C — C = N. Bet cianūdeņradim jau iespēja
mas divējādas strukturformulas : H—C = N un C = N — H . Dažās 
reakcijās ūdeņradis uzrāda ipašibas, kas liecina, ka tas savienots 
ar oglekļa atomu, bet citās, turpretim, ka tas tieši savienots ar 
slāpekli. Šādu parādibu, kas diezgan bieži atgadās organiskā 
ķimijā, sauc t a u t o m ē r i j u . Ļoti ticams, ka šādos savienoju
mos ir darišana ar a b ē j u „tautomero" veidu maisijumu, kurā šie 
veidi atrodas lidzsvara stāvokli. 

Lidzlgā kārtā ari cian- un rodanskābei dabonam divas tau-
tomeras formulas: 

N = C - O — H (norm.) un O = C = N - H (izo) 
N = C — S — H (norm.) u n S = C = N - H (Izo) 

Šajā gadljienā izdevies pat pierādit abēju tautomero veidu, 
normālā un izoveida atvasinājumu (ēteru) pastāvēšanu. Ir izpētita 
viņu savstarpējā atšķiriba un uzstāditas strukturformulas. 



T a b e l e 3 9 . 
C i ā n a a t v a s i n ā j u m u i p a š i b u s a l ī d z i n ā j u m s . 

Vienkār istā 
T e m p e r a t ū r a 

N o s a u k u ms. šākā 
istā 

Strukturformula. Rašanas siltums. 
formula. formula. 

Strukturformula. 
krit iskā var išan. sasals. 

C = N > 

Cians CN C 2 N a 1 + 128° — 21° — 35° — 73900 cal. (gāze) 
C = N 

H — C = N, 
Cianūdeņradis . . . HCN HCN vaj —'• + 26° — 14° - 24800 cal. (šķidr.) 

C = N — H 

N = C — 0 — H ( n o r m . ) 
Cianskābe . . . . HCNO HCNO vaj pollme rizejas — + 37000 cal. (šķid.) 

0 = C = N - H (izo) 

N = C - S - H (norm.) 
Rodanskābe . . . . HCNS HCNS vaj polime rizejas + 5° — 18500 cal. (šķid.) 

S = C = N — H (izo) 

Visi tabelē pievestie slāpekļa savienojumi, izņemot cianskabi, e n d o t e r m i s k i savienojumi. 



— 271 — 

matēri jas 
pazīme. 

Divdesmitā lekcija. 
Ķ i m i s k ā e n e r ģ i j a . 

Atklāts jautājums. — Flogistona teorijas atbi lde. —Materiālistiskie uzska t i .— 
Masa kā matērijas pazīme. — Enerģijas neiznīcības l ikums. — Ķimiskā 
enerģija — Termoķimisk ie apzīmējumi. — Enerģēt i sk ie nolīdzinajumi. — 
Ekzotermiskās un endo te rmiskās reakcijas. Ķimisko un sil tuma procesu 
apgriezeniba. —Enerģēt isko nolīdzinajumu l ietošana. — Elementu ķimiskā 
enerģija. — Enerģi jas relat ivais un absolūtais daudzums . — Rašanās sil
tums. — Ekzotermiski un endotermiski savienojumi. — Reakci jas .s i l tumu 
aprēķināšana no savienojumu rašanās si l tumiem. — Degšanas siltumi. — 
Kalorimetr iskā bumba . — Dažāda v e i d a kur ināmā materiāla siltumspēja.— 
Mechanoķimija. — Ekzomechaniskas reakcijas. — Endomechaniskas reak
cijas. — Maksimālais darbs . — Elektroķimija. — D a n i e ļ a e lements . — 
Enerģijas neiznīcības l ikuma pārbaudi jums. — Elektrol ize. — Akumula
tori . — Magnetoķimija. — Fotoķimija — Chemoluminescenci ja . — Gaisma 
kā katalizators. — Fotoķimiskās reakcijas. — Ogļskābes asimilācija. — 

Fosforescence. — ĶimisKā enerģē t ika . — 

Kad L a v u a z j e s nemirstigais ģēnijs 18. gadsimteņa beigās Atklāts 
novecojušās f l o g i s t o n a teorijas vietā rādija j a u n u , uz mate- J a , l t a J u m s -
rijas pastāvibas likuma dibinātu d e g š a n a s t e o r i j u , vēl 
neizšķirts palika viens svarigs jautājums. No ka rodas tas milzi-
gais siltums, kas, ka redzējām, izdalās, degot ūdeņradim, oglei un, 
vispārigl, dedzināmām vielām? Kur slēpjas šis avots, kas dod 
siltumu visās ķimlskās reakcijās? 

Uz šo jautājumu senā flogistona teorija, ko dibināja B e - Flogistona 
c h e r s un Š t ā l s , atbildēja skaidri un noteikti. „Vielām degot, ļ tbUde" 
viņās atrodošais degšanas elements jeb flogistons atdalās brivā 
veidā. Tomēr tas neiet zudumā, bet pārvēršas siltumā un gaismā, 
t. i. tādos parādibas veidos, kurus t o l a i k uzlūkoja kā matērijas 
veidus: bezsvara elementus — siltumradi un gaismradi". 

Ta laika fiziķi un ķimiķi, kas ne tikai siltumu un gaismu, bet Materiāli-
stisk.ic 

ari magnētismu un elektribu uzlūkoja ka ..šķidrumus", i n s t i n k - u z s ļ j a t i 
t i v i sajuta, ka šās parādibas nevar rasties „no neka", nedz ari 
pazust bez sekām. Cēloņu sakarības sajūta tiem sacija, ka siltu
mam, gaismai, vaj elektribai rodoties, ir darišana ar viena veida 
,.bezsvara matērijas" p ā r v ē r š a n o s otrā. Flogistona pārvēršanos 
siltumā tie uzlūkoja kā šādas pārvēršanās atsevišķu gadijienu. 

L a v u a z j e ieveda matērijas apzimejumā jaunu, k v a n t i - Masa kā 
t a t i v u pazimi: masu un no tās atkarigo ķermeņu s v a r u . „Kā 
matērija atzistams tikai tas, kam masa un svars". Tā kā flogistons 
šo prasibu neapmierināja, to atmeta. Bet viņa vietā palika tukšums: 
t. i. neatrisināta problēma par siltuma izcelšanos, vielām degot. 

Ši problēma tika atrisināta tikai 1842. gadā, kad D ž a u l s E n . e r 4 ' J . a s 

r ° neiznīcības 
(Joule) un M a i j e r s (Mayer) neatkarigi viens no otra atrada l īkums. 
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e n e r ģ i j a s n e i z n i c i b a s ( p a s t ā v i bas ) l i k u m u , kam tik 
pat liela nozime, kā matērijas pastāvibas likumam, šis likums 
skan : 

„slltums nerodas no neka, un ari neizzūd: tas rodas 
kā kāda cita enerģijas veida (darba, kustibas, elektrības, 
gaismas, u. c.) p ā r v ē r š a n ā s rezultāts; bet ja siltums 
pazūd, tad viņa vietā rodas kāds cits enerģijas veids, 
e k v i v a l e n t ā daudzumā ar pazūdošo siltumu". 

Ķīmiskā Lietojot šo likumu ķ ī m i s k o s procesos, jāpieņem, ka katrā 
6 ' viela (elementa, vaj savienojuma) atrodas noteikts „iekšejas" (uz 

ārieni neizdalošās) enerģijas krājums, kas tieši nav nomanāms, bet 
parādās kā siltums (darbs, elektriba u. c. enerģijas veidi), tikko Ša 
viela piedalās ķ i m i s k ā reakcijā, šo sevišķo ..apslēpto" enerģijas 
veidu sauc ķ i m i s k o enerģiju. 

Ka piemēru, aplūkosim ūdens rašanās reakciju no ūdeņraža 
un skābekļa: 

2 H , + 0 2 = 2H ,0 . 

Ir zināms, ka attistoties no elementiem d i v i e m moliem 
ūdens (šķidrā veidā) a t d a l ā s 136000 siltuma vienibas (kalorijas). 
Pēc enerģijas neiznicibas likuma, šo f a k t u apzimejam šādi. 
Ūdeņradim ar skābekli savienojoties, Šo elementu ķimiskās (apslēp
tās) enerģijas krājums p a m a z i n ā s . Ķimiskās enerģijas liekais 
daudzums izdalās kā siltums, ko iespējams izmērot. Ja ķimiskās 
enerģijas daudzumu vienā ūdeņraža molā apzimejam ar A (mēro
jot to ar tādām pat vienibam, kā siltumu), skābekļa molā •— ar 
B, un ūdens molā—ar C, tad pēc enerģijas neiznicibas likuma 
uzstādams sekošs nolidzinajums: 

2A + B = 2C + 136000 cal. 

Termo- ..Termoķīmijā" pieņemts elementu un viņu savienojumu 
ķinnski ķimiskās enerģijas krājumu apzimet vienkārši elementa, vaj savle-

apzimejumi. ' 
nojūma s i m b o l i e m , attiecinot šo krājumu uz tādu vielas dau
dzumu, kas atbilst formulai. Tā tad — H,0 apzimē ķimiskās 
enerģijas daudzumu 18,006 gramos ūdens, simbols O., apzimē 
ķimisko enerģiju 32 gramos skābekļa u. t. t. Šos apzimejumus 
lietojot, iepriekšējo nolidzinajumu varam rakstīt Šādā veidā: 

2 H a + O a = 2H ,0 + 136000 cal. 
Nolidzinajums: 

C - f 0 2 — CO, + 94310 cal. 

nozimē, ka 12 gramiem C savienojoties ar 32 gr. O a , Šo elementu 
ķīmiskās enerģijas krājums pamazinās par 94310 cal kuras atda
lās kā siltums. 
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Salidzīnot šos nolidzinajumus ar tiem, kurus lietojām lidz Enerģetis 
šim, novērojam, ka mūsu p a r a s t i e kimiskie nolidzinajumi k i e n o l l d z 1 ' 
n e p i I n i g i. 

Tie apzimē tikai reaģējošo m a s u vienadibu, bet nevis 
enerģijas vienādību. Lai masu nolidzinajumus pārvērstu e n e r 
ģ ē t i s k o s , tajos jāievieto vēl viens lielums, kas apzimē atdalī
tās (vaj saistitās) enerģijas daudzumu. 

Lielākā daļa aplūkoto reakciju norisinās, a t d a l o t siltumu. Ekzotermis 
Tādas reakcijas saucām „e k z o t e r m i s k a s". Ekzotermisku k a

t

s

e J .™j™j°" 
reakciju nolidzinajumos loceklis, kas izteic reakcijas siltuma efektu reakcijas 
- pozitivs (kā ūdens, vaj oglekļa dioksida rašanās nolidzinaju-
mos). Tomēr ne vienreiz vien mēs sastopamies ar pretēja tipa 
reakcijām, t. i. tādām, kurās siltumu patērē. Tādas reakcijas sauc 
, e n d o t e r m l s k a s " , un viņu siltuma efekts ir n e g a t i v s . 
Pie tādam reakcijām pieder ūdens gāzes rašanās: 

' C -f- H.20 = CO + H a — 27930 cal. 
un C + 2 H 2 0 = C 0 2 - f 2 H 2 — 17510 cal. 

kā ari „gaisa dedzināšanas" process: 

N 2 + 0 2 = 2NO — 43200 cal. un c. 

Senāk turējās pie uzskata, ka ekzotermiskas ir vienigi iespē
jamās reakcijas. Tomēr ne mazums ari endotermisku reakciju, 
kaut gan tās atgadās retāki un norisinās ne tik enerģiski, kā ekzo-
termiskie procesi. 

Ja ekzotermiskas reakcijas ķimiskā enerģija pārvēršas sil- Ķimisko un 
tuma enerģijā, tad endotermiskos procesos jānotiek pretējai parā- s i l tuma 
dibai. Tā, piemēram, oglei iedarbojoties uz ūdeni, siltums pazūd g r ? e z e n i b a . 
un rodas vielas, kurām l i e l ā k s ķimiskās enerģijas krājums 
(oglekļa oksids, ūdeņradis), nekā Iepriekšējām. Tā tad, mēs re
dzam, ka pārvēršanās: 

ķimiskā enerģija < >. siltuma enerģija 

uzlūkojama kā apgriezeniska parādiba. E k z otermiskos procesos 
pārvēršanās notiek no kreisās uz labo, bet endotermiskos — 
no labās uz kreiso pusi. Enerģijas neiznicibas likums nosaka, ka 
enerģija nekad neiznikst un ari nerodas no jauna. Tā tad, 
ja kāda ekzotermiska reakcija zināmos apstākļos kļūst apgrieze
niska, t. i. sāk norisināties p r e t ē j ā virzienā, tad pie tam 
sagaidāms tik pat liels siltuma p a t ē r i ņ š , cik iepriekš viņa 
i z d a l ī j i e s . Ūdenim no elementiem a t t ī s t o t i e s , uz katru 
ūdens molu a t d a l ā s 68u00 cal. Tāpēc ari 1 mola ūdens 
s a d a l ī š a n a i ūdeņradi un skābekli j ā p a t ē r ē tāds pat 
siltuma daudzums, t. i. 68000 cal. Ja tas būtu citādāki, mēs 
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novērotu siltuma iznikšanu, vaj rašanos no neka, kas runātu pre
tim mūsu pamatprincipam. 

Enerģē t i sko Enerģētiskos nolidzinajumos, kas sastādīti pēc augšminētiem 
jumu * aizrādījumiem, izdarāmas visas tās darbības, kuras lieto parastos 

l ie tošana a l g e b r a l s k o s nolidzinajumos, un prot i : locekļu pārvietošanu, 
viena nolidzlnajuma saskaitīšanu ar otru, kā ari atņemšanu, reizi
nāšanu, dališanu uz pastāvigiem koeficientiem u. t. t. Tas dod 
Iespēju a p r ē ķ i n u c e ļ ā noteikt tādus siltuma efektus, kurus 
aiz šāda, vaj tāda iemesla nav ispējams e k s p e r i m e n t ā l i 
i z m ē r o t . Tā, piemēram, ogleklim nepilnigi sadegot, nav Izmē
rojams oglekļa oksida rašanās siltums. Bet tomēr izmērojams ša 
elementa pilnīgas sadegšanas siltums oglekļa anhídrida, kā ari 
oglekļa oksīda sadegšanas siltums: 

C + O, = CO a 4- 97650 cal. 
CO + O = C0. 2 4- 68000 cal. 

Atņemot otro nolidzinajumu no pirmā, dabonam: 

C + O — CO = (97650 — 68000) cal. 
C 4- O = CO 4- 29650 cal. 

t. i. oglekļa oksīda rašanās siltums = 4- 29650 cal. Tāpat ari 
g r a f i t a p ā r v ē r š a n ā s siltums d i m a n t ā nav eksperi
mentāli izmērojams. Bet tas a p r ē ķ i n ā m s , zinot grafita un 
dimanta sadegšanas sutumus oglekļa anhidridā. Tieši izmērojot 
atrasts, ka 

C grafits 4- O a = C 0 2 4- 94810 cal. 
C d imants 4- O, = CO, 4- 94310 cal. 

Atņemot otro nolidzinajumu no pirmā, dabonam: 

C grafits — C d imants = (94810 — 94310) cal. 
C grafīts = C d imants 4- 500 cal. 

I gr. — atomam grafīta pārvēršoties dimantā, būtu jāizdalās 
500 cal. Tādā ceļā ar enerģētisko nolidzinajumu palidzibu Iespē
jams uz papira aprēķināt siltuma efektus tādām reakcijām, kuras 
patlesibā, varbūt, pat nenotiek. 

šeit jāaizrāda, ka visi enerģētiskie nolidzinajuml uzrāda tikai 
s t a r p i b a s vielu enerģijas daudzumā pirms un pēc reakcijas. 
Absolutos ķimiskās enerģijas daudzumus ne atsevišķos elementos, 
nedz ari savienojumos tādā ceļā nav iespējams aprēķināt. T. i. 
mēs zinām, ka ķīmiskā enerģija vienam ūdens molam par 68000 
cal. mazāka, nekā viņa sastāvelementiem brīvā veidā. Bet kāda ir 
atsevišķi ūdeņraža un skābekļa ķimiskā enerģija, tas nav zināms. 
Apstāklis, ka dažiem elementiem (piem., rādijam) sabrūkot, attīs
tās milzigs daudzums siltuma, kas tūkstoškārt lielāks, nekā parasto 

Elementu 
ķimiskā 
enerģi ja . 
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ķimisko reakciju siltuma efekti — pierāda, ka ķimiskās enerģijas 
daudzums, ko daba sakrājusi katrā elementā, ārkārtīgi liels. Bet 
kāds šis lielums katrā atsevišķā gadijienā, pagaidām nav vēl 
zināms. 

ša piezīme attiecināma ari uz citiem enerģijas 
Aprēķinot izšautas lodes ,.kustlbas enerģiju", turam vērā diferenci 
starp viņas enerģiju pēc izšaušanas un — enerģiju pirms izšauša
nas. Pie kam pēdējo sastāda lodes kustība kopā ar zemi ap asi 
un sauli, un visas saules sistēmas nezināma kustība telpā. Un 
tāpat arī mūsu kalorimetriskie aprēķini parasti norāda tikai pienā
košo un aizejošo siltumu, bet nevis vielu absolūto siltuma enerģiju. 

Ari mācibā par elektrību mēs izejam no patvaļiga nulles 
punkta, pieņemot kā nulli zemes elektrisko potenciālu. Tā tad, 
elektribai, ko mērojam, ir tikai relatīva nozīme, 

Nereti termoķīmijā aiz praktiskiem iemesliem e l e m e n t u 
ķimisko enerģiju pielīdzina nullei. Tādā gadijienā s a v i e n o 
j u m u r a š a n ā s s i l t u m i apzimē viņu ķimisko enerģiju 
(pareizāki: savienojumu ķimiskās enerģijas p ā r i p a l i k u m u 
elementu ķimiskaī enerģijai). Tādā ceļā rodas e k z o t e r m i s -
k ī e savienojumi, kuriem rašanās siltums pozitivs, un e n d o -
t e r m i s k ī e savienojumi — ar negatīvu rašanās siltumu. Seko
jošā tabelē kā piemērus pīevedam dažu raksturigu savienojumu 
rašanās siltumus. 

T a b e I e 40 . 
D a ž u s a v i e n o j u m u r a š a n ā s s i l t u m i . 

veidiem. Absolūtais 
un relat īvais 

enerģi jas 
daudzums . 

HoO (tvaiks) . . +67520 cal. Hl . . . —6100 cal. 
CO (no dimanta) +26600 „ N H 3 . . . +12000 „ 
c o , +94300 „ NO . , - 2 1 6 0 0 „ 
SO, (gāze) . . +71080 „ N 0 2 . . . - 7 7 0 0 „ 
HCI +22000 „ KCI . . . +105600 „ 
HBr . . . . +8400 „ 

Rašanas 
siltumi. 

D i n a m i s k ā l ī d z s v a r a p r i n c i p s (96 Ip. p.) noved Ekzoter-
pie slēdziena, ka ekzotermiski savienojumi sildot sadaļas, bet endo- " ļ ^ ļ ^ . 1 1 

termiski — paaugstinātā temperatūrā kļūst stabilāki. Jo sistēmas miski savie-
sildišana veicina tādas reakcijas, kas norisinās siltumu s a i s t o t , nojumi 
Ekzotermlskās vielās tie ir d i s o c i a c i j a s procesi, bet endoter-
miskās — vielu rašanās procesi no elementiem. Istenibā ūdens, 
oglekļa anhidrids, amonjaks — augstā temperatūrā sadaļas ; tur
pretim, slāpekļa oksids, acetilens, cians, ūdeņraža peroksids šādos 
apstākļos attīstās un pat vēl stabilāki, nekā parastā temperatūrā. 
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No ta spriežams, ka saules masā, kuras ā r ē j o temperatūru fiziķi 
rēķina 6500°, ne tikai v a r pastāvēt daži pazistami endotermlski 
savienojumi, bet ari rasties tādas vielas, kas mūsu laboratoriju 
apstākļos, kur temperatūra augstāk par 4000° nav sasniedzama, 
nerodas un tāpēc mums nav pazistamas. 

Reakciju Zinot reaģējošo vielu rašanās siltumus, ar termoķlmiskiem 
siltumu nolidzlnajumiem viegli aprēķināms dotās reakcijas siltuma efekts. 

savfenofumuTas skaidri redzams sekošā piemērā. Jāaprēķina siltums, kas 
rašanās attistas neitralizējot kodigo nātriju ar chlorūdeņraža skābi (neitra-

sil tumiem. ,. „ ... x lizešanas siltums): 

NaOH - ļ - HCI = NaCI 4- H,0 4- x cal. 

Rakstam Šādus rašanas nolidzinajumus: 

Na 4- O 4- H = NaOH 4- a cal. 
H 4- Cl = HCI 4 b cal. 

Na 4- Cl = NaCI 4- c cal. 
2H 4- O = H,0 -(- d cal. 

Pirmos divus nolidzinajumus atņemot no diviem pēdējiem, 
dabonam: 

— Na — O — H — H — Cl 4- Na 4- Cl 4- 2H 4- O = 
= — N a O H — H C I + NaCI + H a O ~ ( a r b ) 4 - ( c - f d ) 

Lielumus ar pretējām zimem nolidzinajuma kreisā pusē 
iznicinot, un negativos lielumus no labās puses pārnesot kreisajā, 
dabonam: 

NaOH 4- HCI = N a C I 4 - H a 0 - ( a - f b ) 4 - ( c 4 - d ) . 

Lielumi a un b apzimē z ū d o š o vielu rašanās siltumus 
c un d — r o d o š o s vielu rašanās siltumus. Tāpēc 

x = ( c + d ) — (a4 - b) 'cal . 

Tas i r : „ a p r ē ķ i n o t ķ i m i s k a s r e a k c i j a s s i l t u m a 
e f e k t u , no r a d u š o s v i e l u r a š a n ā s s i l t u m u z u m a s 
j ā a t ņ e m z u d u š o v i e l u r a š a n ā s s i l t u m u z u m a " . 

šajā gadijienā: 
a = 112500 cal. 
b = 39400 „ 
c == 96600 „ 
d = 69000 „ 

Tā tad, x = (69000 + 96600) — (112500 4- 39400) = 13700 cal, 
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Un tiešam, kodigā natra un sālsskābes savstarpējās neitralizē
šanās siltuma tieši izmērojumi dod skaitu 13700 cal. Praktiķa 
šās aprēķinu metodes bieži lieto, pie kam e l e m e n t u rašanās 
siltumus pieņem kā nulli, bet savienojumu rašanās siltumus 
uzmeklē termoķimiskās tabelēs. 

Pa lielākai daļai technikā un laboratorijā mēs izdarām ķimis
kās reakcijas ar nolūku pagatavot kādu zināmu v i e l u , pie kam 
mūs maz interesē siltums, kas šajos gadijie-
nos atdalās. Taisni otrādi, mēs bieži dzesējot 
to pamazinām, lai reakcija norisinātos vien
mērīgāki. Tomēr pastāv sevišķa reakciju šķira, 
kuras izdara vienigi ar nolūku ķīmisko ener
ģiju pārvērst siltuma enerģijā, un kurās reak

cijas m a t e 
r i ā l i e pro
dukti atiet uz 
pēdējo plānu. 
Tās ir - ogles, 
malkas, naftas, 
gāzes,vispārigi, 
degvielu deg
šanas reakci
jas, kuras ap
lūkojām pagā
jušā lekcijā. 

Un tiešam, 
krāsni dedzinot 
malku, vaj og
les, mums maz rūp, ka šās reakcijas 
produkti, oglekļa anhldrids un ūdens, 
aiziet skursteni. Bet attistijušos 
siltumu cenšamies uzglabāt. Tāpēc, 
iepērkot kurināmo materiālu, ne tik 
daudz mūs interesē viņa ķimiskais 
s a s t ā v s (ko noteic analizē), cik 
viņa s i l tu m s p ē j a , t. I. ta siltuma 
daudzums, ko sadegot izdala 1 ki-
logr. kurināmā materiāla. 

Siltumspējas noteikšanai lieto 
tā saucamo „kalorimetrisko bumbu", 

kuru pirmais lietoja B e r t e l o . Šis aparāts redzams 171 zimejumā 
tādā veidā, kā to lietoja K r e k e r s (Kroeker) un kurš šimbrižam 
visizplatītākais. Kalorlmetriskā bumba sastāv no tiģeļa, kura biezās 
tērauda sienas no iekšienes apklātas ar emalji. Pētāmo vielu kā 

Zīm. № 172. Kalorimetrs 
ar b u m b u sil tumspējas 

noteikšanai . 

Degšanas 
siltumi. 

Zīm. № 171. K r e k e r a 
kalor imetr iska b u m b a . 

Kal ori me
tr iska 

bumba . 
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sapresētu briketu ieliek platinas tiģelī A; tīģeli cieši aiztaisa ar 
vāku; tad pa ventiļu 4 un platinas cauruli 2 to piepilda ar saspiestu 
(lidz 25 atm.) skābekli, šādi pagatavotu bumbu liek ar ūdeni 
pildītā kalorlmetri (zim. 172), kura ipatnejais siltums Iepriekš zināms. 
Briketu aizdedzina ar tievu platinas spirāli, kuras gail ar drāti 8 
un cauruli 2 savienoti ar elektriskās strāvas poliem. Siltumu, kas 
degot attistas, uzņem kalorimetrs. Ņemot vērā pēdējā tempera
tūras pacelšanos un ipatnejo siltumu, aprēķina meklējamo slltum-
spēju. šo Izmērojumu sikumi atrodami termoķīmijas rokas 
grāmatās. 

Dažādu Aplūkojot 41 tabelē pievestos parasto kurināmo vielu sil-
rnaterialu tumspēju p r a k t i s k o s datus, nākam pie interesantiem slē-

siltumspēja. dzleniem. 

Tabele 4 1 . 

D a ž ā d a v e i d a k u r i n ā m ā m a t e r i ā l a s l l t u m s p ē j a . 

M a l k a : ozolu 
bērzu 
priežu 
egļu 

vledeji: zaļa 
žāvēta (pie 125°) 

3 9 9 0 ^ c , Y k
l

a ! ' J ' ^ 
uz 1 kiloijr. 

4207 
4485 
4422 
2850 
4700 

O g l e : kūdra ar 5 0 % H 2 0 
„ sausa 

brūnā ogle 
Doņeca „ 
angļu 
antracits 
koka ogle 
kokss 
ogleklis (amorf.) 

2000 
4900 
5200 
7000 
8400 
8650 
7000 
7400 
8100 

N a f t a : Amerikas 
Kaukāza 
mazuts 
petroleja 

11100 
10300 
m o o 
11100 

G ā z e : deggāze 
ūdens gāze 
ūdeņradis 
acetllens 

5627 l i e l - f - ' i -
uz J kuli. metr. 

2385 
2449 

13260 
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Salīdzinot dažādas malkas sugas, izliekas dīvaini, ka visma
zākā siltumspēja ozola malkai, tai seko bērzs, pēc tam priede un 
egle, kamēr praktiskā dzīvē kā visvērtīgākais kurināmais materiāls 
tiek uzlūkots bērzs un ozols, bet egle — vislētākā. Ši šķietamā 
pretruna izskaidrojas ar to, ka tabelē uzrādits' kaloriju daudzums 
uz 1 k i l o g r a m a , kamēr patiesibā mēs malku pērkam ne uz 
svara, bet pēc t i l p u m a (pie kam mēs pērkam ari gaisu). Tā 
kā bērzam lielāks blīvums, nekā priedei, vaj eglei, tad dotā til
pumā mēs nopērkam pēc svara vairāk bērzu malkas, un tā tad 
ari vairāk kaloriju. 

Tālāk mūsu uzmanību saista siltumspējas atkariba no kuri
nāmā materiāla mitruma. Ūdens ne tikai tāpēc pamazina malkas 
siltumspēju, ka tas sastāda tajā lieku balastu, kas nespēj degt, 
bet ari aiz ta iemesla, ka izgarodams tas s a i s t a daļu siltuma, 
pārvērsdams to a p s l ē p t ā iztvaikošanas siltumā. Tāpēc ari 
slapja malka nedeg, jo attīstītā siltuma par maz—malkas aizde
dzes temperatūras sasniegšanai. Tas pats novērojams ari pie kūd
ras, šis materiāls, ko rok purvos, satur tik daudz ūdens, ka bez 
iepriekšējas sausešanas nav nemaz lietojams. 

Salīdzinot dažādas ogļu sugas, skaidri redzam, kā, palielino
ties oglekļa saturam, vairojas ari degšanas siltums. Tas vairojas 
no kūdras līdz antracitam. Interesanti, ka antracitam lielāks deg
šanas siltums, nekā elementam ogleklim. Tas ceļas no ta, ka 
antracits satur vēl ūdeņradi, kuram siltumspēja lielāka, nekā 
ogleklim. 

Dažādas naftas sugas pēc savas siltumspējas viena no otras 
maz atšķiras. Starp gāzejadām kurināmām vielām Izcilus vietu 
ieņem acetilens. Viņa lielā siltumspēja atkarājas no ta apstākļa, 
ka tas e n d o t e r m i s k s savienojums, uz ko aizrādīts 275 Ip. 
pusē. Tādā kārtā degšanas siltumu sastāda trīs lielumi: acetilena 
sadališanās siltums + oglekļa degšanas siltums + ūdeņraža deg
šanas siltums. 

Siltuma enerģija ir tas enerģijas veids, kas citiem veidiem Mechano-
pārvēršotīes visvieglāk parādās. Ja ķimīska reakcija norisinās ķīmija, 
gluži n o s l ē g t ā telpā, reakcijas ķimlskā enerģija p i l n ī g i pār
vēršas siltumā. Bet siltums nav ķimiskās enerģijas pārvēršanās 
vienigais produkts. Bieži vien reizā ar siltumu mēs dabonam 
ķimiskos procesos ari mechanisko enerģiju: kustibas jeb darba 
enerģiju. Praktiski šis rezultāts sasniedzams dažādās s p r ā 
d z i e n a reakcijās (sal. 195 Ip. p.). Protams, ķimiskās enerģijas 
pārvēršanai mechaniskā nebūt nav jālieto tik enerģiski reaģenti, kā 
spridzināmās vielas. Pietiek aizrādot, ka k a t r a r e a k c i j a , 
k u r a n o r i s i n ā s t i l p u m a m p a l i e l i n o t i e s , s p ē j 



— 280 — 

r a d i t d a r b u . Jo jebkura Šāda reakcija, norisinādamās no
slēgtā telpā, palielina s p i e d i e n u , šo spiedienu var raidīt uz 
virzuli (kā tvaika mašinā), kura kustiba izdara darbu (piem., uzceļ 
kādu smagumu). 

Sevišķi ievērojams būs tilpuma palielinājums, ja reakcijā 
no šķidrām un cietām vielām at-
tistas gāzes, jo gāzēm stipri ma
zāks blivums, nekā Šķidrumiem 
un cietām vielām. Vienkāršs pie
mērs — cinka iedarbiba uz sēr
skābi. Koniskā kolbā A (zim. 
173), kurā cinks, papilināmo pil
tuvi lejam atšķaiditu sērskābi, ša 
kolba savienota ar otru kolbu B, 
kurā atrodas ūdens. Pēdējā aiz-
taisita ar gumijas korķi, caur ku
ru lidz kolbas dibinām iet stikla 
caurule. Sērskābei uz cinku ie
darbojoties, attistas ūdeņradis: 

Zn + H ,S0 4 = ZnS0 4 + H,, 

\ kas kolbā B uz ūdens virsmu iz-
3 dara spiedienu, kāpēc caurulē 

paceļas ūdens un dodas augšup 
Zim. N° 173. Spiediena izcelšanās kā fontāns. Ūdens pacelšanai 

jāpatērē darbs. Šajā gadijienā tas 
rodas kā cinka un sērskābes ķi-

miskās enerģijas vienas daļas pārvēršanās produkts. 
Ja šo pašu reakciju Izdara aizkausetā stobriņā, rodas tik liels 

spiediens, ka notiek sprādziens. 
Ekzomecha- No ta redzams, ka spridzināšanas reakcijas ir e k z o m e -

reakdfas c n a n ' s ^ u reakciju, t. i. tādu, kurās attistas mechaniskā ener
ģija, atsevišķs gadijlens. Un prot i : tas gadijiens, kad ļoti isa 
laikā norisinās liels efekts. Ja aizdedze notiek dižgabala stobrā, 
tad rezultātā rodas izšautās lodes k u s t ī b a s e n e r ģ i j a . Bet 
ja ta notiek gāzes, vaj benzina motora cilindri, mēs tieši iegūstam 
lietderīgu darbu. Principā katra reakcija, kuras produkti ieņem 
lielāku tilpumu, nekā sākuma vielas, Ir ekzomechaniska. Pie tam 
viena daļa sistēmas enerģijas pārvēršas siltumā, un otra daļa — 
mechaniskā darbā. Pēc enerģijas neiznicibas principa, ari šajā 
gadijienā jābūt ievērotai vienadibal: 

¥SSS№SK№ 

un darba iegūšana, sērskābei ie 
darbojot ies uz cinku 

ķimiskā enerģija == atdalitais siltums - ļ - pastrādātais darbs. 
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Tāpat ka termoķimija ir divējādas reakciju šķiras: ekzoter-Endomecha-
miskas un endotermiskas, ari mechanokimijā bez ekzomecha- n i ^ k a ? 

1 reakcijas. 
niskam novērojamas ari e n d o m e c h a n i s k a s reakcijas. Pie 
pēdējām pieder visas tās reakcijas, kas norisinās t i l p u m a m 
p a m a z i n o t i e s , piemēram: 

N H 3 4- HCI = NH 4 CI. 

Šeit sistēma nerada darbu uz ārieni, bet gluži pretēji: darbu 
p a t ē r ē . Parastos apstākļos šo darbu rada ārējā atmosfēra. 

Vispārigi, iegūstamā un patērējamā darba d a u d z u m s Maksimālais 
nav pastāvigs. Tas atkarājas no apstākļiem, kādos reakcija nori
sinās. Tā, piemēram, sprādziena darbs atkarājas no „lādiņa bli-
vuma", t. i. spridzināmās vielas masas attiecības pret telpas til
pumu, kādā sprādziens notiek. Gāzes motora darbs atkarājas no 
gāžu maisijuma sastāva un no temperatūras, kādu sprādzienā sa
sniedz. Tomēr t e r m o d i n a m i k a māca, ka pastāvīgs darba 
daudzums (pārvēršoties noteiktiem vielas daudzumiem) rodas tad, 
kad reakcija visās savās fāzēs apgriezeniska. Šis pastāvīgais 
darba daudzums tajā pat laikā ir ari vislielākais, kāds šajā procesā 
iegūstams. Aiz ta iemesla šo darbu, kuru rada apgriezenlskas 
reakcijas, mēs saucam m a k s i m ā l o d a r b u . 

Iepriekšējās lekcijās mēs iepazināmies ar daudzām a p g r i e-
z e n i s k ā ŗ n reakcijām. Kā piemēru, aplūkosim karbonātu dlsocia-
ciju (253 Ip. p.): 

M g C 0 3 -ļZt MgO + COo. 

Ja ša reakcija norisinās no kreisās uz labo pusi, tad, attistoties 
oglekļa dioksidam, viņa pastrādā ārēju darbu. Tomēr, palielinot og
lekļa anhidrida spiedienu, mēs reakcijai dodam pretējo virzienu. 
Šajā gadījumā mēs darbu p a t ē r ē j a m (spiediena palielināšanai) 
un palielinām sistēmā ķimiskās enerģijas krājumu. Pirmā gadijlenā 
iegūtais darbs vienāds ar to darbu, ko pēdējā gadljienā patērējām. 
Tas ir šās reakcijas m a k s i m ā l a i s darbs. 

Tādā kārtā ari mechanokimijā mēs darāmies ar enerģijas 
pārvēršanās a p g r i e z e n i s k i e m procesiem: 

ķimiskā enerģija ~̂ ~~> ārējais darbs. 

Ķ i m i s k ā s e n e r ģ i j a s pārvēršanās e l e k t r i s k a j ā kļuva Elektro-
pazistama, atrodot galvaniskos elementus (plem. V o l t a stabu). ķirmja. 

Iemērcot cinka spieķīti sērskābā vara sķidumā, novērojam, D a n i e j a 
ka tas acumirkli pārklājas ar sarkanu vāra kārtu. Reakcija pastāv e lements , 
tamā, ka cinks izvieto varu no vina sāla: 

Zn 4- C u S 0 4 = Z n S 0 4 4- Cu. 
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Ja Šo pašu reakciju izdarām k a l o r i m e t r i , lietojot cinka pulveri 
(reakcijas paātrināšanai), novērojam temperatūras paaugstināšanos. 
Tā tad š a j o s a p s t ā k ļ o s ķimiskā enerģija pārvēršas siltuma 
enerģijā. Tā kā eksperimentāli atrasts, ka pie tam atdalās 50130 
cal. siltuma, tad šās reakcijas enerģētisko nolidzinajumu varam 
rakstit šādi: 

Zn + C u S 0 4 = Z n S 0 4 + Cu -+- 50130 cal. 

i 
Bet ša pati reakcija, ja to izdarām galvaniskā elementā, var 

dot ari elektrisko enerģiju. Porainā māla cilindri, kurā atrodas sēr-
skābals cinks (ZnS0 4 ) , ieliekam 
cinka platiti. Pēc tam ieliekam māla 
cilindri traukā, kurā sērskābā vara 
(CuS0 4 ) Šķidums, un pēdējā ieliekam 
vara platiti (zim. 174). Ja tagad 
abas platltes savienojam ar galvano-
metri, viņa rāditajs stipri noliecas uz 
vienu pusi. Ari elektriskais zvans 
zem šās strāvas iespaida zvana. Tā 
tad šajā gadijlenā ķimiskā enerģija 
tieši pārvēršas elektriskā. Zimigi, 
ka pie tam cinks tieši nemaz 
nepieskaras sērskābā vara šķidu-
mam. Šeit no jauna novērojam It 
kā „ķlmisku iedarbibu uz attāluma" 
(sal. 70 Ip. p.). 

Ir zināms, ka viena mazā kalorija, pārvērsdamas elektriskajā 
rada 4,186 wat-sekundes (t. i. volt-amper-sekundes). 

4 

LTĪTO i 1 1 l * 4 M H I C B — i/ 

Zīm, № 174. 
D a n i e ļ a e lementa šēma. 

Enerģijas 
neizuīcibas e n e r ģ | 
likuma pār- _ _ _' 
baudijums. Tada kārta, ja elementa visa ķimiskā enerģija pārvēršas elektris

kajā, tad D a n i e ļ a elementā, izsķistot cinka 1 g r . -a tomam, 
50130 cal. vietā jādabū 50130 x4,186 = 209800 vvat-sekundes. 
Bez tam vēl zināms, ka, cinka 1 gr.-atomam izsķistot (t. i. di
viem gr.-ekvivalentiem), caur elementu iziet 2 x 96540 = 193080 
amper-sekundes (sal. 59 Ip. p.). Tātad, D a n i e ļ a elementa sprai
gumam jābūt: 

209800 
spraigums = 

1,087 voltu. 

E k s p e r i m e n t ā l i atrastais spraigums = 1,1 voltu. Ša sakriša
na pierāda, ka šajā gadljienā tiešam v i s a ķimiskā enerģija pār
vērtusies elektriskā. Tomēr atgadās, ka daļa ķimiskās enerģijas 
pārvēršas siltumā, tā ka ari šeit ir vietā vienadiba: 

ķimiskā enerģija = siltuma enerģija - ļ - elektriska enerģija. 
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Tādus procesus, kuros novērojama elektriskās enerģijas r a- Elektrol ize. 
š a n ā s , sauc e k z o e l e k t r i s k o s . Pretēja rakstura parādības, 
e n d oe I e k t r I s k ās, mēs novērojam e l e k t r o l i z e . 272 lap. pusē 
redzējām, ka ūdens sadalīšanās norisinās siltumu s a l s t o t , un 
proti: 

2 H 2 0 = 2 H 2 4- O, — 136000 cal. 

Ja ūdeni sadala ar elektrisko strāvu (kā aizrādīts 62 Ip. p.), tad 
šim procesam nepieciešamo enerģiju dod elektrība. Kā zināms, 
šajā gadljienā rodas ūdeņradis un skābeklis, kuri atkal savienoda
mies uzņemto enerģiju a t d a l a kā siltumu. Tā tad ari starp ķī
misko un elektrisko enerģiju notiek apgriezenlski procesi: 

ķimlskā enerģija — • elektriskā enerģija. 

Ķimisko un elektrisko parādibu apgriezenlbas principu izved Akumula-
praktlkā tā saucamos a k u m u l a t o r o s , elektriskās enerģijas t o n ' 
..sakrāšanai" un uzglabāšanai. Pastāv divi akumulatoru tipi: svina 
un niķeļa. Viņu darbibu siki aplūkosim otrā daļā, kad iepazisa-
mies ar šo elementu un viņu savienojumu ipašibam. Tomēr ari 
tagad sakarā ar augšminēto varam alzrādit uz viņu darbibas v i s 
p ā r ē j o p r i n c i p u . Akumulators ir chemoelektriska mašina, kas 
pārvērš ķimisko enerģiju elektriskā un ari otrādi: elektrisko ķimiskā. 
P i r m a i s process norisinās, akumulatoram i z l ā d ē j o t i e s , bet 
otrs—elektrol ize, kur rodas vielas ar lielāku ķīmiskās enerģijas 
krājumu. 

Nevar būt šaubu, ka tamlidzigas savstarpējās pārvēršanās Magneto-
notiek ari starp ķimisko un m a g n ē t i s k o enerģiju t. i.: ķimija. 

ķimlskā enerģija magnētiskā enerģija. 

Šādas pārvēršanās iespējamība blj pareģota un pat kvantitativi ap
rēķināta. Tikai ļoti maz šaja nozarē eksperimentālo pētijumu un 
lidz šim tiem nav vēl praktiskas nozimes. 

Jau aplūkojot degšanas parādibas, savā laikā tika aizrādits, ka Fotoķimija. 
ķimiskās enerģijas pārvēršanā rodas ne tikai siltums, bet ari 
g a i s m a . Tomēr pa lielākai daļai liesmas gaisma rodas kā siltuma 
enerģijas pārvēršanās nākošais produkts. Gaismu augstā tempe
ratūrā izstaro katrs ķermenis. Tāpēc, šajā gadijienā kā siltuma 
avots Ir ķimiskā enerģija, kas pa daļai tāļak pārvēršas staru 
enerģijā. 

Tomēr ari zemā temperatūrā novērota gaismas izstarošana, chemolumi -
Šādu parādibu mēs redzējām, fosforam l ē n i oksidejoties 34 Ip. p.). nescencija. 
Ari fosfora šķidums parafina eļļā, oksidejoties izstaro diezgan stipru 
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gaismu, kaut gan viņa temperatūra nebūs neko augstāka par 
istabas temperatūru, šajos gadijienos ķimiskā enerģija t i e š i pār
vēršas staru enerģijā. Šāda parādiba zinātnē pazistama kā c h e -
m o l u m i n e s c e n c i j a . Kā chemoluminescencijas piemēru ūdens 
šķidumā pievedisim formaldehida un pirogalola maisijuma oksidē
šanu ar ūdeņraža peroksidu, kas norisinās ar lielu efektu. Mēr
cilindri samaisām 20 c m 3 K.2CO,, (40° o) šķiduma, 10 cirv' piroga
lola (10° o) un 10 c m 3 formaldehida. Malsijumā ielejam uz reiz 
30 cm : i ūdeņraža peroksida (30 n/o) un saskalojam. Parādās stipra 
gaisma, kas acumirkli Izdziest. 

Gaisma kā Pazistams ļoti daudz reakciju, kuras norisinās tikai zem 
katalizators g a j s m a s iespaida. Ir zināms, ka no saules stariem krāsas „lzba-

lojas", t. I. pārvērsdamas bezkrāsainās vielās, zaudē savu krāsu. 
Un vlspārigi, lielākā daļa organisku, kā ari ļoti daudzas neorga
niskas vielas gaismā sadaļas, kāpēc tās uzglabā tumšās pudelēs. 
Sevišķi svariga un interesanta ir sudraba sāļu sadalīšanās zem 
gaismas iespaida, uz ko, kā zināms, dibināta f o t o g r ā f i j a . Tomēr 
visu šeit uzskaitito faktu smalka analīze noved pie slēdziena, ka 
šajos gadijienos gaisma nav šām reakcijām vajadzigās e n e rģ I j a s 
a v o t s , jo tās s p ē j norisināties ari tumsā, tikai daudz lēnāki. 

Pie kam ari iegūtiem reakcijas produktiem. enerģijas krājums 
nav lielāks, bet gluži otrādi: tas ir mazāks, un tumsā reakcija 
nenorisinās pretējā virzienā. Viss tas pierāda, ka gaisma te neiz
pilda vis enerģijas avota lomu, bet tikai p a ā t r i n a reakciju, 
kura pati par sevi var norisināties ari tumsā ; tā tad gaisma šajā 
gadijienā darbojas tikai kā k a t a l i z a t o r s . 

Fotoķimiskās Tiri e n d o f o t o ķ i m l s k u reakciju (kuras s a i s t a staru 
reakcijas. e n e r ģ j j U j p ā r v ē r š o t to ķimiskā) skaits visai aprobežots, šo 

parādibu izpētišana — ir jaunāko laiku uzdevums. Ir zināms, ka 
visaktivakie ir u l t r a v i j o l e t i e stari (acim nesaredzamie, kuru 
viļņa garums mazāks par 300 ļiļt). Skābeklis zem šo staru Ie
spaida pārvēršas ozonā: 

3 0 2 £ ± 2 0 : , 

šajā piemērā skaidri redzama tādu vielu (ozona) iegūšana, 
kurām enerģijas krājums lielāks, nekā sākuma vielām (skābekllm). 

Ogļskābes Pati svarigakā endofotoķlmiskā reakcija ir o g ļ s k ā b e s 
asimilācija. a s i m i l a c l j a dabā (259 Ip. p.). šajā procesā staru enerģija, 

kuru nepārtraukti saule raida uz visām pusēm, uz mūsu planētas 
sakrājas kā ķimiskā enerģija stādos un viņu sadalīšanās produktos: 
kūdrā, oglēs, naftā u. c. No tās milzigās enerģijas, kuru saule 
atdala (apm. 29 X 10:t~ kalorijas gadā), tikai maza daļiņa nokļūst 
uz mūsu planētas: pēc fiziķu aprēķiniem, tikai 4 miljardās daļas. 
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Un no ša niecigā daudzuma atkal tikai neliela daļa, stādu asimilāci
jas ceļā, pārvēršas ķīmiskā enerģijā. Viss pārējais pārvēršas siltumā 
un izklīst. Un tomēr, ja visu sauszemi izdotos apstādit augiem, 
pēc A r e n i usa aprēķiniem, ik gadus iegūtam no atmosferas 
13000 miljonu tonnas oglekļa. Tas Ir 15 reiz vairāk, nekā tas 
ogļu daudzums, kuru ik gadus sadedzina fabrikās un krāsnis. 
Tomēr patiesibā ļoti liela daļa augu matērijas sadalīdamās pārvēr
šas atpakaļ oglekļa anhídrida, un galu galā ne vairāk, kā tikai 1°/o 
šādā ceļā sakrātās ķīmiskās enerģijas paliek mūsu rlcibā kā kūdra 
un ogles. 

Dažas „fosforescejošas" vielas f o toķ lm i j ā uzlūkojamas kā Fosfo-
— rcsccncc 

gaismas akumulatori. Sarmzemes metālu (kalcija, stroncija, bārija) 
sulfīdiem piemīt sekoša ipašiba: stipras gaismas iespaidoti, tie pēc 
tam tumsā spiguļo. Šo parādību sauc f o s f o r e s c e nc i. Pētī
jumi pierādījuši, ka izstarošanas ipašibu šām vielām piešķir citu 
(bismuta, mangana u.c.) metālu sulfidu piemaisijuml. Sakarā ar sastāvu, 
šie malsijuml spiguļo dažādā gaismā: baltā dzeltenā, sarkanā, vijo-
letā u. t. t. Ļoti var būt, ka zem gaismas iespaida rodas jaunas 
vielas, ar lielāku ķīmiskās enerģijas krājumu, kuras pēc tam tumsā 
pārvēršas atpakaļ sākuma stāvokli, atdalīdamas savu lieko enerģiju 
kā gaismu. Kādas Šajā gadijienā notiek pārvēršanās, vēl nav 
noteikti zināms. Ari fosforescence, katrā ziņā, uzlūkojama kā 
enerģijas apgriezeniska pārvēršanās: 

Salidzinot visus augšminētos enerģijas pārvēršanas gadljienus, Ķ j m j s kā 

1. T e r m o ķ ī m i j a : 
ķimiskā enerģija ^—1 siltuma enerģija. 

2. M e c h a n o ķ i m i j a : 
ķīmiskā enerģija i mechanlskā enerģija. 

3. E l e k t r o ķ i m i j a : 
ķimiskā enerģija ~ - elektriskā enerģija. 

4. M a g n e t o ķ i m l j a : 
ķimiskā enerģija ļll magnētiskā enerģija. 

5. F o t o ķ i m i j a : 
ķimiskā enerģija +-L staru enerģija. 

Nebūtu lieki vēl reiz aizrādit, ka visas šās pārvēršanās pado
tas vispārējam enerģijas neiznicibas likumam. T. I. visos pārvēr
šanās gadijlenos k o p ē j a i s enerģijas daudzums sistēmā nemai-

ķimiska enerģija staru enerģija. 

dabonam šadu tabell. enerģētika. 
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nas. Šās pārvēršanās ir fizikālās ķimijas plašas nozares—ķīmis
k ā s e n e r ģ ē t i k a s priekšmets. Ķimiskā enerģija no visiem 
aplūkotiem enerģijas veidiem ir tas stabilākais un viskoncentreta-
kais attiecibā pret doto masu. Tik lielos apmēros nevienu citu 
enerģijas veidu nav iespējams koncentrēt nelielā matērijas masā. 
Un nevienu citu enerģijas veidu nav iespējams tik ilgi nemainīju
šos uzglabāt, kā ķimisko enerģiju. 

Aiz šām ipašibam ķimisko enerģiju tik plaši lieto rūpniecibā 
un ta ieguvusi tik lielu nozimi visas kultūras attistibā. 

Divdesmit pirmā lekcija. 
Ķimiskā tieksme. 

Definējums. — Skābju izvietošana. — Metālu savstarpējā izvietošana. — 
Tieksmju t abe les . — Izņēmumi. — Akt ivo masu darb iba . — T i e k s m e s 

l ieluma smalka no te ikšana 

Definējums Mums jāatšķir divi jēdzieni: ķimiskā e n e r ģ i j a un ķimiskā 
t i e k s m e . Parastā ķimijas valodā zem tieksmes saprot „ķimlsko 
parādibu iemeslu" jeb „vielu tieksmi — savienoties". Kā ša tieksme 
m ē r o j a m a ? Kā definējams divu vielu savienošanās i e m e s l s ? 

Lai atbildētu uz šo jautājumu, vispirms pakavēsimies pie ta, 
kas ir mērošana? Ja gribam izmērot, piemēram, galda garumu, 
mēs salidzinam viņa garumu ar noteikta priekšmeta (metra, aršinas) 
garumu, kas pieņemts kā „etalons". Ja gribam izmērot tempera
tūru, mēs salidzinam pētāmās vielas siltuma stāvokli ar termo
metra siltuma stāvokli. Mērojot minerālu cietumu, mēs tos sali
dzinam ar zināmiem paraugiem, kas pieņemti kā etaloni, un t. t. 

Tā tad: lai izmērotu A - vielas tieksmes l i e l u m u attie
cibā uz B - vielu, j a s a l i d z i n a v i ņ a s t i e k s m e ar t r e š ā s 
v i e l a s t i e k s m i uz to pašu B - vielu. Šāda salidzinašana Izrādās 
iespējama, tāpēc ka pastāv vesela grupa reakciju, kas pazistamas 
kā i z v i e t o š a n a s r e a k c i j a s . Tās Ir reakcijas, kurās kādu 
vielu no savienojuma Izvieto cita viela. 

Skābju ^ d u reakciju piemērs ir — jau mums pazīstamā skābju 
izvietošana, savstarpēja izvietošana no viņu sāļiem. Pielejot n ā t r i j a b i k a r -

b o n a t a m siltu piesātinātu b o r s k ā b e s šķīdumu, novērojam 
gāzes atdallšanos: borskābe izvieto ogļskābi no pēdējās sāļiem: 

4H.,BO ; ! + 2NaHCO s = N a 2 B 4 0 7 + 2CO a + 7 H 2 0 . 

Tā tad borskābei lielāka tieksme uz kodīgo nātriju, nekā ogļskābei, 
jo savienodamās ar to, ta rada borskābo nātriju (boraksu). 
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Tālāk, ja siltumā piesātinātam nātrija b o r ā t a (boraksa) 
šķidumam pielejam koncentrētu sālsskābi, rodas zviņejadi borskā-
bes kristāli. Sālsskābe Izvietojusi borskābi. 

N a , B 4 0 7 + 2HCI + 5 H 2 0 = 2NaCI + 4H„BO s . 

Tā tad sālsskābe uzrāda vēl lielāku tieksmi uz sārmu, nekā bor-
skābe. 

Beidzot, piesātinātam chlornatrlja šķidumam pielejam kon
centrētu sērskābi. Tagad novērojam, ka atdalās smacējoša gāze, 
kura gaisā rada miglu. Tas ir chlorūdeņradis, ko sērskābe izvieto
jusi no viņa sāļa: 

NaCI 4- H 2 S 0 4 — NaHS0 4 4- HCI. 

Tā tad sērskābei uz sārmiem lielāka tieksme, nekā sālsskābei. 
Tādā kārtā no triju skābju salidzinajuma sastādama viņu 

tieksmes (uz sārmu) pakāpeniska palielināšanās šādā rindā: 

H0CO3 — > HgBOg — > HCI — > H 2 S 0 4 . 
ogļskābe borskābe sālsskābe sērskābe. 

Analoģisku tieksmes rindu dabonam ari metāliem, salidzinot Metālu 
viņu tieksmi uz skābēm izvietošanas reakcijās. Ja s u d r a b a n it- ievietošana* 
rata sķidumā ielejam dažus pilienus d z i v s u d r a b a , pēc kāda 
laika ap dzivsudrabu aug, kā sūna, spoži balti sudraba kristāli. 
Sudrabs atdalās pēc nolidzinajuma: 

Hg - ļ - A g N 0 3 = H g N 0 3 + Ag. 

Merkuronltrata (slāpekļskābā d z i v s u d r a b a oksiduļa) sķi
dumā iemērcam spožu v a r a skārda platīti. Drīz vien uz tās pa
rādās balta amalgamas kārta. Tā tad šeit varš izvieto dzivsudrabu: 

Cu 4- 2HgNO„ = C u ( N 0 3 ) 2 4- 2Hg. 

Tāļak, v a r a nitrāta sķidumā Iebāžam s v i n a spieķiti. Pē
dējais tūliņ pārklājas ar sarkanu vara kārtu. Varu šeit izvieto svins: 

Pb 4- C u ( N 0 3 ) 2 = Pb(NO s ) 3 + Cu. 

Beidzot, s v i n a nitrāta sķidumā ieliekam c i n k a spieķiti. Uz 
ta parādās skaisti, koku zariem lidzlgi svina kristāli, kurus sauc 
„Saturna koku", šajā gadijlenā svinu Izvieto cinks: 

Zn + P b ( N 0 3 ) 2 = Z n ( N 0 3 ) 2 + Pb. 
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Metālu tieksme uz skābēm šajās reakcijas aug pēc šada 
kāpinājuma : 

Ag —> Hg — • Cu — • Pb — • Zn. 

Vismazāko tieksmi uzrāda sudrabs, vislielāko — cinks. 

Ķimisko Pamatodamies uz tamlidzigām reakcijām, jau 1718 gadā 
Bābeles! Ž o f r u a (Geoffroy) sastādīja t i e k s m j u t a b e l e s , pēc kurām 

jau iepriekš būtu iespējams p a r e d z ē t ķ i m i s k o r e a k c i j u 
v i r z i e n u , šās tabeles, kuras citi autori vēlāk vēl paplašināja un 
pārveidoja, uzlūkojamas kā pirmais mēģinājums k v a n t i t a t i v i 
noteikt ķimiskās tieksmes l i e l u m u . Kaut ari šo lielumu vēl neapzimē 
ar s k a i t u , bet tikai norāda viņa v i e t u tabeles, tomēr zinātnisku 
jēdzienu attīstības sākumā tamlidzigus apzimejumus atrodam ari 
citās zinātnes nozarēs. Tā, piemēram, kādreiz temperatūru no
teica, norādot noteiktus punktus, kā: ledus un zalmiaka maisijuma 
temperatūru, kūstoša ledus, vaj pat asiņu temperatūru. Mineralo
ģijā vēl tagad noteic minerālu c i e t u m u ar noteiktām vielām, 
kuru cietums apzimets patvaļigl pieņemtiem skaitļiem. 

Izņēmumi. Tikai cits apstāklis piespieda no „tieksmju tabelem" atteikties. 
Un tas ir — lielais izņēmumu skaits, kuru rada ķimisko reakciju 
a p g r i e z e n i b a . Apgriezeniskas reakcijas mēs jau aplūkojām 
8. lekcijā (82 (Ip. p.); šeit tik vēl tur pievestos datus papildināsim 
dažiem piemēriem. 

Mēs tikko redzējām, ka sālsskābei uz sārmiem lielāka tieks
me, nekā b o r s k ā b e i , jo ta izvieto borskābi no viņas sāļiem. To
mēr tas notiek tikai parastā temperatūrā. Aplūkosim, kas norisinās 
kvēles karstumā. Platinas, vaj porcelāna tiģeliti ieberam chlornatrija 
un borskābes maisījumu un to karsējam ar Bunzena degli. Mēs 
novērojam, ka rodas tvaiki. Pārbaudot viņu reakciju, redzam, ka 
zilais lakmusa papirits paliek sarkans. Turot virs tiem ar koncent
rētu amonjaka sķidumu izskalotu vārglāzi, tajā attistas biezi balti 
dūmi. Izsķidinot tos ūdeni un pielejot Šam sķidumam dažus 'pilie
nus sudraba nitrāta, rodas balts sudraba chlorida nogulsnis. Tas 
pierāda, ka sildot borskābes un nātrija chlorida maisijumu, izdalās 
sālsskābe: 

2NaCI + 4H 8 BO„ — ± N a , B 4 0 7 + 2HCI + 5H,0 . 

Tā tad skaidrs, ka ša reakcija apgriezeniska. Zemā temperatūrā 
lielāka tieksme sālsskābei. Reakcija norisinās no labās uz kreiso 
pusi. Bet augstā temperatūrā borskābes ķimiskā tieksme ņem. virs
roku, un reakcija notiek no kreisās uz labo pusi. 
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Ja koncentrētam bārija n i t r ā t a šķidumam pielejam stipru 
s ā l s s k ā b i , rodas balts kristālisks bārija c h l o r i d a nogulsnls. Tā 
tad s ā l s s k ā b e izvieto slāpekļskābi pēc nolidzinajuma: 

Ba (N0 3 ) , + 2HCI = BaCLj 4- 2HN0 8 . 

Bet ja koncentrētam bārija c h l o r i d a šķidumam pielejam stipru 
slāpekļskābi, ari izkrit kristālisks nogulsnis, tikai šoreiz tas ir bā
rija nitrāts: 

BaCl a + 2 H N 0 3 = Ba (N0 3 ) 2 4- 2HCI. 

Tagad slāpekļskābe izrādās stiprāka, nekā sālsskābe. No šiem pie
mēriem redzams, ka vielu tieksme nav pastāviga. Ta mainas sa
karā ar t e m p e r a t ū r u un reaģentu k o n c e n t r ā c i j u . 

To uzskatami apstiprina vēl sekošs piemērs. Ja koniskā kol
bā aplejam o'gļ s k ā b o svinu ar e t i ķ s k ā b i , atdalās gāze, kura 
ar barlta ūdeni rada ogļskābā barita nogulsni. Tā tad, reakcijā at
dalījies oglekļa anhidrids pēc nolidzinajuma: 

PbCO, + 2CH 3 COOH = Pb(CH 3 COO) 2 + H 2 0 + CO,. 

Ja atdalošos oglekļa anhidrldu tagad laižam otrā kolbā, kurā etiķ-
skābals svins, caurspidigals šķidums sāk duļķoties un parādās pre
tējas reakcijas produkts, ogļskābais svins: 

Pb(CH 3 COO) 2 4- H 2 0 4- C 0 2 = 2CH 3 COOM 4- P b C 0 3 

Pirmā gadijienā etiķskābe izvieto ogļskābi, bet otrā ogļskābe 
etiķskābi. 

Mēs jau redzējām, ka pamatojoties uz šādiem faktiem, B e r - Akt īvo 
t o 11 e (Berthollet) nāca pie slēdziena, ka v i s a s r e a k c i j a s ^ ™ ^ a 

a p g r l e z e n i s k a s u n v i ņ u v i r z i e n s a t k a r ā j a s no re
a ģ ē j o š o v i e l u „ a k t i v ā s m a s a s " . 

Borskābe parastā temperatūrā ļoti vāji šķist ūdeni, tāpēc 
sķidumā viņas aktivā masa maza. Aiz ta iemesla sālsskābe viņu 
izvieto. Turpretim, karsējot sālsskābe izgaist, bet borskābe paliek, 
un reakcija norisinās pretējā virzienā. Ja slāpekļskābi bārija Šķi
dumam pielejam p ā r s v a r ā s ā l s s k ā b i , pēdējās tieksme, aiz 
viņas aktivās masas pārsvara, ņem virsroku. Reakcija norisinās, ka
mēr sķidumā neattistas pietiekošā daudzumā briva slāpekļskābe. 
Bet ja pielejam l i e k u s l ā p e k ļ s k ā b i , viņas aktivai masai pa
lielinoties reak-.ija apgriežas pretējā virzienā. Tas pats sakāms par 
etiķskābes un ogļskābes lidzsvaru viņu svina sāļu klātbūtnē. Ja 
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pārsvarā iedarbojas etiķskābe, izvietojas ogļskābe. Tā kā bez tam 
vēl ogļskābe ir ūdeni grūti šķistoša gāze, ta aiziet no šķīduma. 
Bet ja ogļskābi laižam etiķskābā svina sķidumā, kurš nesatur 
b r ī v u etiķskābi, tad ogļskābes tieksmei pārsvars. Ogļskābe izvieto 
etiķskābi tik ilgi, kamēr pēdējās aktīvai masai palielinoties iestājas 
l ī d z s v a r a s t ā v o k l i s . 

Visai uzskatamu piemēru, kā reaģentu aktivā masa darbojas 
uz reakcijas virzienu, apraksta S m i t s (Smīth). Samaisām 4-os 
cilindros stipri atšķaidītu ferichlorlda un amonija rodanida šķīdumu 

(kuri satur katrs 2 ^ gr.-ekvival 1 litrā) vienādus tilpumus. Sav
starpējas apmaiņas reakcijā visos četros cilindros rodas v i e n ā d ā 
sarkanumā nokrāsots dzelzs rodanlds (sal. 269 Ip. p.). 

FeCI 8 + 3NH 4 CNS ^ ± 3 N H 4 C I - f Fe(CNS) H . 

Ja tagad otram un trešam šķīdumam pielejam l i e k u kon
centrēta ferichlorida un amonija rodanida šķidumu Q/io gr.-ekvival. 
1 litrā), novērojam abos gadijienos krāsas p a s t i p r i n ā š a n o s 
(salīdzinot ar šķīduma krāsu pirmā cilindri). Tas pierāda, ka 
s ā k u m a produktu (FeCl 3 un NH 4 CNS) aktivo masu palielinājums 
virza reakciju no kreisās uz labo pusi, t. i. s t i p r i n a šo vielu 
t i e k s m i . Ceturtā cilindri ielejam lieku p i e s ā t i n ā t a amonija 
chlorida šķidumu. Šķīdums top gaišāks. Tā tad palielinot kādam 
r e a k c i j a s p r o d u k t a m aktivo masu, reakcija sāk norisinā
ties pretējā virzienā. 

Ķīmiskās Visi augšā minētie fakti pierāda, ka vielu „tleksme" atkara-

' l f duma 8 ^ a S ^ n 0 t e m P e r a t u r a s > t a ari no viņu aktivās masas (parciālā, 
noteikšana, osmotiskā spiediena, koncentrācijas). Noteicot ķimiskās tieksmes 

lielumu, šie faktori jāņem vērā. Vant-Hofs to izdarīja, pamatojo
ties uz termodinamikas principiem. Termodinamika māca, ka 
jebkurš dabigaīs process (tā tad ari katra ķimiskā reakcija) vien
mēr norisinās tādā virzienā, kurā iegūstams p o z i t ī v s darbs. 
Jo lielāks dotā procesa „dzineja spēks", lo lielāks procesa gaitā 
iegūstamais darbs. Ķimisko reakciju dzinēja spēks ir savā starpā 
iedarbojošos reaģentu tieksme. Tāpēc, jo lielāka ša tieksme, jo 
lielāks dotās reakcijas pastrādātais mechaniskais darbs. 

Mēs redzējām 281 lap. pusē, ka maksimālais darbs rodas 
a p g r ī e z e n i s k o s procesos. Uz šo jēdzienu pamata V a n t -
H o f s izveda sekošu fundamentālu ķimiskās tieksmes l i e l u m a 
apzimejumu. 

„ K ā ķ i m i s k ā s t i e k s m e s m ē r s j ā u z l ū k o m a k 
s i m ā l a i s d a r b s , k a s r o d a s a p g r l e z e n i s k ā r e a k -
c i j ā". 
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Katra apgriezeniska reakcija beigās noved sistēmu noteiktā 
ķimiskā lidzsvara stāvokli, kurš atkarājas no k o n s t a n t e s K, 
(83 Ip. p.)- Pēc termodinamikas principiem starp šo lidzsvara 
konstanti K un a p g r i e z e n i s k a reakcijā reaģējošo vielu ķimisko 
tieksmi A pastāv tiešs sakars. 

Tieksme: A = — RTIog,,ui K. 

R šajā nolidzlnajumā apzimē t. s. g ā ž u k o n s t a n t i 
kuras lielums = 1,985 cal., T — absolūto temperatūru, log„ a i — 

naturālo logaritmu un K — lidzsvara konstanti. Tā, piemēram, 
reakcijai 

2 H a + Q a 2H a O 

lidzsvara konstanti var aprēķināt no ūdens tvaika disociacijas pakā
pes (99 Ip. p.). Zem vienas atmosfēras spiediena 

, Pie 2000° disociacijas pakāpe x = 0,00582. Tā tad 

K — 0,5 (0.00582) 8 = 0,00001693. 

No ša skaita aprēķināms 

A = — 1,985. (2000 + 273). 2,303. log l00,00001693=49580 c a l . 

Ū d e ņ r a ž a t i e k s m e uz s k ā b e k l i , kas izmērota ar 
reakcijas „maksimalo" darbu pie 2000°, sastāda: 49580 cal., kamēr 
šās reakcijas ķ ī m i s k ā e n e r ģ i j a Ir 136000 cal. (parastā 
temperatūrā). Reakcijai 

3 N a + H 2 ļ T ± 2 N H 3 

144 lap. pusē 17 tabelē pievesta lidzsvara konstante K = 4202 
pie 400° C. Tā tad s l ā p e k ļ a t i e k s m e uz ū d e ņ r a d i 
Izteicama skaitā: 

A = — 1,985.(400 + 273) . 2,303 . Iog 1 04202, 

pie kam 2.303 — tā saucamais naturālo logaritmu moduls. Pēc 
šās formulas dabonam 

A = — 11150 cal. 

T. i. pie 400° slāpeklim un ūdeņradim n e g a t i v a savstarpējā 
ieksme, kāpēc viņu savienojums pa lielākai daļai sadaļas elementos. 
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Vispārigi, no augšā pievestā nolidzinajuma izvedams slēdziens, 
ka reaģentu tieksme 

1) proporcionāla absolūtai temperatūrai un 
2) proporcionāla lidzsvara konstantes p r e t ē j ā lieluma 

logaritmam. 

Visu ķīmisko reakciju tieksmju aprēķināšana — fundamen
tals ķimijas, kā ķ i m i s k o r e a k c i j u z i n ā t n e s , uzdevums. 
Lidz šim, par nožēlošanu, ša svarigā fizikālās ķimijas nodaļa ļoti 
maz izstrādāta. 

Divdesmit otra lekcija. 
H a l o g ē n i . F l u o r s un c h l o r s . 

Atrašanās. — Fluora pagatavošana . — Fizikālās īpašibas. — Ķimiskās 
īpašibas — F l u o r ū d e ņ r a d i s . — Pagatavošana . — Fizikālās īpašibas — 
Ķimiskās īpašibas. — Reakcijas. — C h l o r s . — Atrašanās — Chlora 
nozīme fizioloģijā. — Chlora paga tavošana — 1 e l ek t ro l ze jo t sālsskābi.— 
2. elektrolizejot sārmu metālu chlor idus . — a) diafragmas m e t o d e ; 
b ) zvana m e t o d e ; c) dz īvsudraba m e t o d e ; 3. ķimiskā ceļā. — a) Di k o n a 
me tode . D i k o n a reakcijas l īdzsvars . b) oksidējot sālsskābi ar 
mangāna peroks idu . — Chlora pagatavošana laboratorijā. — Mangāna 
peroks ida r eģenerāc i j a : V e i d o n a me tode . — c) chlorūdei jraža oks idē
šana ar citiem oksidētaj iem. — Chlora fizikālās īpašibas. — Ķimiskās 
īpašibas. 1. savienošanās reakcijas. 2) skābek ļa izvie tošana ar chloru. 
3) oks idēšanas reakcijas. +) Balināšana. — Chlorhidrats . — Chlora izlie
tošana. — Fizioloģiskā darbiba . — Chlora komplicētā daba. — C h l o r -
ū d e ņ r a d i s.— Pagatavošana, a) L e b l a n a metode , b) H a r g r ī v s a 
metode , c) chlor idus hidrolizejot Fizikālās īpašibas. — Chlorūdeijraža 
sastāvs. — Iedarb iba uz metāl iem. — Iedarb ība uz metālu oksidiem. — 
Sālsskābes īpašibas. — Sālsskābes un viņas sāļu reakcijas. — Chloridu 

hidrol ize. — Fizioloģiskā darbiba . — Izlietošana — 

Iepriekšējās lekcijās mēs iepazināmies ar četriem a t s e v i š 
ķ i e m elementiem: skābekli, ūdeņradi, slāpekli un oglekli. 
Ķīmiskā ziņā tiem katram sava īpatniba, un tie nelidzinas viens 
otram. Tā, piemēram, ūdeņradi mēs pieņēmām kā vienvērtīgu 
elementu. Tādā gadijienā skābeklis bij jāuzlūko kā dlvvērtigs, 
slāpeklis — kā tris- un piecvērtigs, bet ogleklis — četrvērtigs. 
Šajā lekcijā aplūkosim tādu elementu s a l m i , kuri, neskatoties uz 
viņu fizikālo ipašibu dažadibu, pēc sava ķ i m i s k ā rakstura pār
steidzoši lidzigi. ša lidziba uzglabājas ari viņu savienojumos ar 
citiem elementiem. Ta ir halogēnu saime, kas sastāv no 4 ele
mentiem : f l u o r a , c h l o r a , b r o m a un j o d a . Par halogēniem 
tos sauc tāpēc, ka visizplatītākais no tiem, chlors, atrodas sālī 
(sāli grieķu vai. izrunā — hal). Tā tad halogēni ir „sāļražī". 
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Aplūkojot tos viņu atomsvaru kartiba, sāksim 
vismazākais atomsvars. 

no fluora, jo tam 

F l u o r s . 

Fluors nav pieskaitāms pie retiem elementiem. Tas atrodas Atrašanās, 
f l u o r s pa tā kā kalcija savienojums: CaF,, k r i o t i t ā — savie
nojumā ar nātriju un aluminiju : Na 3 AIF 6 un dažos citos minerālos. 
Sevišķi dabā izplatits fluoršpats. Viņam piemit ipašiba metālu 
kausēšanā pazemināt rūdu piemaisījumu kušanas temperatūru, tāpat 
kā sāls pazemina ledus kušanas temperatūru (120 Ip. p.). Tāpēc 
jau senlaikus to lieto metalurģijā kā kausni. Dzivnieku valsti 
fluora savienojumi sastopami ļoti mazā mērā: kaulos un zobu 
emaljē. 

Fluora savienojumi bij pazistami jau alķīmiķiem, jo Bazilijs 
V a l e n t i n s un A g r i k o l a min. fluoršpata izlietošanu metalurģijā. 
Tomēr elementu fluoru neizdevās iegūt brivā veidā, un proti, tāpēc, 
ka tas ļoti enerģiski savienojas ar visiem pazistamiem savienoju
miem, kā ari ar trauku materiālu un reaktiviem, kurus lieto viņa 
pagatavošanai. Tādā 
kārtā tikai 1886. gadā 
pirmo reiz M u a s a n s 
(Moissan) to pagata
voja,elektrolizejot fluor-
metalu šķidumus bez 
ū d e n s fluorūdeņradi. 

M u a s a n a apa
rāts redzams 175 zi-
mejumā. Tas sastāv 
no vara U-caurules, 
kurā ar fluoršpata kor
ķiem F iestiprināti divi 
elektrodi no platinas 
kausējuma ar iridiju. 
Aparātu piepilda ar 
fluorkallja Šķīdumu 
fluorūdeņraža skābē. 
Savienojot polus t ar 
elektriskās strāvas avo
tu, šķīdumu elektroli-
zejam — 23° tempera
tūrā. Galu galā sadaļas fluorūdeņradis. Uz negativā elektroda 
atdalās ūdeņradis, uz pozitivā — fluors, šās abas gāzes novada 
pa U-aparata sānu caurulēm. 

Fluora pa
gatavošana. 

Zīm № 175. 
Fluora pagatavošana, elektrolizejot fluoridus. 
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Fluora fizi-
k a l ā b a T Š i " ( s k ā b e k l i s 

Elements fluors zaļl-dzeltena gāze. Viņa normalsvars == 38 
32). Tā kā fluora atomsvars = 19, tad fluora 

molekula dlvvērtiga un tāpēc viņas formula = F 2 . Fluors pie—187° 
sabiezē gaiši dzeltenas krāsas šķidrumā, šķidrā fluora blivums: 
1,14 (ūdens = 1). Sasalšanas temperatūra: — 225°. Sauss fluors 
ne šķidrā, ne gāzejadā veidā uz stikla nedarbojas. Tas smacējošs 
un ļoti nāvigs. 

Fluora _ķi- Fluors starp visiem pazistamiem elementiem visenerģiskākais. 
m i ° š M b a S . i p a " Tas tieši savienojas gandriz ar visiem citiem elementiem (izņemot 

cēlās gāzes, sal. 136 Ip. p.). Bet a r s k ā b e k l i n e r a d a 
n e v i e n a s a v i e n o j u m a , taisni otrādi: bieži tas skābekli viņa 
savienojumos (skābēs) apmaina. Ar ū d e ņ r a d i fluors savienojas 
ar sprādzienu pat tumsā un pie — 210° Viņa tieksme uz ūdeņ
radi tik liela, ka tas pat parastā temperatūrā s a d a l a ū d e n i . 
Šajā reakcijā skābeklis izvietodamies pārvēršas ozonā, tā kā reak
cija norisinās pēc šāda nolidzinajuma: 

3F 2 + 3H. 20 = 3 H 2 F 2 + 0 3 . 

Aiz ša iemesla fluors nav pagatavojams, elektrolizejot fluor-
ūdeņraža skābes, vaj tās sāļu ū d e n s šķidumus. Tikpat enerģiski 
fluors savienojas ar lielāko daļu nemetālu (sēru, fosforu, oglekli, 
boru, siliciju) un metālu, pie kam pa lielākai daļai savienošanās 
procesā izceļas ari liesma. Fluors nereaģē tikai uz zeltu un 
platinu. Uz varu tas gan iedarbojas, bet pie tam attistijies vara 
fluorids, CuF 2 , ar blivu kārtu apklāj pārējo metālu un aizsargā to 
pret tālāku fluora iedarbibu. Tāpēc fluora pagatavošanai lietojami 
vara trauki. 

F l u o r ū d e ņ r a d i s ( f l u o r s k ā b e ) : H.2F2. 

Pagatavo šis savienojums pagatavojams, sērskābei iedarbojoties uz 
s a n a - kalcija fluoridu. Maisijumu no 1 daļas fluoršpata, CaF.2, ar 2 daļām 

koncentrētas Sērskābes silda svina, vaj platinas retortā : 

CaF,2 + H 2 S 0 4 = CaS0 4 + H 2 F 2 . 

Pie tam fluorūdeņraža skābe pārtvaiko, un to ievāc svina, 
vaj platinas traukā, ko atdzesē ledū. Parasti šādā ceļā dabon 
fluorūdeņraža skābes ūdens šķidumu, jo fluorūdeņradi ievācējā 
uztver ar ūdeni. 

l 
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Tira fluorudeņraža iegūšanai lieto s k ā b o kālija fluoridu 
(kālija bifluoridu). Šis sāls sildot sadaļas, attistldams fluorūdeņradi 
(zim. 176): 

2 K H F 2 = 2KF + H 2 F 2 . 

Fluorūdeņradls — ārkārtigi gaistošs, smacējošs šķidrums. Fizikālās 
Tas vārās pie + 19,5° un sasalst pie — 102,5°. Fluorudeņraža īpašības, 
tvaiki, kā ari ūdens šķīdums ļoti nāvigi. Stipras skābes pilieni uz 
ādas rada brūces, kas ļoti sāp un visai grūti dziedējamas (sevišķi, 
ja fluorudeņraža skābe 
kļūst aiz nagiem). 
Strādājot ar bezūdens 
skābi, Ieteicams lietot 
gumijas cimdus. Fluor- , ^ 
ūdeņ radis higroskopisks 
un, pievilkdams mitru
mu, gaisā kūp. Tā kā 
tas stiklu „ izēd", tad 
to un viņa ūdens šķī
dumu (fluorskābi) uz
glabā platlnas, svina, 
parafīna, vaj ari (visbie-
žaki) ebonita traukos. 

Zīm. № 176. Tīra f luorudeņraža pagatavo
šana, sildot platinas retor ta KHFs (R u f f -
P l a t o ) . Fluor ī īdeņradis sabiezē_ platinas 

dzesētajā B un sakrājas vara ievācēja C. 

Fluorudeņraža mo-
lekularsvars ūdens šķī
dumā atbilst divkāršai 
formulai—H 2 F 2 . Saka
rā ar to ari tas ap
stāklis, ka fluorūdeņ
radls d i v v ē r t i g a 
skābe. Bez n e i t r ā l i e m sāļiem, kā: kālija fluorida 
(K 2 F 2 ) , kalcija fluorida (CaF 2 ) , vaj bārija fluorida (BaF 2 ) 
ša skābe rada ari s k ā b u s sāļus (blfluoridus), piemē
ram, kālija bifluoridu, KHF 2 , kuru elektrolizejot M u a s a n s 
pagatavoja fluoru. 

Vissvarīgākā fluorskābes īpašiba ir ta, ka ša skābe i z š ķ ī 
dina („ lzēd") s t i k l u . Ja vēlamies uz stikla platites dabūt kādu 
uzrakstu, stīklis jāpārklāj vispirms ar plānu vaska kārtu, jo fluor-
skābe uz vasku nereaģē. Tad vaskā ar asu irbuli Iegravē vēlamo 
uzrakstu (vaj zīmējumu). Pēc tam nelielā svina bļodiņā samaisa 
pulveri sasmalcinātu fluoršpatu ar koncentrētu sērskābi, bļodiņu 
pārklāj ar stikla platīti, ar apvaskoto pusi uz leju, un silda ar vāju 

Ķimiskas 
īpašibas. 
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liesmu (zim. 177). Sērskābe, iedarbodamās uz fluoršpatu, rada 
fluorūdeņradi: 

CaF, •+ H ,S0 4 = CaS0 4 + H 2 F 2 . 

Pēdējais izšķīdina stiklu tajās vietās, kuras ar vasku nav aizsargā
tas. Pēc apm. 10 minūtēm platīti noņem, zem krāna ar ūdeni no
skalo un rūpīgi noslauka ar filtrpapīri. Vaskis noņemams, platīti uz-

manigī sasildot uz gāzes liesmas. Izkusušo 
vasku notīra vispirms ar filtrapapiri un 
tad ar spirtā samērcētu lupatiņu. 

Stikls ir silicijskābo sāļu (silikātu) 
kausējums. V i e n k ā r š ā stikla galvenās 
sastāvdaļas — kalcija silikāts, CaSiO„ un 
nātrija silikāts, Na 2SĪO :, (skat. lekciju par 
siliciju). Stikla normālais sastāvs apzīmē
jams ar formulu: 

Na 2 0 . CaO. ( S ī 0 2 ) 6 

Zjm. № 177. Fluorudenraža Iedarbiba uz stiklu izskai-
Fluorndeņraža tva iku 1 

i edarb iba uz stiklu. drojamaarto, ka fluoram stipra tieksme uz 
s i l ī c i j u , ar ko savienodamies tas rada 

SiF, (silīcija tetrafluoridu). Fluorudenraža iedarbības reakcija uz 
stikla š ē m a t i s k i izteicama šādā nolidzinajumā: 

Na,0. CaO. (SiO,) ( i + 8HF = 2NaF + CaF, - f S iF, + 4H ,0 

G ā z e j a d a m fluorūdeņradim iedarbojoties, attistijušos sāļu kristāli 
paliek stiklā un tāpēc rodas m a t a izēdīnajums. Bet ja uz stiklu 
iedarbojas fluorskābes š ķ ī d u m s , attīstijušīes sāļi Izšķīst ūdenī, 
un izēdinātā vieta c a u r s p ī d ī g a . Šo metodi dažreiz praktiķa 
lieto stikla p o l e š a n a i . 

Fluorskābes Fluorudenraža skābe daudz vājāka, nekā citas halogenūdeņ-
reakcijas. ražu skābes (piem., HCI, HBr, HJ). Viņas sāļi (fluorldi) ar kon

centrēto sērskābi sildot sadaļas, atdalīdami fluorūdeņradi, piemēram: 

2NaF + H 2 S 0 4 =s Na,S0 4 + H a F a . 

Tā kā fluorūdeņradis reaģē uz stiklu (skat. augstāki), tad, Šai re
akcijai norisinoties stikla stobriņā, patiesībā dabonam silicīja tetra-
florldu, SiF 4 . Ja stobriņā iebāžam ūdeni saslapētu stikla spieķīti, 
tas pārklājas ar b a l t u silicijskābes kārtu. Tas ceļas no ta, ka si
līcija tetrafluorids ūdenī h i d r o l i z ē j a s pēc sekoša nolidzinajumā: 

3SiF 4 -f- 3 H 2 0 = 2H 2 SiF 8 + H aSiO : 
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šajā reakcijā rodas silicijfluorūdeņraža skābe (ar kuru tuvāk iepa-
zisamies lekcijā par siliciju) un silicijskābe, M 2 Si0 3 . 

Fluorudeņraža skābes sāļi ar b ā r i j a c h l o r i d a šķidumu 
rada baltu bārija fluorida nogulsni: 

Tā ka fluorudeņradls ir vaja skābe, šis nogulsnis viegli šķist sāls
skābē, slāpekļskābē un zināmā mērā pat etiķskābē: 

Ar k a l c i j a c h l o r i d a šķidumu fluoridi rada baltu kalcija 
fluorida nogulsni: 

kurš gŗutak šķist skābēs, neka bārija fluorlds. 
Ar e t i ķ s k ā b ā s v i n a šķidumu fluoridi dod ari baltu 

svina fluorida nogulsni, kas pēc savām ipašibam lidzigs bārija fluo
rida nogulsnlm : 

Na 2 F 2 + Pb(CHgCOO), = 2NaCH 3 COO 4- PbF 2 . 

Ar s u d r a b a n i t r ā t u nogulšņa nav, jo sudraba fluorids 
šķist ūdeni. 

C h I o r s. 

Chlors dabā visizplatītākais halogēns. Jau 9. lekcijā (90 Ip. p.), chlora 
runājot par ūdeni, aizrādijam, ka chlors mllzigos daudzumos atro- P r a š a n ā : 

das jūras ūdeni, galvenā kārtā kā chlornatrijs. Tajās vietās, kur 
kādreiz bijušas jūras, bet atšķirtas no okeāna, pamazam izsikušas, 
— viņās atrodošies sāļi dibina izkristalizējušies. Šimbrižam tur at
rodam bagātus sāļu Iegulumus, kas galvenā kārtā sastāv no chlor-
natrija (akmeņsāļa), bet atrodam tajos lielākos vairumos ari citus 
chlorldus: chlorkallju, chlormagniju, chlorkalclju. Šie sāļi, kurus ie
gūst pa lielākai daļai no cietiem iegulumlem kalnrūpnlecibā, bet pa 
daļai ari iztvaikojot jūras, sāļezeru un sāļavotu ūdens sālījumu, — 
Ir vlenigle chlora un visu ta savienojumu iegūšanas avoti. 

Augos un sevišķi dzivnieku organismā chloram svariga loma. chlora 
Uz to norāda jau tas apstāklis, ka cilvēks gada laikā ieņem savā ,. n . ° * i m e 

organismā vidēji ap 8 kgr. vāramā sāļa. Pēdējais Izpilda svarigu 
lomu k u ņ ģ a s u l a s attistišanās procesā, jo kuņģa sula satur 
0,5°/o sālsskābes, HCI. Urina, sviedri un citi šķidrumi, kurus atdala 

Na 2 F, - f BaCI 2 = 2NaCI 4- BaF,. 

BaF 2 4- 2HCI = BaCI 2 4- M 2 F 2 . 

Na 2 F 2 4- CaCI 2 = 2NaCI 4- CaF 
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cilvēka organisms, vienmēr satur vāramo sāli. Tāpēc nav brinums, 
ka ēdienā vāramam šālim trūkstot, kā cilvēks, tā ari dzivniekl no
mirst „sāls badā". No ta redzams, ka sāls ne tikai garšas viela, 
bet ari b a r i b a s lidzeklls ša vārda tiešā nozimē. 

Chlora pa- E l e m e n t ā r o chloru pagatavo no sālsskābes un viņas sāļiem. 
gatavošana visvienkāršākais līdzeklis šos savienojumus sadalīt — e I e k t r i s k ā 
1) elektroli- ' _ 
zejot sāls- s t r ā v a . Koncentrētu sālsskābi var elektrolizet gluži tāpat, ka 

s k a b L ūdeni, H o f m a ņ a aparātā. Tikai šajā gadijlenā 
platinas elektrodu vietā ieteicams lietot g r a f ī t a 
elektrodus (loka lampas ogles), jo chlors reaģē 
uz platīnu. Elektrodus iestiprina ar gumijas kor
ķiem U-aparāta apakšas caurumos, kā redzams 
178 zimejumā Sākumā atdalās tikai ūdeņradis 
uz negatīvā pola, jo chlors šķist sālsskābē. Tika 
tad, kad sālsskābe piesātināta ar chloru, ari uz' 
pozitivā pola parādās gāzes burbuliši. Gāze 
sakrājas caurules augšgalā un to pēc tam var 
izmēģināt. Sālsskābes sadalīšanās norisinās pēc 
nolidzlnajuma: 

2HCI = H 2 4- CU 

Pēc A v o g a d r o hipotēzes, elektrolīzē Iegūtiem 
chlora un ūdeņraža tilpumiem jābūt vienādiem. 
Bet tā kā daļa chlora izšķist, viņa tilpums parasti 
mēdz būt mazāks, nekā ūdeņradim. Lai pama
zinātu šķistamibu, sālsskābi iepriekš piesātina ar 
vāramo, sāli un elektrolīzi izdara paaugstinātā 
temperatūrā, kura rodas elektriskai strāvai ejot 
caur skābi. 

Zīm. Js's 178. 
Sālsskābes elek
trolīze II o f • 
m a ņ a aparātā. 

2)elektroli- Praktiķa elektrolīzē sālsskābes vietā, kā lētākus materiālus, 
zejot sarmu . . . 

metālu l i e t o V l n a s salus: chlornatriju, vaj chlorkaliju. Bet šaja gadijiena 
chlor idus . reakcija iegūst jau sarežģitaku veidu. Chlornatrlja elektrolīzei j a-

n o t i e k pēc šāda nolidzinajuma: 

2NaCI = 2Na 4- C Ļ 

Mēs redzam, ka uz pozitivā pola atdalās chlors (gluži kā sālsskā
bes elektrolīzē). Bet uz negativā pola atdalijies nātrijs sadala ūdeni, 
attistldams ūdeņradi (sal. 64 Ip. p.): 

2Na + 2H,0 = 2NaOH + H 2 . 



— 299 — 

Aiz ša iemesla dabonam: 
I. elektrolizejot c h l o r n a t r i j u : 

uz anoda (-1-) uz katoda (—) 

C l 2 H 2 - f 2NaOH 

I I . elektrolizejot c h I o r k a l i j u: 
uz anoda ( + ) uz katoda (—) 

C l 2 H, + KOH. 

T. i. bez ūdeņraža uz katoda rodas ari s ā r m s . Mēs re
dzēsim turpmāk, ka chlors reaģē uz sārmiem, radīdams chlora ok-
siskābju sāļus. Lai Šo otro reakciju novērstu, elektrolītiskā chlora 
ražošanā k a t o d a t e l p u a t d a l a no a n o d a t e l p a s . To 
praktiķa Izdara trijās dažādās metodēs, par kurām šeit nebūtu 
lieki minēt dažus vārdus. 

Visvienkāršaki anods atdalāms no katoda ar porainu starpsienu 
( d i a f r a g m u ) . Grisheimas 

i > r A ' 

ā 

fabrikā „Elektrons" (Vācijā) 
šādas diafragmas izgatavo 
no cementa. Anoda kameru 
A (zim. 179) sastāda ce
menta taisnstūraina kaste. 
Tajā blīvi iestiprināts grafita 
anods B, kas savienots ar 
dinamomašinas p o z i t ī v o 
polu. ša kamera, savukārt, 
Ielikta dzelzs kastē C, kas 
savienota ar dinamo n e g a -
t i v o polu. Dzelzs kastes 
sienas tādā kārtā funkcionē 
kā katods, uz kura atdalās 
ūdeņradis un rodas sārms. 
Abas Šis kameras piepilda 
ar koncentrētu chlornatrija 
(vaj chlorkalija) šķidumu. 
Ārējo kameru silda ar tvaiku, 
kuru ielaiž tvaika mēteli pa 
caurumu D un izlaiž apakšā 
pa E. Kad ārējā kamerā 

a)diafragmas 
metode . 

Zim № 179. Chlora un kodigā nātrija 
pagatavošana pēc diafragmas metodes . 

„Elektrona" aparāts 

sakrājies pietiekošā daudzumā sārms, no kameras pa krānu F 
izlaiž sālijumu un viņa vietā iepilda s v a i g u sāļa šķidumu. 
Nolaisto sālijumu Iztvaikojot, dibina nostājas nesadalitā sāļa paliekas 
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b) zvana 
me tode . 

(kuras no jauna ievada aparātā) un atliek pāri kodigais nātrijs, 
NaOH, vaj kodigais kālijs, KOH (raugoties pēc ta, kāds sāls 
elektrolizets). 

Šo metodi pēdējā laikā papildinājis B i l l i t e r s ar speciālām 
diafragmām no asbesta un smagā Špata maisijuma, nogulsnejot to 
uz drāts sieta. B i l l i t e r a aparātam piemit vēl ta priekšrocība, ka 
tas strādā n e p ā r t r a u k t i . Anoda kamerā pastāvīgi lej svaigu 
sālijumu (NaCI, vaj KCI), bet no katoda kameras nepārtraukti tek 
sārms, saturošs 15°/o—20% NaOH, vaj KOH. 

Otra alkalijchloridu elektrolizes metode pastāv tamā, ka ka
toda un anoda telpas vienu no otras atdala ar kupolu jeb z v a n u 
(zim. 180). Zvans B ar vaļēju apakšu no akmeņa materiāla iekārts 
vannā A. Zvanā atrodas grafita pozitivais elektrods, uz kura atda-

e. 

Zīm. № 180. Chloridu elektrol ize pēc „zvana" metodes . 

c") dzīv
sudraba 
metode . 

las chlors un iziet pa gāzes novada cauruli. Ārējā vannā atrodas 
dzelzs plates, kas savienotas ar dinamomašinas negatīvo polu. Uz 
tām atdalās ūdeņradis un attistas sārms. Ari ša metode pielaiž 
n e p ā r t r a u k t u darbu: pa cauruli C pastāvigl ieplūst svaigs sā-
lijums, bet no katoda kameras pa caurumu D pastāvigl līst pāri 
sārms. 

Pilnigu katoda un anoda telpu atdališanu sasniedz ar d z ī v 
s u d r a b a k a t o d u , šās metodes principu noskaidro sekošs eks-
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periments (zim. 181). U-caurules apakšdaļā ielej dzivsudrabu. Pēc 
tam vienā caurules dilbi Iepilda chlornatrija šķidumu, kurā ieliek 
grafita elektrodu, kas savienots ar 
batarejas (3 akumulatori) p o z i 
t ī v o polu. Otrā dilbi ielej tiru, 
ar s a r k a n o lakmusu nokrāsotu 
ūdeni, šajā dilbi ieliek dzelzs 
drāti (ūdeni) un izolētu platinas 
drāti dzivsudrabā. Abas drātis 
savieno (zimejumā nav parādīts) 
un pievieno batarejas negativam 
polam. Strāvu ieslēdzot, anoda dilbi 
norisinās chlornatrija elektrolīze. 
Uz ogles anoda atdalās chlors (kā 
Iepriekšējos gadijienos), bet uz 
dzīvsudraba virsmas, kas šajā 
gadijienā izpilda katoda lomu, 
atdalās nātrijs. Šādā eksperimenta 
Iekārtojumā nātrijs nesadala ūdeni, bet i z š ķ i s d a m s d z i v s u d 
r a b ā , rada „amalgamu". Otrā dilbi tad rodas noslēgts e l e m e n t s , 
kurā dzelzs drāts Ir katods, bat nātrija amalgama — anods. Zem 
c a u r e j o š ā s s t r ā v a s i e s p a i d a - nātrijs šķist ūdeni un rada 

Zim № 181. Chloridu elektrol ize 
ar dz īvsud raba katodu (princips). 

Zīm. № 182. Alkaliju chlor idu elektrol ize pec dz īvsud raba metodes 
( K e l n e r a aparāts). 

kodigo nātriju, bet uz dzelzs drāts atdalās ūdeņradis, šis process 
lidzlgs tira cinka šķišanai atšķalditā sērskābē, platinas drātiņai pie
skaroties (70 Ip. p.). Katoda dilbi, sārmam attistoties, lakmuss 
nokrāsojas z i l ā krāsā. 

Technlskais aparāts chlora un sārma pagatavošanai pēc dziv
sudrabā metodes redzams 182 zimejumā. Māla vanna pārdalita ar 
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sienu, kas nesasniedz vannas dibinu, divās daļās. Kreisajā daļā at
rodas grafita anods. Vannas dibins pārklāts ar dzivsudrabu, ko 
pumpē ar sevišķu pumpi ar bultām norāditā virzienā. Elektrolizē 
uz anoda atdalās chlors, kuru novada pa gāzes cauruli. Nātrijs 
šķist dzīvsudrabā ; attistijušos amalgamu lēni pumpē otrā kamerā. 
Anoda kamerā, Šķidumam īzsikstot, arvienu ielādē svaigu sāli. 
Vannas labajā pusē mēs redzam dzelzs katodu, kas isā ieslēgumā 
savienots ar dzivsudraba kārtu, šeit atdalās ūdeņradis, bet nātrijs 
izšķīst ūdeni. Kad viss nātrijs izšķidis, dzivsudrabu pumpē atpakaļ 
anoda kamerā. Dzivsudraba metodē, kā redzams no apraksta, pa
gatavojams tirs kodigā sārma šķidums, bez chloridu piemaisījumiem. 
Ta ir Šās metodes priekšrocība. 

Chlora e l e k t r o l ī t i s k a pagatavošana pēc visām trim ap
rakstītām metodēm pēdējā laikā stipri izplatita aiz ta iemesla, ka 

1) lietojams lēts izejas materiāls.- NaCI, KCI, 
2) procesā nerodas b l a k u s produkti, 
3) bez chlora paralēli iegūstami ari ūdeņradis un kodigie 

sārmi: NaOH, KOH. 

Šie produkti ļoti vērtigi un tos plaši izlieto technikā. Elek
trolītiskās metodes vājā puse ir anodu materiāla jautājums. 
Platina anodu izgatavošanai pārak dārga. Tāpēc praktiķa 
anodus izgatavo no māksligā grafita (237 Ip. p.), jo citas vielas 
chlors „saēd". Tomēr ari grafits nav absolūti stabils. Chlora 
klātbūtnē tas pamazam oksidejas, un reizā ar chloru attistas oglekļa 
oksīds un dioksids, pie kam elektrodi pamazam nodilst. Aiz ša 
iemesla radās priekšlikums anodus izgatavot no „magnitlta", t. i. 
dzelzs oksida, F e 3 0 4 . šādi elektrodi gandriz tikpat stabili, kā 
platlnas. 

3. Ķimiskā Neraugoties uz elektrolītiskās metodes vienkāršibu un lētumu, 
c e ' a ' lidz Šim lielos vairumos chloru pagatavo ari ķ i m i s k ā c e ļ ā , un 

proti: oksidējot chlorūdeņradl jeb sālsskābi. 

a) ar gaisu G a i s a s k ā b e k l i s vara sāļu (CuS0 4 , CuCI.J klātbūtnē 
sālsskābi SP^J oksidēt chlorūdeņradi. Vara sāļi šeit darbojas tikai kā katall-

D i k o n a zatori (78 Ip. p.) un pati reakcija norisinās pēc nolidzinajuma: 
(Deacon) 
m e t o d e . 

4HCI + 0.2 ^ 2 H , 0 + 2 C Ļ 

Ūdeņradis ar skābekli savienodamies rada ūdeni, bet chlors 
atdalās brivā veidā. Vara chlorids, kā katalizators, pie tam nemai
nās. Mēs, protams, varam pielaist, ka šis sāls ņem procesā tiešu 
dalību, te oksidejoties, te atkal reducējoties. Bet šādu reakcijas 
„starpfāžu" attistišanās vēl nav pierādita. 



Ši reakcija, pēc B a u r a (Baur), demonstrējama šādi. Chlor-
ūdeņradi iegūst koniskā kolbā A (zim. 183), kurā koncentrēta 
s ā l s s k ā b e , pilinot pa pilināmo piltuvi koncentrēto s ē r s k ā b i . 
Pēdējā, savienodamās ar ūdeni, mierīgi izvieto chlorūdeņraža gāzi. 
Skābekli laiž no tērauda balona, regulējot straumi ar redukcijas 
ventiļu. Abas gāzes vispirms samaisas triskaklu stiklenē, kurā 

Zīm. № 183. Chlorūdeņraža oks idēšana ar skābekl i vara chlorida klāt
bū tnē (pēc B a u r a ) . 

ūdens, un tad ieplūst tālāk grūti kausējama stikla caurulē, kurā 
atrodas ar vara chlorldu piesūcināts, asbests (sauss). Cauruli 
karsē „dedzinamā krāsni", vaj ar vairākiem degļiem lidz sarkanai 
kvēlei. Gāzes novadcaurules galā parādās zaļa migla: ta ir chlora 
gāzes malsijums ar sālsskābi un ūdens tvaikiem. Laižot Šo gāzi 
jodkalija un stērķeļu šķidumā, rodas zils nokrāsojums: chlors izvieto 
jodu un tādejādi liek manit savu attistišanos (107 Ip. p.): 

C l a + 2KI = 2KCI + Ļ 

Kā lielākā daļa gāzejadu reakciju, ari chlorūdeņraža oksidē- D i k o n a 
Šana Ir nepilnīga reakcija. Aiz ša Iemesla ta noved pie lidzsvara r _ e a k c ' J a s 

_, r a T _ r _ l īdzsvars . 
stāvokļa, kurā kopa ar chloru un ūdens tvaiku piedalās ari sakuma 
produkti. Ja šo reakciju izteicam nolidzinajumā: 

HCI + HCI + HCI + HCI - f O a H a O + H 2 0 + C l 2 + C Ļ 

un līdzsvarā atrodošos produktu maisijuma sastāvu apzimejam : 
a°/o HCI 
b°/o O a 

c°/o H 2 0 
d°/o C l a 

100°/o maisijuma, 
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tad, pēc aktivo masu likuma (sal. 8 4 lp. p.), pastavigā temperatūrā 
dabonam sekošu sistēmas komponentu konstantu attiecibu : 

c 2 . d 2 ~ * 

(ja ārējais spiediens == 1 atmosfēra), šo formulu eksperimentāli 
pārbaudijuši L u n g e un M a r m j e (Lunge, Marmier), Ļ u i s 
(Lewis) un F o g e l s - F a l k e n Š t e i n s (Vogel-Falckenstein). Pēc 
šo autoru iegūtiem rezultātiem aprēķinātas sekojošā tabelē pieve
stās lidzsvara konstantes K. Tām blakus atzimeti reakcijas iznākumi 
x procentos, kas norāda, cik kub. centim, no 100 kub. centim, chlor-
ūdeņraža dotā temperatūrā oksidejas (ja HCI un skābekli ņemam 
ekvivalentos samēros). 

T a b e l e № 42. 
R e a k c i j a s 4HCI + 0 . 2 ^ 2 H , 0 + 2 C Ļ l i d z s v a r s 

d a ž ā d ā s t e m p e r a t ū r ā s . 

Tempera tū r a Līdzsvara kons tan te 
K 

Reakcijas iznākums 
X 

3 5 2 ° 0 , 0 0 3 2 79° o 
3 8 6 ° 0 , 0 1 3 7 4 „ 
4 1 9 ° 0 , 0 3 0 71 „ 
4 3 0 ° 0 , 0 2 4 7 2 „ 
4 5 0 ° 0 , 0 3 9 7 0 „ 
4 8 0 ° 0 , 0 4 8 6 9 „ 
5 1 0 ° 0 ,051 6 8 „ 
5 5 0 ° 0 , 1 2 0 6 5 „ 
6 0 0 u 1 , 0 0 0 5 3 „ 
6 5 0 ° 2,51 4 8 „ 

No tabeles redzams, ka temperatūru paaugstinot, lidzsvara 
konstante palielinās un r e a k c i j a s i z n ā k u m s p a m a z i n ā s . 
Tas gluži dabigi, jo chlorūdeņraža oksidēšanā ar skābekli r o d a s 
siltums. Saskaņā ar d i n a m i s k ā l i d z s v a r a l i k u m u , tem
peratūras paaugstinājums aizbida lidzsvaru tādas reakcijas virzienā, 
kurā siltums top s a i s t i t s , t. i. šajā gadijienā — sālsskābes un 
briva skābekļa rašanās virzienā ( 9 6 lp. p.). 

Tāpēc praktiķa l i e l ā k a i z n ā k u m a iegūšanas nolūkā 
būtu no liela svara strādāt iespējami zemā temperatūrā. Bet šeit 
mēs atduramies uz to apstākli, ka par 4 0 0 ° zemākā temperatūrā 
D i k o n a reakcija norisinās pārak lēni, kas techniskā ziņā nav 
parocigi. 
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Praktiķa chlorūdeņraža un gaisa maisijumu sasilda lidz 450° 
un laiž torņos, kas pilditl ar vara chlorlda (CuCI 2) piesūcinātām 
ķieģeļu drumstalām. Pie tam apmierinās ar 70 ° /o Iznākuma no 
visas izlietotās sālsskābes (skat. Iepriekšējo tabeli). Reakcijā iegūto 
maisījumu laiž torni, pa kuru list tīrs ūdens. Šeit izšķist 
sālsskābe, kuru no jauna 
ievada procesā, bet chlors, 
kam piemaisits vēl slā
peklis un daļa skābekļa, 
tiek izlietots. 

No sacitā redzams, 
ka b r i v s skābeklis 
oksidē sālsskābi lēni 
un nepllnigi. No citiem 
oksidētajiem vispieejamā
kais lētuma ziņā un iedar
bībā uz sālsskābi ener
ģiskākais — piroluzlts jeb 
mangāna perokslds, M n 0 2 . 

Ieliekam apaļkolbā 
mazus mangāna peroksida 
gabaliņus (zirņa lielumā) 
un to lidz pusei piepildām 
ar koncentrētu sālsskābi. 
Pēc tam kolbu aizbāžam 
ar gumijas korķi, caur 
kuru iet aizsargpiltuve ar gāzes novada cauruli, un reaktīvu 
maisijumu sildām uz smllšvannas (zim. 184). 

Mangāna p e r o k s i d s atdod pusi sava skābekļa sālsskābes 
oksidēšanai un pats reducējas mangāna o k s i d u l ā , MnO: 

b) oksidējot 
sālsskābi ar 

mangāna 
peroksidm. 

Chlora pa
gatavošana 

laboratorijā. 

Zīm._№ 184. Chlora pagatavošana labora
torijā no sā lsskābes un mangāna peroks ida . 

2HCI 4- M n 0 2 = MnO 4- H 2 0 4- C Ļ 

Tālāk mangāna okslduls, kā b ā z i s k s oksids, neitralizē 
2 ekvivalentus sālsskābes un rada d l v v ē r t i g a mangāna sāli— 
mangāna chlorldu : 

II. MnO 4- 2HCI = MnCI 2 4- H 2 0 . 

Tādā kārta šo abēju pakāpenisko reakciju rezultāta rodas 
šāds nolidzinajums: 

4HCI 4- M n 0 2 = MnCI 2 + 2 H 2 0 4- C Ļ 
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Mangāna 
peroks ida 

r eģene 
rācija : 

V e 1 d o n a 
me tode . 

Rtdalijušos chloru sausē koncentrētā sērskābē un ievāc sausos 
cilindros, vaj pudelēs, ielaižot pa cauruli, kas iet lidz trauka dibi
nām. Sava augstā ipatnejā svara pēc, chlors Izvietojot gaisu, 
pamazam piepilda visu trauku (līdzīgi ogļskābei, sal. 254 Ip. p.). 

Fabrikās chloru pēc šās metodes pagatavo lielās māla pude
lēs (350 litru), kurām trīs caurumi (zīm. 185). Pa vienu sāna 

caurumu ieplūst sālsskābe, pa otru 
— iziet chlors. Platajā vidus cau
rumā ieliek māla cilindri, kurā daudz 
smalku caurumiņu. Tajā ielādē piro-
luzitu. Visu aparātu ievieto koka 
kastē un silda ar ūdens tvaiku. 

Kā reakcijas nolidzinajumā re
dzams, šajā procesā kā blakus 
produkts rodas mangāna chlorids, 
kuram technikā nav lielas praktiskas 
nozimes. V e l d o n s atrada, ka no 
ša produkta var atkal r e g e n e r e t 
(atjaunot) mangāna peroksldu. V e l -
d o n a metode dibinās uz ta, ka 

mangāns s ā r m a i n ā š ķ i d u m ā oksidejas ar gaisa 
skābekli un pie tam pārvēršas no divvē<tiga stāvokļa augstā
kas valences savienojumos: M n a 0 3 un MnO a . Pēc chlora paga
tavošanas aparātā A (zim. 186) palikušais mangāna chlorlda šķi-
dums satek traukā B, no kurienes ar pumpi C to pumpē krātuvē D. 
No šejienes šķidums plūst ..oksidēšanas torņos" E, kur tas samai-
sas ar kaļķa pienu, kas tek no rezervuāra F. Šeit vispirms notiek 
mangāna o k s i d u ļ a hldrata, Mn(ON) a , nogulsnēšanās: 

Zīm. № 185. Techn i sks chlora 
pagatavošanas aparāts (no sāls 
skābes un mangāna pcroksida) . 

MnCI 2 + Ca(OH) a = CaCl a + Mn(OH),. 

Caur Šo maisijumu sildot pūš gaisu, kas mangāna oksidulu 
oksidē peroksidā: 

2Mn(OH), + 2Ca(OH) 2 + O a = 4H a O + 2(CaO.MnO,) 
vaj 2Mn(OH)~ + Ca(OH)," + 0 2 = 3H a O + Ca0.2Mn0 2 " 

Kā vispārigi augstākiem mangāna oksīdiem, mangāna perok-

sidam skābs raksturs, kāpēc tas savienojas ar kaļķi, radidams 
sāļveldigus produktus _— m a n g a n i t u s (skatāties lekciju par 
mangānu). Oksidēšanas torņos iegūtie kalcija manganiti, CaO.Mn0 2 

un Ca0.2Mn0 2 , rada tumši—brūnu nogulsni, kas sakrājas kastē 0 
un pa caurulēm Q un R nokļūst atpakaļ chlora pagatavošanas 
aparātā, kur no jauna to lieto sālsskābes oksidēšanai. Tādā kārtā 
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mangāna peroksids vienmēr paliek nodarbē un kā blakus produkts 
rodas k a l c i j a c h l o r i d s . 

Zīm. № 186. Mangāna peroks ida reģenerāci ja pec V e l d o n a me todes . 

g a n a t u , KMnO^, b a l i n ā m o k a ļ ķ i , CaOCĻ k ā l i j a c h I c-
r a t u , K C I 0 3 u. c. Visos Šajos gadijienos oksidētajā skābeklis, 
savienodamies ar skābes ūdeņradi, atbrivo chloru: 

2HCI + 0 = H 20 + C Ļ 

Tomēr praktiska nozime Ir chlora pagatavošanai no balināmā 
kaļķa un sālsskābes. Pie Šās reakcijas vēl atgriezīsimies, kad ies 
runa par c h l o r a p s k ā b i . 

Chlors — zaļa gāze ar nepatikamu smacējošu smaku. Tas chlora 
ir n ā v i g s , tāpēc ar to strādāt iespējams tikai pie labas ventiļa- fizikālās 
cijas. Chlors 21ļi relzas smagāks, nekā gaiss. Ūdeni tas Šķist i p a s l a s ' 
šādā samērā: 2 tilpumi chlora uz 1 tilpumu ūdens. Aiz ša 
iemesla nav parocigi ievākt to virs ūdens, bet vispareizaki iepildīt 
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vigu traukos pēc izvietošanas principa (kā parādits 184 zim. 305 Ip. 
p.). Chlora ūdens šķidums jeb t. s. c h l o r ū d e n s visparastākais 
laboratorijas reaģents, jo tas uzrāda visas chlora reakcijas. Zem 
spiediena jau p a r a s t ā t e m p e r a t ū r ā chlors sabiezē dzelteni-
zaļā Šķidrumā. Elektrolīzē pagatavoto chloru fabrikās lielos vairu
mos pārvērš šķidrumā un iepilda tērauda balonos, kā ogļskābi un 
citas saspiestās gāzes (sal. 17 zim. 30 Ip. p.). Zemākā par—100° 
temperatūrā chlors pārvēršas dzeltenā kristāliskā masā. Koka ogle 
spēj chloru lielos vairumos adsorbet (236 Ip. p.). 

T a b e I e № 43 

C h l o r a f i z i k ā l ā s i p a š i b a s . 

Blivums (attiecībā pret ūdeni) . . . . 0,003208 
„ (attiecibā pret gaisu) . . . . 2,45 

Kritiskā temperatūra +146° 
Kritiskais spiediens 93,5 atm. 
Vārīšanās temperatūra - 3 3 , 6 ° 
Sasalšanas „ . —102° 
škistamiba pie 20° 2,15 c m 3 1 c m 8 H 2 0 
Šķidra chlora blivums pie — 33,6° . . 1,556 

Chlora 
ķimiskas 
īpašibas. 

1. savieno 
Sanās 

reakcijas. 

No chlora blivuma (0,003208) aprēķināms viņa molekular-
svars pēc formulas: 

M 22420 X 0,003208 = 71,91 (sal. 210 Ip. p.). 

Chlorldu analīze pierada, ka chlora atomsvars = 35,46 (57 Ip. p.). 
Ta tad: c h l o r a m o l e k u l a sa
s t ā v no d i v i e m a t o m i e m . 

Chlors pieder .pie visener-
ģlskakiem elementiem. Ar savu 
reaģēšanas spēju tas lidzigs fluo
ram, un tam -lidzi netiek tikai 
reaģēšanas intenslvitates ziņā. 
Chlors tieši savienojas ar lielāko 
daļu metālu un metaloidu ( I z ņ e 
m o t s k ā b e k l i ) . 

Ū d e ņ r a d i s , gaisā aiz
dedzināts, turpina degt ari chlora 
atmosfērā (zim. 187), attistidams 

Zīm..Vil87, Ūdeņraža degšana chlora. gāzejadu vielu, kas gaisā kūp un 
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viegli Šķīst ūdeni. Ūdens šķīduma īpašibas (iedarbiba uz lakmusu 
un sudraba nitrātu) norāda, ka degšanā radies chlorūdeņradls: 

H 2 + C l a 2HCI. 

Parastā temperatūrā t u m s ā abas gāzes viena ar otru nesa-
vlenojas. Viņu savienošanās izklaidētā dienas gaismā norisinās 
lēni; tās ātrums proporcionāls gaismas stiprumam. Bet tiešā 
saules gaismā (vaj ari zem magnija liesmas, vaj loka lampas staru 
iespaida) abas gāzes savienojas ar sprādzienu. Tāpēc ūdeņraža 
un chlora malsijumu sauc „chlora sprāgstošo gāzi". 

O r g a n i s k i s a v i e n o j u m i , kuros daudz ūdeņraža, chlorā 
to atdala kā chlorūdeņradi. Svece, gaisā aizdedzināta un ielikta 
pudelē ar chloru (zim. 188), turpina degt, pie kam paceļas migla, 
kas sastāv no smalkiem sālsskābes pilieniem un attistas biezi 

kvēpu dūmi. Tas norāda, ka 
ogleklis daudz grūtāk savienojas 
ar chloru, nekā ūdeņradis. 

T e r p e n t i n s ( C 1 0 H 1 6 ) , kas 
ari sastāv no oglekļa un ūdeņ
raža, ar chloru savienojas tik 
enerģiski, ka reakcijā rodas liesma 
Sasilditā terpentinā samērcējam 
filtrpapira strēmeliti un iebāžam 
to pudelē, kurā chlors. Terpentīns 
aizdegas, atdalidams biezus kvēpu 
dūmus. 

N ā t r i j a gabaliņu rūpīgi 
notiram ar filtrpapiri un dzelzs 

karotitē uz Bunzena degļa liesmas aizdedzinām. Tad ielaižam to 
pudelē ar chloru : nātrijs turpina degt, pie kam uz pudeles sienām 
Iekšpusē nogulstas balti kubiski kristāli (zim. 189). 
Tas ir — vāramais sāls, kas pagatavots sintētiskā ceļā : 

2Na + C l 2 = 2ŅaCI. 

A l v a s papirs (folija), drusku virs liesmas sasildits, chlorā 
aizdegas, attistldams stipri kūpoša šķidruma, alvas chlorida (stani-
chlorida jeb spirltus fumans Libavii) pilienus: 

Sn + 2CI 2 = SnCI 4 . 

Tāpat sadeg ari v a r a un a l u m ī n i j a folija, attistidama 
attiecigus chlorldus: 

Zīm. № 188. 
Sveces degšana 

chlorā. 

Zīm. № 189. 
Nātrija degšana 

chlorā. 

Cu + Cl 2 

2AI + 3CI 2 

CuCI 2 

2AICI,. 
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Metālisku a n t i m o n u , iepriekš plestiņā sasmalcinātu, Ieberam 
mazā kolbiņā, ko ar platu un isu gumijas šļūteni savienojam ar 
pudeli, kurā chlors (zim. 190). Antimonu no kolblņas izberot 

chlora, tas tur aizdegas. Pie tam rodas 
chlora savienojumi ar antimonu: 

2Sb + 3CI 2 2SbCI 
2Sb 4- 5CI 2 = 2SbCI B. 

Ari lielākā daļa m e t a I o i' d u 
tieši savienojas ar chloru. S ē r s un 
f o s f o r s , iepriekš sasildīti, tajā deg 
un savienojas p a r a s t ā t e m p e 
ra t u r ā : 

2S + C l 2 = S 2 C I 2 

2P - f 3CI 2 == 2PCI 3 . 
Zīm. № 190. 

Antimona degšana cblorā Tikai s k ā b e k l i s , o g l e k l i s 
un s l ā p e k l i s tieši ar chloru nedod 

savienojumus, bet rada tādus tikai caur citiem savienojumiem. 
2) skābekļa Cik chloram liela t i e k s m e uz metāliem, redzams no seko-
īzvietošana j 0 šiem eksperimentiem. Grūtkausejama stikla cauruli piepildām ar 
ar chloru. ' 

Zim. № 191. Chlora iedarbiba uz kalcija oksidu. 

svaigu dedzināto kaļķi un karsējam gāzes, vaj koksa krāsni 
(zim. 191). Pār nokarsēto kaļķi laižam chloru, kas Izsausets 
koncentrētā sērskābē. Chlors, savienodamies ar kalciju, atbrivo 
skābekli pēc nolidzlnajuma: 

2CaO 4- 2CI 2 = 2CaCI 2 + 0 2 . 
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Reakcijā atdalijusies gāze aiziet pa gāznovada cauruli pnei
matiskā vannā un to ievāc virs ūdens cilindri. Iebāžot cilindri 
kvēlojošu skalu, pārliecināmies, ka ša gāze — skābeklis. Šis eks
periments norāda, ka chloram uz kalciju lielāka tieksme, nekā 
skābekllm. 

Analoģiski rezultāti iegūstami, chloram iedarbojoties uz s v i n a , 
v a r a un d z i v s u d r a b a oksidlem : 

Visos šajos gadijienos chlors savienojas ar oksīda metālu un izvieto 
skābekli no viņa savienojumiem. 

Lidzigā kārtā, katalizatoru klātbūtnē, chlors reaģē ari uz 
sārmiem. Ielejam apaļkolbā (zim. 192) koncentrētu kodigā nātrija 

Zīm № 192 Chlora i edarb ība uz NaOH koba l t a joks idu ļa k lā tbūtne . 

šķidumu, kuram piejaucam kobalta oksidulu, CoO. šķidumu 
slīdam uz gāzes degļa un laižam caur to chlora straumi. No 
kolbas izejošo gāzi ievācam virs ūdens cilindri un ar kvēlošu skalu 
Izmēģinām viņas ipašibas. Izrādās, ka ari šajā gadijlenā atdalījies 
brivs skābeklis : 

Kobalta oksiduls šeit darbojas tikai kā k a t a l i z a t o r s . Viņam 
klāt neesot, norisinās sarežģitaki procesi, ar kuriem iepazīsimies 
pie chlora skābēm. 

Jau tika aizrādits, ka D i k o n a reakcija apgriezeniska, 
t. i. paaugstinātā temperatūrā pa d a ļ a i norisinās reakcija: 

2PbO + 2CI 2 = 2PbCl a + 0 2 

2CuO + 2CI 2 = 2CuCI 2 + 0 2 

2HgO + 2CI 2 = 2HgCI 2 + 0 2 . 

4NaOH + 2CI 2 = 4NaCI + 2 H 2 0 + 0 2 . 

2 H 2 0 + 2CI 2 = 4HCI + 0 2 . 
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3) oksi
dēšanas 
reakcijas. 

ša pati reakcija notiek ari parastā temperatūrā, ja chlorūdeni noliek 
tiešā s a u l e s g a i s m ā . 

Kolbu ar tievu garu kaklu piepildām ar piesātinātu chlor
ūdeni, aiztaisām caurumu ar pirkstu un, apgriezdami to uz leju, 
iebāžam kolbas kaklu piesātinātā vāramā sāļa šķidumā (zim. 193). 

Zem saules staru Iespaida no chlorūdens 
atdalās gāzes burbulis!. Kad kolbas augšgalā 
sakrājies pietiekoši daudz gāzes, kolbas 
caurumu aizspiež ar pirkstu un kolbu apgriež 
ar caurumu uz augšu. Iebāžot kolbā kvē
lojošu skalu, tas aizdegas. No ta redzams, 
ka zem saules staru Iespaida, tāpat kā augstā 
temperatūrā, chlors s p ē j izvietot skābekli 
pat no ūdens un radit sālsskābi pēc augšā 
pievestā nolidzlnajuma. 

19. lekcijā redzējām, ka sērs daudzos 
savienojumos spēj apmalnit skābekli. Tā, 
piemēram, oglekļa dloksidā apmainot skā
bekli pret sēru, dabūjām C S 2 : sēroglekll 
(263 Ip. p.). Bet ja laižam sēroglekli chloru, 

Izvietojam sēru un dabonam o g l e k ļ a t e t r a c h l o -

l e n s Zim. № 193. Dd 
sadališana ar chloru 
tiešā saules gaismā. 

no ta 
r ī d u , CC^.-

CS, + 3CĻ = CCI 4 + S 2 CI 2 . 

Tādā kārtā chlors, kas t i e š i ar oglekli nesavienojas, savienojas 
ar saistītu oglekli. Oglekļa tetrachlorids — šķidrums, kurš vārās 
pie 76°. Tajā viegli šķist dažādas organiskas vielas: tauki, kau
čuks u. c. Pie 0° tajā šķist 2 5 % chlora (pēc svara). 

Chlors, tieši pievienodamies z e m ā k a s valences savienoju
miem, pārvērš tos a u g s t ā k a s pakāpes valencē. Piemēram, 
chlors pārvērš dzelzs o k s i d u ļ a (divvērtīgas dzelzs) sāļus 
o k s ī d a sāļos (trisvērtigos). Laižot chloru dzelzs vitriola, FeS0 4 , 
šķidumā, pēdējais pārvēršas brūns, jo attistas dzelzs oksīda sāls 
(ferlsāls): 

3FeS0 4 + 3CI == Fe. 2 (S0 4 ) a 4- FeCĻ 

Parasti Šo procesu, kas pastāv pozltivā elementa (metāla) valences 
pavalrojumā, sauc o k s i d ē š a n u , kaut gan skābeklis šajā procesā 
faktiski nepiedalās. 

Vēl varam chlora oksidējošās ipašibas novērot sekošos pie
mēros. Ja sērskābā mangāna (mangāna sulfāta), MnSO.,, šķidu-
mam (kurā mangāns d i v v ē r t i gs) pielejam zodas šķidumu, 
apmaiņas reakcijā rodas r o z ā mangāna karbonāta nogulsnis: 

M n S 0 4 4- Na 2 CO s = N a 2 S 0 4 + MnCQ 3 . 
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Laižot Šajā maisijumā chloru, novērojam, ka nogulsnis paliek brūns, 
pārvērsdamies m a n g ā n a p e r o k s i d a hidratā : 

M n C 0 3 + C l 2 - f 2 H 2 0 = C 0 2 + 2HCI - f HpMnOg. 

Tādā kārtā redzam, ka s ā r m a i n ā š ķ i d u m ā chlors oksidē 
mangānu, to pārvērsdams mangāna peroksida, bet s k ā b ā š ķ i 
d u m ā , gluži otrādi, mangāna peroksids oksidē sālsskābi, atdalī
dams brivu chloru (305 Ip. p.) 

Pielejot zodas šķidumu s v i n a a c e t a t a šķidumam, 
dabonam svina karbonāta (divvērtiga svina savienojuma) nogulsni: 

Pb(CH 8 COO) 2 + N a 2 C 0 3 2Na.CH 8COO + PbCO s . 

Ja iegūtajā maisijumā ievadam chloru, b a l t a i s svina karbo
nāta nogulsnis paliek t u m š s , pārvērsdamies svina peroksida 

PbCOg + C l 2 + H 2 0 = 2HCI - f C 0 2 + PbQ 2. 

Visos šajos gadljienos chlors darbojas kā oksidētājs: vaj nu 
tieši, vaj ari netieši, savienojoties ar ūdens ūdeņradi un atbrīvojot 
skābekli. Uz šās chlora ipašibas dibinās viņa b a l i n ā š a n a s 
s p ē j a . 

Ja laižam krāsu (fuksina, lakmusa, eozina) šķidumā chloru, 
krāsām o k s i d ē j o t i e s rodas bezkrāsainas vielas 
un Šķidumā krāsa pazūd. Gluži tāpat darbojas ari 
chlorūdens. 

Ja stikla cilindri ieliekam ar ūdeni saslapinātu 
krāsotu drēbi, vaj krāsainu dabigu puķi un, piepildījuši 
ar chloru, cilindri aiztaisām (zim. 194), pēc neilga 
laika novērojam, ka priekšmets zaudē savu krāsu 
(balo). 

Laižot chloru ūdeni, kas atdzesēts lidz 0°, 
rodas zaļi c h l o r h i d r a t a kristāli, kuru sastāvs: 
C I 2 . 8 H 2 0 . šis hidrats viegli disociē, radidams atkal 
chloru un ūdeni: 

4) Balinā
šana ar 
chloru. 

Chlorhidra ts 

CI 2 .8H 2 0 Cl„ + 8 H 2 0 . 
Zim. № 194. 
Ralinašana ar 
br īvu chloru. 

Jau 9,6° temperatūrā, kā pierādījuši R u z e b u m a (Roozeboom) 
pētijuml, chlorhidrata disociacijas spiediens sasniedz l atmosfēru. 
Tā tad, v i r s šās temperatūras chlorhidrats pilnigi sadaļas zem 
p a r a s t ā spiediena. Sildot chlorhldratu aizkausetā dilbveidigā 
caurulē, F a r a d e j s pirmo reizi pagatovoja šķidru chloru (sal. 96 zim. 
149 Ip. p.). 
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Chlora iz- Chloru galvenā kārtā lieto balināmā kaļķa un citu chlorap-
lietošana. s k ^ e s sāļu pagatavošanai. Lielos daudzumos chloru patērē ari 

ūdens sterelizacijai un dezinfekcijai. Organiskā ķimijā chloru lieto, 
pagatavojot chloralu, chloroformu, oglekļa tetrachlorldu u. c. oglekļa 
savienojumu chlora apmaiņas produktus. Pateicoties lieliem pie
prasījumiem uz chlora pagatavošanas blakus produktiem (sārmiem), 
pēdējā laikā chlora ražošana tik lielā mērā vairojusies, ka tirgus 
ar šo produktu pārpildīts, un radušies pat priekšlikumi chloru izlietot 
sālsskābes atpakaļ Iegūšanai. Saprotams, ka no ekonomiskā 
viedokļa šāda chlora izlietošana nebūtu izdevīga. 

Fizioloģiskā Chlors pieskaitāms pie ..smacējošām" gāzēm. Tas kairina 
darbība. r j e g U n a u n elpojamo orgānu gļotādlņas un automātiski „noslēdz" 

gaisa ieeju plaušās. Nokļūdams plaušās, tas saēd ša orgāna 
vārīgos audus, radīdams asins Izplūšanu un plaušu iekaisumu. To 
ieelpojot lielākos vairumos, iestājas nāve. 

Lielajā pasaules karā chloru un citas smacējošās gāzes lietoja 
g ā ž u u z b r u k u m o s . Veselu rindu balonu ar šķidru chloru 
(kuram parasti blj vēl plemaisits fosgens, COCI,2) nostādija frontē 
pret ienaidnieka ierakumiem. Attaisot ventiļus, chlors no baloniem 
izplūda un kā smaga migla izplatījās virs zemes. Izdevīgam vējam 
pūšot, tas tuvojās Ienaidnieka rindām un, pāriedams zemes uzme
tumus, gūlās Ierakumos, kur kareivji patvērās no Ienaidnieka lodēm. 
Gāžu uzbrukuma Iespaids sākumā bij šausmīgs: bez fizioloģiskās 
darbibas gāze reaģēja ari uz kareivju pslcholoģiju, jo tie vēl nepa
zina Šās gāzes ipašibas. Lai ar šo gāzi cinltos, drizumā izgatavoja 
sevišķas aizsarga jeb ,.pretgāžu maskas". Ze l i n s ka (3e/iMHCKlfi) 
pētijuml pierādija, ka ar ūdens tvaiku apstrādāta sasmalcināta koka 
ogle ir ļoti labs lidzeklis chlora, fosgena un citu nāvigu gāžu 
salstišanai (adsorbešanai). Krievu parauga gāžu maskas, kas 
pagatavotas pēc Z e ļ i n s k a plāna, sastāv no gumijas maskas ar 
stikliem priekš acim; maska savienota ar kastīti, kurā atrodas 
noteikta lieluma ogles gabaliņi. Tā kā maska b l ī v i apsedz visu 
ģimi, ieelpojamais gaiss vispirms ,.filtrejas" caur koka oglēm, kur 
paliek visi smacējošie piemaisījumi. Viena šāda kastite deriga chlora 
adsorbešanai veselu stundu. Vajadzības gadijienā ta viegli apmai
nāma pret citu, kurā svaiga ogle. Vācu maskas atšķiras kā ar 
kastites veidu, tā ar adsorbejošās masas sastāvu: bez ogles tajā 
atrodas vielas, kas ķ ī m i s k i reaģē uz ogli, kā nātrija kaļķis u. c. 

1922 gadā Vašingtonas starptautiskā kongresā sabiedroto 
valstīs pieņēma noteikumu, kas aizliedz nākošos karos kā ciņas 
ieroci lietot smacējošās gāzes. Tomēr jau pēdējā kara piedzīvo
jumi māca, ka šādām rezolūcijām tikai teorētisks raksturs. Patie
sībā, kamēr vien pastāvēs kari, kuru uzdevums pēc iespējas 
cilvēkus vairāk nonāvēt, tiks lietoti visi līdzekļi, kas ved pie ša 



Chlora 
komplicētā 

daba. 

mērķa. Un vaj ari nav vienalga: nonāvē cilvēku ar lodi, šrapneļa 
šķēpeli, vaj smacējošām gāzēm? Vienigi zūdot tlcibai, ka „kam spēks 
— tam vara", mitēsies cilvēku nonāvēšana j e b k u r i e m lidzekļiem. 

Nobeidzot vispārigo chlora ipašibu aplūkojumu, nevaram 
neminējuši paiet garam angļu fiziķa A s t o n a (Aston) ievērojamiem 
pētijumiem par „kanalu" stariem (kas rodas K r u k š a stobriņā 
smalkos katoda caurumiņos, sal. 144 zim., 229 Ip. p.), kuri pierāda, 
ka chlors sastāv no diviem pilnigi savā starpā lidzigiem elementiem 
(..izotopiem"), no kuriem vienam atomsvars = 35, bet otram = 37. 
Pie ša jautājuma vēl atgriezīsimies kursa otrā daļā, kur aplūkosim 
r ā d i j a ipašibas. 

C h l o r ū d e ņ r a d i s ( s ā l s s k ā b e ) , HCI. 

Chlors ar ūdeņradi paaugstinātā temperatūrā, vaj saules s ā l s skābes 
staros, savā starpā savienodamies, rada chlorūdeņradi (309 Ip. p.) 

H 2 + C l a = 2HCI. 

Bet praktiķa šo savienojumu parasti iegūst no vāramā sāļa, to 
sadalot ar sērskābi (zim. 195). Apaļkolbā ieberam vāramo sāli un 

pagatavo
šana, 

a) L e b 1 a-
n a (LeBlanc) 

me tode . 

Zim. Xs 195. Sālsskābes paga tavošana no vārama sāļa. 

pa pilināmo piltuvi pielejam koncentrēto sērskābi. Jau aukstumā 
norisinās chlorūdeņraža izvietošana un sērskābē v i e n a ūdeņraža 
ekvivalenta apmaiņa pret nātriju • 

H 2 S 0 4 + NaCI = NaHS0 4 + HCI. 
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Sildot reakcija iet taļak: taja piedalās ari otrs ūdeņraža ekvivalents-. 

NaHS0 4 + NaCI = N a 2 S 0 4 + HCI. 

šo abu p a k ā p e n i s k o reakciju gala rezultātā rodas n e i t r ā l s 
nātrija sulfāts (sērskābais nātrijs jeb Glaubersāls) un chlor-
ūdeņradis: 

H 2 S 0 4 + 2NaCI == N a 2 S 0 4 + 2HCI. 

Tā kā chlorūdeņradis ļoti viegli šķist ūdeni, to ievāc sausā cilindri, 
izvietojot gaisu, gluži tāpat, ka to darijam ar chloru. 

Izejot no augstāk pievestās reakcijas, senāk turējās pie 
uzskata, ka sērskābei uz sārmu l i e l ā k a tieksme, nekā sālsskābei 
un tāpēc ta pēdējo izvieto no šķiduma. Tomēr jaunākie fizikali-
ķimiskie pētijumi, kurus aplūkosim ša kursa otrā daļā (skat. Jonu 
teoriju"), pierāda, ka šāds uzskats nepareizs: patiesībā sērskābe 
vājāka, nekā sālsskābe. Sērskābes iedarbiba uz nātrija chloridu 

faktiski noved pie līdz
svara stāvokļa, kurā abas 
skābes sārma iegūšanā 
konkurē. Bet tā kā chlor
ūdeņradis — gāze, kas 
izstājas no reakcijas fāzes, 
tad lidzsvars, pēc aktivo 
masu likuma (87 Ip. p.), 
stipri pārvietojas š a pro
dukta a t t i s t i š a n ā s 
virzienā. Sildišana, pama
zinādama chlorūdeņraža 
šķistamibu sērskābē, šo 
procesu pabalsta un noved 
reakciju lidz beigām. 

Technikā sālsskābe 
rodas kā b l a k u s pro
dukts nātrija sulfāta ražo
šanā, bet pēdējais, savu
kārt, ir izejas viela zodas 
rūpniecibā (skat. nātriju). 
Vēl pagājušā gadsimteņa 
vidū zodas fabrikas sāls

skābi, kā nevajadzigu produktu, izlaida gaisā, kamēr parlaments ar 
sevišķu aktu noliedza šādu apkārtnes postišanu ar nāvigiem tvai
kiem. Vāramā sāļa maisijumu ar koncentrētu sērskābi iepriekš 
sasilda dzelzs b|odās. Pēc reakcijas pirmās fāzes izbeigšanās 

Zīm. JvTs 196 Tur i le ch lo rūdeņraža saistī
šanai ar ūden i . 
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(nātrija bisulfata rašanās), maisijumu karsē („kalcinē") mufeļa 
krāsni, kamēr izdalās viss chlorūdeņradis. Chlorūdeņradi uztver 
ar ūdeni Vulfa māla pudelēs (zim. 196). Gāžu saistišanal sevišķi 
ērtas C e l a r ¡ u s a (Cellarius) „turiles" (zim. 197). Gāze ieiet pa 

c un Iziet pa d. Aiz šo trauku 
lielās virsmas, gāzes izšķīdinot, 
iespējams ūdeni labi atdzesēt. Aiz
ejošās gāzes paliekas uztver torni, 
kurā list auksts ūdens. 

H a r g r i v s a (Hargreaves) me
tode savieno kopā sālsskābes un 

Zim. № 197. C e 1 a r i u s a turi le . s ē r s k ā b e s ražošanu : reaģējot ar 
sēraina anhídrida (S0 2 ) , ūdens un 

gaisa maisījumu uz nokarsētu līdz 500° vāramo sāli • 

b) H a r
g r i v s a 
metode . 

4NaCI + 2 S 0 2 + 0 2 + 2 H 2 0 = 2 N a 2 S 0 4 + 4HCI. 

Sakuma rodas serpaskaba nātrija, Na 2 S0 3 , sals, kuru gaisa skā

beklis oksidē sulfātā. 

Daudzvalentigu elementu (Ca, AI, Fe u. c.) chloridi ūdeni c ) hidrolize

slldot hidrolizējas, piemēram, j o t ch lo r idus 

CaCI 2 + 2 H 9 0 
M g C I 2 + H 2 0 

Ca(OH) 2 + 2HCI 
MgO + 2HCI. 

Chlorūdeņradis — bezkrāsaina smacē
joša gāze, kas kūp gaisā. Tas n e u z t u r a 
degšanu. Chlorūdeņradis ārkārtīgi viegli 
šķist ūdeni, pie kam ūdens šķīdums iegūst 
skābu reakciju. Chlorūdeņraža ūdens šķī
dumu sauc s ā l s s k ā b i . 

Stikla cilindri, kas piepildits ar chlor
ūdeņradi (Izvietojot gaisu), aiztaisām ar korķi, 
kurā atrodas stikla caurule; pēc tam to 
apgriežam otrādi un Ieliekam ūdenī, kas 
nokrāsots ar zilo lakmusu (zim. 198). 

Acumirkli cilindri dodas stipra ūdens 
strūkla, pie kam zilais lakmuss nokrāsojas 
sarkans. 

Chlorūdeņ
raža fizikālas 

īpašibas. 

Zim. № 198. Chlorūdeņ
raža šķīs tamiba ūdeni . 

Otrā, gluži tāpat ar chlorūdeņraža gāzi piepilditā cilindri 
ieliekam gaisa termometra rezervuāri, kas aptits ar ūdenī samērcētu 
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filtrpapīri (zlm. 199). šķīduma pacelšanās vaļējā dilbi liecina, ka 
c h l o r ū d e ņ r a ž a š ķ ī š a n a s p r o c e s s ū d e n i s a i s t i t s 
a r s i l t u m a a t t i s t i š a n o s . 

T a b e l e № 44-

C h l o r ū d e ņ r a ž a f i z i k ā l ā s i p a š l b a s . 

Blivums attiecibā pret gaisu 1,2696 
„ „ pret ūdeni pie 0° un 7 6 0 m / m 0,0016533 

Molekularsvars 36,468 
Kritiskā temperatūra +51,0° 
Kritiskais spiediens 81,5 atm. 
VāriŠanās temperatūra —82,9° 

—111,3° 
škistamiba ūdenī pie 20° 442.3 
Rašanās siltums +22000 cal. 
šķīšanas siltums ūdeni . +17315 cal. 

Chlorūdeņ- Chlorūdeņraža sastāvs noskaidrojams 
raža sastāvs. 1) c a u r analizī un 

2) caur sintēzi no elementiem. 
HCI a n a l i z ē . Mēs redzējām, ka chlorūdeņradis sadalāms, 

elektrolizejot koncentrētu sālsskābi, šajā gadijīenā elektrolīzi 
izdarām stiklenē ar platu kaklu, caur kuru 

f ^ 

Zīm. №199. Siltuma atdalīšanās, Zīm № 200. 
ch lo rudeņrad im šķīstot ūdenī . Chlor i īdeņraža analizē. 

kad sālsskābe piesātināta ar elektrolīzes gāzēm, šo gāžu maīsijumu 
laižam mērcaurulē, kas noslēdzama diviem krāniem un ar melnu 
papīri aizsargāta no gaismas stariem. Kad elektrolīzes produkti 
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gaisu no caurules pilnigi Izspieduši, aiztaisām abus krānus un 
ieliekam mērcaurull cilindri, kurā atrodas jodkallja šķidums. Attaisot 
šķidumā caurules apakšējo krānu, caurulē Iekļūst jodkallja šķidums, 
un chlors, reaģēdams uz jodkaliju, atdala jodu : 

C| 2 + 2KI = 2KCI + l 2 . 

Krānu aiztaisot, cauruli ar šķidumu saskalojam un otrreiz 
Iebāžam jodkallja šķidumā, nostādot cauruli tādā augstumā, ka 
šķidrums tajā un tās ārpusē atrodas uz viena limeņa. Pēc tam 
noskaitām palikušās gāzes tilpumu. Ja eksperiments izvests pareizi 
un chlors nepagūst savienoties atkal ar ūdeņradi, tad palikušā 
ūdeņraža tilpums sastāda taisni p u s i no iepriekšējā tilpuma. No 
ta nākam pie slēdziena, ka chlorūdeņradis sastāv no vienādiem 
tilpumiem chlora un ūdeņraža (vienkāršu tilpumu likums, 60 un 
208 Ip. p.). 

HCI s i n t e z ē . No ta paša aparāta piepildām cauruli ar 
bumbiņu (zim. 201) ar vienādu chlora un ūdeņraža tilpumu maisi-
jumu, aizsargājot to ari šajā gadijienā no gaismas stariem ar 
melnu papiri. Kad caurule piepildīta ar „chlora 
sprāgstošo gāzi", aiztaisa abus krānus, noņem 
melno papiri un apgaismo cauruli ar magnija \ , y C ( / . 
gaismu. Notiek viegls sprādziens, kurā rodas 

¿ 5 = 

Zīm. № 201. Chlorūdeņraža sintezē. 

chlorūdeņradis. Attaisot pneimatiskā vannā zem 
dzīvsudraba caurules apakšējo krānu, pārlieci
nāmies, ka reakcijā gāzes tilpums nav mainijles. 
Tā tad: no v i e n a t i l p u m a ū d e ņ r a ž a 
un v i e n a t i l p u m a c h l o r a r o d a s 
d i v i t i l p u m i c h l o r ū d e ņ r a ž a (Avogadro 
hipotēze, 208 Ip. p.). 

Chlorūdeņraža g ā z e s Iedarbiba uz metā
liem demonstrējama šādā eksperimentā. 202 z i -
mejumā attēloto cauruli piepildām ar sausu 
gāzejadu chlorūdeņradi. 
piltuvi lejam tajā nātrija 
šķidumu dzivsudrabā). 
chlornatriju : 

2Na 4- 2HCI = 2NaCI 4 - H, 

Pēc tam pa augšas 
a m a l g a m u (nātrija 
Nātrijs savienojas ar 

Zīm. № 202. Chlor
ūdeņraža sadal išana 
ar nātrija amalgamu 

pēc R i S b i t a. 

chloru un rada 

Iedarb ība uz 
metāl iem. 
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Pēc tam, kad reakcija beigusies, pielejam caurulē no piltuves tiru 
dzīvsudrabu, Ielejam piltuvē ūdeni un, attaisot uz isu bridi abus 
krānus, caurulē dzīvsudrabu un amalgamu apmainām ar ūdeni. 
Tad ar gumijas šļūteni savienojam cauruli ar ūdens balonu a. 
Nostādot ūdeni balonā un caurulē uz viena līmeņa, noskaitām 
ūdeņraža tilpumu. T a s l i d z ī n a s t a i s n i p u s e i no i e p r i e k 
š ē j ā c h l o r ū d e ņ r a ž a t i l p u m a , kas saskan ar augstāk 
pievesto reakcijas nolidzinajumu. 

Iedarbība Koncentrētā sērskābē un chlorkalcljā rūpīgi izsausetu chlor-
uz metālu ūdeņradi laižam caurulē, kurā porcelāna silītēs atrodas dzīvsudraba, 
oksīdiem ' 

vara un cinka oksidi. Cauruli sildot, attīstās mmeto metālu 
c h I o r ī d i, pie kam sākuma vielu krāsa mainas un attīstās 
ūdens tvaiki: 

HgO + 2HCI = HgCĻ + H 2 0 
CuO + 2HCI = CuCI.2 + H,0 
ZnO + 2HCI = ZnCI 2 + H 2 0 . 

Sālsskābes S ā l s s k ā b e , t. i. chlorūdeņraža šķīdums ūdenī, stipruma 
īpašības. z ļ n - n a v vājaka par slāpekļskābi. Tajā šķīst lielākā daļa metālu 

un viņu oksīdu, pārvērsdamīes sālsskābes sāļos jeb chlorldos. 
Pagājušā gadsimteņa sākumā, kad valdīja uzskats, ka visām 
skābēm jāsatur s k ā b e k l i s , ari chloru uzlūkoja kā hipotētiska 
elementa, m u r ī j a , oksidu. No ta cēlies sālsskābes aptiekas 
nosaukums „acidum muriaticum". D e v i un G e i - L l s a k s ar 
neapstrīdamu skaidrību pierādījuši, ka chlors—elements. Reizā ar 
to tika pierādīts, ka skābju noteicošais elements Ir ū d e ņ r a d i s 
(sal. 71 Ip. p.). 

Ūdenim, kurā izšķidīs chlorūdeņradis, paaugstinās vārišanās 
temperatūra (acimredzot, rodoties hidratīem). Ši paaugstināšanās 
novērojamā šķidumos līdz 20°/o HCI satura. 2 0 ° / o - t ī g a m s ā l s 
s k ā b e s š ķ i d u m a m v i s a u g s t ā k ā v ā r i š a n ā s t e m p e 
r a t ū r a (110°). šķīdinot lielākus HCI daudzumus, vārišanās 
temperatūra no jauna krītas līdz pat — 83° (t. i. līdz tīra chlor
ūdeņraža vārīšanās temperatūrai). Ar to izskaidrojas, ka 

1) c h l o r ū d e ņ r a d i s s i l d o t n a v no š ķ ī d u m a 
d a b o n a m s p r o j ā m (kā, plem., amonjaks): iztvaikojot vājus 
šķīdumus, aiziet ūdens, bet no koncentrētiem šķīdumiem aiziet 
chlorūdeņradis, kamēr traukā rodas 20°/o-tigs Šķīdums, kas vārās 
pastāvigā temperatūrā un pie tam nemaina savu sastāvu ; 

2) k o n c e n t r ē t a s ā l s s k ā b e un c h l o r ū d e ņ r a d i s 
g a i s ā k ū p : tas notiek, rodoties šķīdumam, kuram mazāks tvaika 
spiediens, nekā tīram ūdenim un kurš tāpēc gaisā sabiezē Šķidros 
pilienos (miglā). 
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Sālsskābe un viņas sali uzrada veselu rindu raksturīgu Sālsskābes 
un reakciju. 

' viņas sa|u 
a) S v i n a a c e t a t a šķidums dod baltu kristālisku svina reakcijas. 

c h I o r I d a nogulsni : 
Pb(CH 8 COO) 2 + 2NaCI = 2Na.CH 8 COO + P b C Ļ 

Svina chlorlds atšķiras no citiem svina sāļu nogulšņlem ar to, ka 
tas šķist kārstā ūdeni un to atdzesējot, no jauna izkristalizējas. 

b) Ar s u d r a b a n i t r ā t a šķidumu rodas balts sudraba 
c h l o r i d a nogulsnls, kas nešķist skābēs un gaismā pieņem 
t u m š u nokrāsu (skat. sudrabu): 

A g N 0 8 + NaCI = NaN0 8 4- AgCI. 

Sudraba chlorlds v i e g l i šķist atšķalditā amonjakā, pārvērsdamles 
amonjaka sāļa kompleksā: 

AgCI + 2 N H 8 — [Ag(NH 8 ) 2 ]CI. 

Radikāls lAg(NH 8), 2] Šajā gadijienā Izpilda metāla lomu. 
c) M e r k u r o n l t r a t s , HgN0 8 , ar sālsskābi un tās sāļiem 

rada baltu kalomeļa nogulsni, kas nešķist pat stiprās skābēs 

H g N 0 8 + NaCI = NaN0 3 4- HgCI. 

Pielejot amonjaku, kalomeļa nogulsnls paliek melns, pārvērsdamles 
merkuroamonlja chlorldā („melnajā precipitatā"), kas ūdeni nešķist: 

2HgCI + 2NM 8 == NH 4 CI 4- [Hg. 2(NH a)ļCI. 

d) Chlorldiem ļoti raksturiga reakcija ar k ā l i j a b i c h r o -
m a t u un s ē r s k ā b i . To parasti 
lieto chlora atšķiršanai no citiem 

<y \ \ halogēniem. Mazā retortinā (zirm. 203) 
ieberam petama sala un kālija 
bichromata ( K 2 C r 2 0 7 ) maisijumu, un, 
aplejot to ar koncentrētu sērskābi, 
pārtvaicējam Šķidrumu nelielā ievā
cējā. K ā d a c h l o r i d a k l ā t 
b ū t n ē p ā r d e s t i I e j a s s m a g s 

Zīm №: 203. Chlorida iedarbība t u m Š I - b r ū n s š ķ i d r u m s : tas 
uz kālija bichromata un sēr

skābes maisijuma. ir c h r o m i l a c h l o r i d s , C r 0 2 C I 2 , 
kas vārās ap 120°. Reakcija sa

stāv no trim atsevišķām fāzēm. 
I. Sērskābe vispirms izvieto no chlorida sālsskābi : 

2NaCI 4- 2 H 2 S 0 4 = 2NaHS0 4 4- 2HCI 
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II. Kālija bichromatā sērskābe atbrivo chromskābi, kas sada
ļas ūdeni un chroma anhídrida: 

K 2 C r 2 0 7 + H 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 + H 2 C r 2 0 7 

H 2 C r 2 0 7 = 2 C r 0 3 + H 2 0 

III. Chroma anhidrids ar sālsskābi rada c h r o m l l a c h l o -

r I d u pēc nolidzlnajuma : 

C r 0 3 + 2HCI = H 2 0 + C r 0 2 C I 2 . 

Pareizinot I. un III. reakcijas nolidzinajumus uz 2 un saliekot 
visas atsevišķās reakcijas fāzes, dabonam reakcijas vispārēju 
nolidzinajumu : 

4NaCI + 5 H 2 S 0 4 + K 2 C r 2 0 7 = 4 N a H S 0 4 + K 2 S 0 4 + 3 H 2 0 + 2 C r 0 2 C I 2 . 

Chromila chlorldu destilatā pierāda, pielejot tam sārmu (KOH, vaj 
NaOH). C h r o m i l a c h l o r i d s ar s ā r m i e m r a d a d z e l 
t e n a s k r ā s a s c h r o m a t u : 

C r 0 2 C I 2 + 4 K 0 H = 2KCI + K 2 C r 0 4 + 2M 2 0 . 

e) Lielākā daļa chlorldu ar koncentrētu sērskābi sildot sada
ļas, atdalīdama sālsskābi: 

2KCI + H 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 + 2HCI (315 Ip. p.). 

AttistijuŠos tvaikos sālsskābi konstatē ar sudraba nitrātā saslapētu 
spleķiti: šķidums duļķojas, jo tajā atdalās sudraba chlorids. 

Tā kā sālsskābe —visstiprākā skābe, viņas sāļi, t. i. m e t ā l u 
Chloridu c h l o r i d i visai niecigā mērā ..hidrolizējas" (sadaļas ar ūdeni). 

hidrolize. g e t m e t a I o i d u c h l o r i d i (kurus mēdz saukt ari chloranhid-
rldus) ūdeni pilnīgi sadaļas, piemēram : 

SnCI 4 4- 2 H 2 0 = 4HCI + S n 0 2 

PCI 3 + H 2 0 = 2HCI + POCI 
2S 2 CI 2 + 2 H 2 0 = S 0 2 + 3S + 4HCI. 

Starp metāliem un nemetāliem viņu chloridu attiecībā uz ūdeni, 
novērojama liela starpiba (42 Ip. p.) : m e t ā l u c h l o r i d i 
n e h i d r o l i z e j a s , t u r p r e t i m , n e m e t ā l u c h l o r i d i ū d e n ī 
s a d a ļ a s . Amfoterie elementi (piem., alva, antīmons, bīsmuts) 
ieņem v i d u s stāvokli: viņu chloridi tikai pa daļai hidrolizējas. 

Fizioloģiskā Chlorūdeņradis saēd audus. Gāzejadā veidā tas iznīcina 
darbība. e | p 0 j a m o orgānu gļotādlņas, t. i. darbojas, kā smacējošās gāzes 

(sal. ar chloru). K o n c e n t r ē t a s ā l s s k ā b e , ieņemta iekšienē, 
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saēd kuņģa sienas un visus sagremošanas kanālus. Aiz ša iemesla 
koncentrēta sālsskābe neapšaubāmi nāviga. Bet a t š ķ a I d i t ā 
š ķ i d u m ā ta nav kaitīga, gluži otrādi: pat vēlama kuņģi. Ta, 
297 Ip. pusē redzējām, ka kuņģa sienas atdala sālsskābi : cilvēka 
kuņģa sula satur 0,4 — 0,5%HCI. Kuņģa sālsskābei baribas 
sagremošanā liela nozime : no vienas puses ta darbojas kā dezin-
fektors, nonāvēdama kuņģi iekļuvušās baktērijas (koleras, tifa u. c ) , 
bet no otras puses ta veicina baribas, sevišķi olbaltumvielu sagre
mošanu. Epidēmijām plosoties, pēc zaļu augļu ēšanas nav ieteicams 
dzert ūdeni aiz ta iemesla, ka ūdens, atšķaidīdams kuņģa sulu, 
vājina tās dezinfecijošās spējas un relzā ar to ari organismu ciņā 
pret nāvigām baktērijām. Dažādās kuņģa sllmibās, kad kuņģi 
sālsskābes daudzums m a z ā k s par normālo, dziednieki Ieteic 
ieņemt dažus p i l i e n u s ķ ī m i s k i t i r a s atšķaiditas sālsskābes. 
Bet ja kuņģi sālsskābes par daudz, tajā rodas dedzinoša sajūta : 
tādā gadijlenā jāieņem nātrija bikarbonatsl ( n e v i s z o d a ! ) liekās 
sālsskābes neitralizēšanai. 

Lielais vairums sālsskābes turpat ražošanas vietā tiek pēc Izlietošana. 
V e l d o n a metodes pārstrādāts chlorā. Bez tam to lieto dzelzs, 
vara, niķeļa, dzīvsudraba, cinka u. c. metālu chlorldu pagatavo
šanai, kā ari metālu virsmas tirišanai un izēdinašanai. Organiskā 
ķirmja sālsskābi lieto azokrāsu izgatavošanai diazotešanas procesā. 
Sālsskābe visparastākais reaģents ķimlskā laboratorijā. 

Divdesmit treša lekcija. 
Halogēni (turpinājums). Chlora savienojumi ar skābekli. 

C h l o r a o k s i d i . — Chlora oksids, ChO. — Chlora dioksids , C I O 2 . — 

C h l o r a s k ā b e s — C h l o r a p s k ā b e , HCIO. — Chlorapskābes paga
tavošana — Hipochlor i tu pagatavošana. I. Ķimiskā ceļā — Balināmais 
kaļķjg. — II. Elektrolī t iskā ceļā. Chlorapskābes un viņas sāļu īpašibas.— 
A u d u m u bal ināšana. C h l o r p a s k ā b e . — Viņas sāļu (chloritu) paga
tavošana un īpašibas. —C h 1 o r s k ā b e HCIOa. — Chloratu pagatavošana.— 
Ķimiskā me tode . — L i b j c h a me tode . — Elektrolī t iskā metode . — 
Chlorskābes pagatavošana. — Chlorskābes un chloratu īpašibas — Ben-
galiskās ugunis . — Oks idēšanas reakcijas. — Izlietošana - C h l o r p ā ŗ -
s k ā b e , HC104. — Perchlora tu paga tavošana — Ķimiskā m e t o d e . — 
Elektrolī t iskā me tode . —Chlorpārskābes pagatavošana. — Viņas īpašibas.— 
Vispārigas piezīmes O s t v a 1 d a reakcijas pakāpju note ikums. — 
Alkalijchloridu e lektrol izes šēma — Chlora savienojumu s t rukturformulas — 

C h l o r a o k s i d i . 

Chlora tieksme pret skābekli tik nieciga, ka šie elementi 
t i e š i viens ar otru nesavlenojas. Chlora oksīdi, kurus pagatavo 
netiešā ceļā, ļoti nestabili un viegli sprāgst, atdalīdami ļoti daudz siltuma. 
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Chlora C h l o r a o k s i d s rodas, chloram iedarbojoties uz dzivsud-
oksids.Cl.O. r a b a o k s i d U : 

2MgO + 2CI, = CĻO + HgO. H g C Ļ 

Tas ir z a ļ i-d z e 11 e n a g ā z e , kas dzesējot sabiezē tumšl-
brūnā šķidrumā, šķidrs chlora oksids vārās pie + 3,8°; bet jau 
šajā tamperaturā tas ātri sadaļas chlora un skābekli : 

2CI,0 = 2CI, - ļ - 0 , - ļ 32000 cal. 

Viegli oksidējošos vielu, ka fosfora, sēra un organisku savienoju
mu klātbūtnē tas sprāgst ar ārkārtigu spēku. Ar ūdeni savieno
damies, tas rada chlorapskābi. Ša ūdens šķiduma ipašibas norāda, 
ka tajā pastāv lidzsvars : 

CĻO + H.20 tZĻ 2HCIO. 

Chlora Koncentrētai sērskābei iedarbojoties uz Bertoleja (Berthollet) 
dioksīds, sā|i (chlorskābo kāliju), rodas c h l o r a d i o k s i d s . Reakcija no

tiek divās pakāpēs. Sākumā rodas chlorskābe, HCIO : ļ: 

2KCI0 3 + H 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 + 2HCI0 3 . 

Chlorskābe koncentrētā veidā nav stabila, bet sadaļas pēc šāda 
notidzinajuma: 

3HCI0 3 = MCI0 4 + 2C I0 2 + H.20. 

Pie tam rodas, no vienas puses skābe ar l i e l ā k u skābekļa sa
turu (chlorpārskābe), no otras puses — chlora oksids, kas atbilst 
zemākai oksidēšanas pakāpei. * 

Chlora dioksīds — tumši dzeltena gāze ar asu ipatneju smaku. 
Viņas sabiezešanas temperatūra -f- 10°, sasalšanas temperatūra: 
—79°. Ari chlora dioksids, gluži kā oksids, ļoti nestabils un sildot, 
kā ari pieskaroties organiskām vielām, sprāgst. 

Drusku smalkā cukura uzmanīgi samaisām ar chlorskābo 
kāliju (kālija chloratu) un uzpilinām koncentrēto sērskābi. Maisī
jums aizdegas. Sākumā, sērskābei iedarbojoties uz KCIO ; ļ, rodas 
chlora dioksids, kas cukura klātbūtnē acumirkli sadaļas un pēdējo 
pilnigi oksidē 

Ieberam glāzē dažus gramus kālija chlorata, pielejam glāzi 
ar ūdeni un iemetam tajā mazu gabaliņu fosfora. Tad ar saliektu 
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cauruli, vaj pipeti trauka dibina nolaižam dažus pilienus koncen
trētas sērskābes. Fosfors sprakšķēdams deg zem ūdens (zim.204). 

Chlora dloksids šķist ūdeni un nokrāso to dzeltenā krāsā. Ja 
šķidumam pielejam sārmu, rodas chlorpaskābes un chlorskābes 
sāļu malsijums: 

2CI0 2 -f- 2KOH = K C I 0 2 + KC I0 3 + H 2 0 . 

Aiz ša iemesla chlora dloksids uzlūkojams kā chlorpaskābes un 
chlorskābes m a l s i t s a n h i d r i d s : 

HCIO 9 I 
HCIO, = 2CIO, + H 2 0 . 

tāpat ka slāpekļa dloksids ir slapekļpaskabes un slāpekļskābes 
m a l s i t s a n h i d r i d s (sal. 177 Ip. p.): 

H N 0 2 + HNO a = 2 N 0 2 + H 2 0 . 

Augstākais chlora oksids, chlora 
s t a b i l ā k a i s no ša elementa 
oksidiem. Tas rodas fosfora 
anhldridam iedarbojoties uz ch lo r -
p ā r s k ā b i , dzesējot reakcijas 
maisijumu līdz — 10". Fosfora 
anhidrids šeit darbojas kā ūdens 
atvilcejs: 

heptoksids, C l 2 0 7 — v I s-

2HCIO, H.,0 = CLO, 

l J 

Chlora heptoksids — bezkrāsains 
šķidrums, kas vārās pie 82°. 
Aukstumā tas nereaģē ne uz 
sēru, nedz ari uz fosforu un 
papiri. Bet sildot, vaj uzsitot, 
tas sprāgst. 

Viņa pagatavošanas metode norāda, ka 
s i d s ir c h l o r p ā r s k ā b e s a n h i d r i d s . 

Chlora 
heptoksids 

Cla07. 

Zlm. № 204. 
Fosfora degšana chlora dioksidā. 

c h l o r a h e p t o k -

C h l o r a s k ā b e s . 

Chlors ar ūdeņradi un skābekli rada veselu rindu skābju, 
kuras savā starpā atšķiras ar v i e n u skābekļa atomu. Tās visas 
stāv sakarā ar attiecigiem chlora oksidiem, kas redzams sekojošā 
tabelē: 
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Tabele N° 45 
C h l o r a s k ā b e s un v i ņ u a n h i d r l d i . 

A n h i d r ¡ d i 

Nosaukums 
Varišanas 
tempérât . 

Cl ,0 

C I O , 

Cl.,0-

chlorapskābes 
anhldrlds 

chlorpaskābes 
u. chlorskābes 
malsits anhldr. 

chlorpārskā-

bes anhldrids 

3,8° 

+ 10' 

+ 82° 

S k ā b e s 

o 
ta 

HCI 

HCIO 

H C I 0 2 

HCIO, 

Sālsskābe 

Chlorapskābe 

Chlorpaskābe 

Chlorskābe 

HCIO, Chlorparskabe pār tva ikopie 
39° u. 5fi m/m 

spied. 

variš . temp.: 
— 83° 

zināma tikai 
šķīdumā 

zināma tikai 
sāļos 

zināma tikai 
šķ īdumā 

Chlorapskā- C h l o r a p s k ā b e , HCIO 
b e s pagata . „, • ,. , , 

vošana. pagatavojama, šķīdinot chlora oksīdu ūdeni: 

CĻO 4- H 2 0 = 2HCIO. 

Parasti chlora oksīda pagatavošanu (324 lp. p.) un viņa hid-
rataclju savieno vienā operācijā: smalku dzivsudraba oksida pulve-
riti ber chlorūdeni: 

HgO + 2CI._, 4- H,0 = HgCI 2 4- 2HCIO. 

I l inochlor i tu 
pagatavo-

š a n a l . ķļ-
miskā ceļā. 

Tā kā chlorapskābe brivā 
veidā ļoti nestabila, daudz vieglāk 
pagatavojami viņas sāļi (hipochlo-
riti). • Laižam chloru atšķaldi-
tā sārma (KOM, vaj NaOH) Šķī
dumā, pēdējo dzesējot ledus un 
sāļa malsijumā (vaj ari šķidumā 
ieliekam ledu) (zim. 205): 

2KOH 4- C l 2 = KCI 4-
-f- KCI0~4- H 2 0 . 

2NaOH 4- C l a = NaCI 4-
4- NaCIO 4- H 2 0 . 

Zīm № 205.3 KCIO [pagatavošana Š ā d ā V e i d ā i e 9 ū l o s [chlorīdu 
no kodiga kālija un chlora. un hipochloritu m a i s i t o s šķī-
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dūmus lieto papira un drēbes balināšanai. KCIO sauc „ Z a v e l a s 
ū d e n i " (Eau de Javelle, liquor kalii hypocnlorosi); NaCIO 
sauc „eau de Labaraque (liquor natrii hypochlorosi). Hipochloritu 
šķidumi nestabili: mēģinot tos koncentrēt, notiek sadališanās. 

Praktiķa hipochlorita pagatavošanai kā vislētāko sārmu lieto Balināmais 
Ivdllcis 

k a ļ ķ i . Laižot kaļķi chloru, dabonam b a l i n ā m o k a ļ ķ i 
(chlorkaļķi): 

Ca(OH) 2 + CI B = Ca + H 2 0. 

0 

Techniskais balināmais kaļķis — sauss balts pulveris, satu
rošs vēl lieku kaļķi un hidratacijas ūdeni. Viņa 
sastāvs nav pastāvigs, kāpēc katrā atsevišķā 
gadijienā analizējot jānoteic „aktivā chlora" 
(t. i. chlorapskābes atliekas : CIO) saturs. Bali
nāmais kaļķis no ilgas stāvēšanas, sevišķi gaisa 
ogļskābei un mitrumam iedarbojoties, sadatas. 

Pagājušā lekcijā redzējām, ka ejektrolizejot 
alkallju chloridus, rodas sārms un chlors, t. i. 
vielas, kurām savstarpēji iedarbojoties attistas 
hipochloriti. Aiz ša iemesla, ja vāramo sāli elek
trolīzē b e z d i a f r a g m a s , uz anoda attīstī
jies chlors „in statu nascendl" reaģē uz sārmu, 
kas attistas pie katoda, un šķidumā rodas n ā 
t r i j a h i p o c h l o r i t s pēc augstāk pievestiem 
nolidzinajumiem. Tā kā hipochlorits viegli sada
ļas, tad šādā ceļā pagatavojami atšķaiditi šķidumi; pie kam elek-
trolizejot*elektrollts jādzesē, lai aizturētu viņa sadališanos (zim. 206). 

0 
z 

2 elektrolī
tiskā ceļā. 

Zim. № 206. 
NaCIOpagatavošana, 
elektrolizejot NaCl. 

JZim. № 207. S ijm e n s a un H a l s k e s balināšanas elektrolizators. 

Šo metodi bieži lieto papira fabrikās. Tur elektrolizi izdara batarejā, 
kas sastāv no 25, savā starpā konzekventi savienotiem, traukiem (zim. 
207)7"bārgo platlnas elektrodu vietā lieto mākslīgā grafita elektrodus. 
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Chlorapska- Chlorapskšbe ļoti nestabila. Koncentretakos šķidumos ta sa-
b e s un viņas d ļ a atdalīdama skābekli: 
sāļu īpašības. 

2HCIO = 2HCI + O a . 

Bet sālsskābes klātbūtnē pat atšķalditos Šķidumos ta pa d a ļ a i 
sadaļas ūdeni un chlorā: 

MCIO + MCI H 2 0 + C Ļ 

J a k o v k i n s plerādija, ka ša reakcija apgriezenlska. Aiz ta 
Iemesla chlorūdens pa daļai vienmēr satur ari chlorapskābi. 
Un ļoti ticams, ka pēdējā piešķir chlorūdenlm balinošās ipašibas. 
Skābekļa atdališanos no chtorūdens (312 Ip. p.) ari var izskaidrot 
ar chlorapskābes, kā starpvielas, attistišanos. 

Pateicoties apstāklim, ka chlorapskābe ļoti viegli atdod savu 
skābekli, ta reaģē ka oksidētājs: jodkalljs oksidejoties atdala 
brivu jodu : 

HCIO + 2KI = KCI + KOH + Ļ 

šādā ceļā noteic balināmā kaļķi „aktlvo chloru". 
Chlorapskābe — ļoti vāja skābe. To izvieto etiķskābe un pat 

ogļskābe. Ja balināmā kaļķa šķidumam pielejam etiķskābi, vaj lai
žam tajā oglekļa anhidridu, brivai chlorapskābei attistoties, šķidums 
nokrāsojas zaļš un dod ar jodkallju reakciju : 

Cl 
CIO 

2NaCIO + HoO + C 0 a ± ± Na,CO, + 2HCIO. 

2 C a < " ^ l r t + 2CH 3 COOH=2HCIO + CaCI 2 + Ca(CH 3 COO) a 

Ja nātrija blkarbonata šķidumā tumsa, pastavigi dzesējot, laižam 
chloru, sākumā attistas nātrija hipochlorits : 

2NaHC0 3 + C l 2 = NaCI + NaCIO 4 2 C 0 2 + H 2 0 . 

Bet attīstījusies ogļskābe Izvieto chlorapskābi, pēc augstāk pievestā 
nolidzinajuma. Tādā kārtā rodas chlorapskābes šķidums, no kura 
retinātā telpā pārdestllejama ari pati skābe. 

Chlorapskābe un tās sāļi oksidē sālsskābi un atdala c h l o r u . 

Cl 
CIO 2Ca =CT + 2MCI = 2CaCI 2 + H 2 0 + C l 2 

Pie tam, kā redzams reakcijas nolidzinajuma, atdalās tikai puse 
no visa reakcijā darbojošās chlora (no šejienes „aktivā chlora" 
nosaukums), šo metodi dažreiz laboratorijā lieto chlora pagatavo
šanai. Balināmo kaļķi sajauc ar ģipsi un no šās masas pagatavo 
mazus kubikus, no kuriem pēc tam Kippa aparātā, sālsskābei 
iedarbojoties, attistas chlors. 
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Citas stiprās skābes no hipochloritiem izvieto skābekli. Par 
to pārliecināmies, stobriņā aplejot balināmo kaļķi ar koncentrētu 
sērskābi ( s k ā b e k ļ a pagatavošanas metode): 

2Ca -C^T S ! n + H a s ° 4 = CaCIa + CaS0 4 + t i 2 0 + 0. 

Chlorapskābe ar b ā r i j a c h l o r l d u nerada nogulsni. 
Ar e t i ķ s k ā b ā s v i n a šķidumu hipochlorlti rada b a l t u 

nogulsni, kas galvenā kārtā sastāv no svina chlorida (jo tie vien
mēr satur chlorldu piemaisījumus). Šis nogulsnis sildot paliek 
b r ū n s , pārvērsdamies svina peroksidā : 

PbCI 2 + NaCIO + H 2 0 = NaCI + 2HCI + PbQ 3. 

Ari ar s u d r a b a n i t r ā t u aiz ša paša iemesla rodas balts 
sudraba chlorida nogulsnis. 

Ja šo nogulsni nofiltrējam un caurspidigo filtratu sildam> 
pēdējais, hipochloritam sadaloties, duļķojas: 

3AgCI0 = AgCI0 3 + 2AgCI. 

J n d i g o šķidums chlorapskābel, kā ari hipochloritiem iedar
bojoties, zaudē krāsu. 

Balināmā kaļķa un citu hipochloritu šķidumus lieto a u d u m u A u d u m u 
b a l i n ā š a n a i . Kokvilnas audumus, audekli u. c. senāk balināja, balināšana, 
izklājot zālē un aplaistot ar ūdeni. Tie izbaļoja zem saules staru 
un gaisa skābekļa Iespaida. Bet šis process norisinājās vairāk ne
dēļas. Šlmbrižam šo metodi lieto visai maz. Vērptuvēs drēbi vis
pirms tauku, sveķu u. c. blakus vielu attirišanai apstrādā ar sārmu, 
pēc tam to balina ar chlorkaļķa šķidumu, kas brivas chlorapskā-
bes attistišānai, paskābināts ar etiķskābi. Chlorapskābe katalltiski 
paātrina turpmāko hipochlorita sadališanos. Balināšanas process 
pastāv drēbes blakus vielu (kas tai piešķir netiru krāsu) oksidēšanā. 
Hipochlorltos kā oksidētājs darbojas skābeklis „ln statu nascendi", 
kas rodas chlorapskābei sadaloties. Pēc balināšanas drēbe rūpigl 
jāizmazgā, balināmo vielu un viņu sadalīšanās produktu (HCI) pro
jām dabūšanai, jo tie saēd drēbi. 

C h l o r p a s k ā b e , H C I 0 2 • 

zināma tikai kā viņas sāļi. Tie rodas, ' sārmiem Iedarbojoties uz chlōrpasķā-
chlora dioksida šķidumu (325 Ip. p.). Nātrija sāli dabon, nātrija per- bes sāļu 
oksidam iedarbojoties uz chlora dioksida ūdens šķīdumu : pagatavo

šana un 
2CI0 2 + N a 2 0 2 — 2NaCI0 2 . īpašibas. 
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Šis sāls ar svina un sudraba saliem dod ūdeni grutl šķistošu chlo-
ritu, Pb(CI0 2 ) 2 un AgCI0 2 > dzeltenus nogulšņus. 

C h l o r s k ā b e , MCI0 3 

Chloratu pa-pagatavojama no viņas sāļiem (chloratiem). Visvienkāršākā šo sāļu 
T'klmfskā pagatavošanas metode pastāv tamā, ka chloru laiž stiprā sārma šķl-

ceļā. 

Zīm, № 208. КСЮз pagatavošana, chloram iedarbojot ies uz KOH. 

dumā, kamēr pēdējais pilnigi piesātināts (zim. 208). Senāk 
redzējām, ka chloram uz sārmu Iedarbojoties, rodas hipochlorits 
(326 lp. p.) : 

I. 2КОИ + Cl 2 = KCl 4- KCIO 4- H 2 0 . 

Bet chlorapskābes sāļi stabili tikai bāziskā šķidumā. Tikko kodigais 
kālijs pilnigi pārvērties, daļa hipochlorlta šķidumā hidrolizējas-. 

KCIO 4- h 2 0 ^ ± HCIO 4- KOH 

F e r s t e r s (Förster) pierādija, ka chlorapskābe, kas attistas 
hidrollzē, katalitiski paātrina hipochloritu sadalīšanos un veicina 
chloratu attistišanos pēc nolidzlnajuma: 

II. 3 KCIO = K C I 0 3 4- KCl. 

Slldišana šo procesu paātrina; I un II reakcijas gala rezultātā 
rodas kālija chlorats pēc sekoša nolidzinajuma: 

III. 6KON 4- 3CI 2 = 5KCI 4- K C I 0 3 4- 3 H 2 0 . 
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Kālija chlorats grūti šķist aukstā ūdeni un tāpēc šķidumu 
dzesējot tas kristalizējas kā kristāliskas baltas plāksn ;ņas. 

No III. nolidzinajuma redzams, ka chloram uz kodigo kāliju L ī b i c h a 
iedarbojoties, tikai viena sestā daļa no tajā atrodošās kālija pār
vēršas chloratā, pārejās 5/e daļas kālija dod mazvērtigu blakus 
produktu: chlorkaliju. Tāpēc L i b i c h s (Liebig) lika priekšā dārgo 
kodigo kāliju apmairut ar lētāku vielu, k a ļ ķ i e m . Šajā procesā 
lieto dzelzs traukus, kuru iekšiene aplikta ar svinu. Tajos paga
tavo dzēsto kaļķu un ūdens karstu maisijumu, ko piesātina ar 
chloru. Kā zināms, aukstumā, chlora nepiesātinātā šķidumā 
rodas chlorkaļķis, bet L i b i c h a metodes apstākļos reakcijā attistas 
chlorskābals kalcijs : 

6Ca(OH) 2 + 6CI 2 = 5CaCI 2 + Ca(CI0 3 ) 2 + 6 H 2 0 . 

Iegūto šķidumu samaisa ar ekvivalentu daudzumu chlorkalija: 

Ca(CI0 3 ) 2 + 2KCI = 2KCI0 3 + C a C Ļ 

Tādā kārtā kālijs neiet zudumā un kā blakus produkts rodas 
kalcija chlorlds. 

Protams, ari chloratu pagatavošanai lie
tojama e l e k t r o l ī z e , šajā gadijienā kā izejas 
vielas ņem attiecīgu metālu chlorldus, kas 
lētāki, neka sārmi (kurus technikā pagatavo 
no chloridiem). Elektrolitiskā metodē nav 
nemaz blakus produktu. 

Stikla vārglāzē ielejam šķidumu, kas 
satur 1 litrā 240 gr. KCI. Bez tam vēl uz 
katru šķīduma litru pieliekam 13 gr. kālija 
blchromata ( K 2 C r 2 0 7 ) un 2—3 c m 3 sāls
skābes (zim. 209). Šo šķīdumu sildām līdz 
70° un elektrollzejam līdz tam momentam, 
kamēr šķidumā sāk atdalīties Bertoleja sāļa 
kristāli Ar strāvas pozitivo polu savienots 
platlnas sietiņš, ar negativo — platinas spi
rāle, kas atrodas glāzes vidū. Pārtraucot strāvu, šķidumu atdzesē
jam un filtrējot atšķiram K C I 0 3 kristālus no atsāļņa. 

Kālija chlorida elektrolīzes pirmā fāzē rodas KCIO: 

KCI + H 2 0 = KCIO + H 2 . 

Bet s k ā b ā v i d ē s i l d o t hipochlorits ātri pārvēršas chloratā: 

2. e lektrol i
t iskā ceļā. 

Zīm. N° 209 
KGOs pagatavošana 
elektrolī t iskā ceļā. 

3KCIO == K C I 0 3 + 2KCI. 
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šo abēju pakāpenisko reakciju gala rezultāta notiek proces : 

KCl 4- 3 H 2 0 == KCIO„ 4- 3H, . 

Kālija blchromatu elektrolīzē lieto kā katalizatoru. Pēc F e r s t e r a 
un M i l l e r a (Förster, Müller) pētījumiem, tas aiztura chlorata 
reducēšanu ar ūdeņradi, kas atdalās uz katoda. 

Praktika vlsbiežakl mēdz pagatavot chlorskābes kālija s ā l i , 
jo tas grūti šķist aukstā ūdeni, viegli atdalāms un tirams pārkri-
stallzešanas ceļā. 

Chlorskābes Chlorskābl š ķ ī d u m ā Iespējams pagatavot no bārija chlorata, 
P a Siana°~ divkāršas apmaiņas reakcijā ar sērskābi (G e I - L i s a k s) : 

Ba(CI0 3 ) 2 4- H 2 S 0 4 = BaS0 4 4- 2HCIO s . 

Bārija sulfāts (sērskābais bārijs) izkrit kā balts nogulsnis, bet tira 
chlorskābe paliek šķidumā (lietojot sērskābi e k v i v a l e n t o s 
daudzumos). 

Chlorskābe nestabila. Mēģinot koncentrēt, ta sadaļas, atdalī
dama chlora dloksidu. Aiz ša iemesla koncentrētai sērskābei uz 
Bertoleja sāli iedarbojoties, rodas C I 0 2 (324 Ip. p.). 

Chlorskābes Ari chloratl sildot sadaļas, atdalīdami skābekli. Šo reakciju 
U Q ī " a ^ b a s " lietojam 3. lekcijā skābekļa Iegūšanai (sal. 30 Ip. p.). šeit jaatzimē, 

ka Bertoleja sāļa sadališanās reakcija norisinās d i v ā s fāzēs. 
Uzmanīgi šo sāli kausējot, atdalās tikai daļa skābekļa, un paliek 
chlora augstākās skābes (chlorpārskābes, skat. zemāk) sāls: 

|. 2KCI0 3 = KCIOj 4- KCl 4- 0 2 . 

Karsējot lidz augstākai temperatūrai, vaj katalizatoru (mangāna 
peroksida) klātbūtnē ari chlorpārskābals sāls (Perchlorats) sadaļas, 
pie kam atdalās viss skābeklis: 

II. K C I 0 4 = KCl 4- 2 0 2 . 

Aiz ša iemesla chloratl Ir e n e r ģ i s k i oksidētāji. Mēs redzējām, ka 
tie deggāzē spēj pat aizdegties (243 Ip. p.). Chloratu maisījumi 
ar viegli oksidejošamies vielām (fosforu, sēru, cukuru u. c.) ļ o t i 
v i e g l i e k s p l o d ē . Bertoleja sāļa un fosfora maisijums ārkārtīgi 
bistams. Tas bieži bez kādas pieskaršanās eksplodē pats no sevis 
ar milzigu spēku. Lai izsargātos no šiem bistamiem sprādzieniem, 
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Bertoleja sala maisijums 

i 

Zīm. № 210. KCIO3 un sēra maisī
j uma spr idzināšana ar sit ienu. 

šos maisījumus nedrīkst berst piestīŗiā 
ar sēru viegli sprāgst, uzsitot 
tam ar āmuru (zīm. 210). 

Tā saucamās b e n g a-
l ī s k ā s u g u n i s , kuras 
lieto pirotechniskiem nolūkiem, 
pagatavo no kālija chlorata 
maisijuma ar viegli degošām 
vielām : sēru, ogli, šellaku u. c. 
Lai iegūtu krāsainas ugunis, 
šiem maisijumiem pieliek kal
cija, stroncija, bārija u. c. 
metālu sāļus. Dažu bengalisko 
uguņu sastāvs pievests sekojo
šās receptēs: 

S a r k a n a u g u n s : 
7 daļas kalcija chlorata - f 2 d. ogles + 22 d. sēra -ļ- 64 d. stron
cija nitrāta; 

Z a ļ a u g u n s : 58 daļas bārija chlorata -ļ- 9,5 bārija 
nitrāta -+- 9,5 d. šellaka -ļ- 23 d. kalomeļa; 

Z i l a u g u n s : 54 daļas kālija chlorata - ļ - 18 d. ogles -f-
- j - 27,5 d. vaŗa-amonija sulfāta. 

Chlorati oksidē s ā l s s k ā b i , atdalidami chloru: 

6HCI + KCIO3 = KCI + 3 H 2 0 - f 3CI.2. 

Vēl vieglāk oksīdejas j o d ū d e ņ r a ž a s k ā b e un j o d ī d i : 

6KI + 3H. 2S0 4 + K C I 0 3 r= KCI + 3K. 2 S0 4 + 3H. 20 + 3I.2. 

Kā nolidzīnajumā redzams, reakcija norisinās tikai skābā šķidumā. 
Chlorati oksidē ari s ē r ū d e ņ r a d i , atdalidami sēru: 

3H.2S + K C I 0 3 = KCI + 3 H 2 0 - f 35. 

SO, un s ē r p a s k ā b e oksidejas sērskābē: 

3H a SO s + K C I 0 3 = KCI + 3H, 2S0 4 . 

Pateicoties šai reakcijai, chloratu šķidumi, kuriem p i e l i e t a sē r 
p a s k ā b e , ar sudraba nitrātu dod baltu nogulsni; kā zināms, 
chlorskābe un tās sāļi ar sudraba nitrātu nogulšņa n e d o d , jo 
AgCI0 3 viegli Šķist ūdeni. Bet reducējot attistas chlorids, kas ar 
sudraba nitrātu rada sudraba chlorida nogulsni (sal. 321 Ip. p.): 

Bengaliskas 
ugunis . 

Oksidēšanas 
reakcijas. 

KCI + AgNOļj == KNO,, + AgCI. 
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Tas pats notiek, ja chlorata un sudraba nitrāta šķīdumu 
maisijumam pieliekam dzelzs o k s l d u ļ a s ā ļ u s (piem., ar sēr
skābi paskābinātu ferosulfatu): 

K C I 0 3 4 - 6FeS0 4 4- 3 H 2 S 0 4 = 3 F e 2 ( S 0 4 ) s 4- 3 H 2 0 4- KCI. 

Attīstījies chlorlds ar slāpekļskābo sudrabu dod AgCI nogulsni. 

Ū d e ņ r a d i s „ l n s t a t u n a s c e n d i " acumirklī reducē 
chlorskābl. Ja ar sērskābi paskābinātā chlorata Šķīdumā Iemetam 
cinka gabaliņu, attīstās ūdeņradis: 

Zn 4- H2SO., = ZnS0 4 4- 2H, 
(5. 

ko chlorats atdalīšanās momentā tūliņ oksidē: 

6H 4- K C I 0 3 = 3 H 2 0 4- KCI. 

Kālija chlorida rašanās no chlorata pierādama ar sudraba nitrātu. 
Visi chloratl teicami šķist ūdeni, tāpēc ar bārija chloridu, 

svina acetatu un sudraba nitrātu (parastiem skābju reaģentiem) tie 
n e d o d nogulšņus. 

Izlietošana. Bertoleja sāli lieto „nekaltigu sērkociņu" pagatavošanai. Šo 
sērkociņu galviņas satur Bertoleja sāļa, antlmona sulfīda un 
„gummi-arabicum'a" maisijumu. Bet uz kastites atrodas sarkanā 
fosfora un līmes malsijums. 

Ļoti daudz chloratu lieto p i r o t e c h n i k ā , un ne tikai 
izpriecai un laika kavēklim, bet ari nopietniem nolūkiem, un prot i : 
signalizācijai uz jūras, kad kuģim draud bojā Iešana, kara vaja
dzībām (raķetes) u. t. t. 

Bertoleja sāls — endotermlsks savienojums. Viņam sadalo
ties, attīstās ļoti daudz siltuma : 

KClOg = KCI 4- 30 4- 11900 cal. 

Aiz ša iemesla tas pieskaitāms spridzināmām vielām (sal. 195 Ip. p.). 
Bet tirā veidā tas loti stabils. Tikai maisijumā ar citām spridzi
nāmām, vaj organiskām vielām tas rada eksplodējošus savienoju
mus, kurus jaunākā laikā lieto praktiķa („šeddits)". 

Pateicoties kālija chlorata oksidējošam raksturam, tas lieto
jams ari dezinfekcijas nolūkiem (mutes, rikles skalošanai). Bet 
iekšā ieņemts, tas darbojas kā n ā v e k l i s , pārvērsdams asins 
krāsvielu nešķīstošā metahemogloblnā. 
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C h I o r p ā r s k ā b e, HCI0 4 . 

Mēs jau redzējām, ka chlorati sildot pārvēršas chlora oksidē- Perchloratu 
šanas augstākā pakāpē, chlorpārskābes sāļos : P a f a n a V ° " 

a) ķimiskā 

4KCIO B = 3KCI0 4 + KCI, metode , 

vaj ari, ja reakcijā atdalās pa daļai skābeklis : 
2KCI0 3 = K C I 0 4 4- KCI + 0 2 . 

Perchloratus technikā pagatavo, elektrollzejot chloratus: uz b) e lekt ro-
katoda atdalās ūdeņradis (kālijam iedarbojoties uz ūdeni), bet uz l l z e -
anoda atdalijies skābeklis „in statu nascendi" chloratu oksidē 
perchloratā. Rezultātā dabonam reakciju : 

K C I 0 8 + H 2 0 = H 2 + KCI0 4 . 
katods anods 

Tādā kārtā, elektrollzejot chlorkalija (vaj chlornatrija) šķidumu lidz 
p i l n i g a i e l e k t r o l ī t a i z s i k š a n a i , t. i. tikmēr, kamēr uz 
anoda sāk atdalīties tikai skābeklis, šķidumā dabonam k ā l i j a 
p e r c h l o r a t u , KC I0 4 . 

Brivas skābes pagatavošanai iegūto sāli samaisa ar koncen- Chlorpār-
s k s b c s D3-

tretu sērskābi un skābi pārtvaice retināta telpa. o- atavošana 

Bezūdens chlorpārskābe — kūpošs šķidrums, kura ipatnejais Chlorpār-
svars = . 1 , 7 6 4 . Ta saēd ādu, radidama bistamas brūces. Ar de- _ s k a b e s 

_ _ īpašības, 
dzinamam vielām (papirl, koku) stipri sprāgst. Dažreiz pat tumsa, 
ta stāvot sadaļas ar lielu sprādzienu. Ta stabila tikai ūdens šķi
dumā. Viņas sāļi, izņemot k ā l i j a perchloratu, viegli šķist ūdeni. 

• Perchloratus, lidzlgi chloratiem, lieto spridzināmo vielu 
technikā. 

Pie chlora skābēm novērojams tas pats, ko jau redzējām, v i spā r igas 
salidzinot slāpekļa skābes, un kas atkārtojas ari citās halogēnu P i e z i m e s -
skābēs. V a i r o j o t i e s s k ā b e k ļ a a t o m u s k a i t a m mo
l e k u l ā , s a v i e n o j u m s k ļ ū s t s t a b i l ā k s . Chlorapskābe 
un chlorpaskābe var pastāvēt tikai ļoti atšķaidītos šķidumos. Chlor-
skābes koncentrācija jau novedama lidz 4 0 % ; bet chlorpārskābe 
jau zināma tirā veidā. Chlorapskābes s ā ļ i var pastāvēt tikai šķi
dumā; chlorpaskābes sāļi tikai tad no šķiduma atdalās, kad tie 
nešķīst, bet chlorati un perchlorati tik lielā mērā stabili, ka no 
karsta ūdens pārkristalizejami un uzglabājami sausā veidā bez 
pārmaiņas. Bet karsējot ari tie sadaļas skābekli un chlorldā. 
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O s t v a l d a Aiz ša iemesla, chloram ķ ī m i s k i Iedarbojoties uz sarmu, 
reakcijas i k o n ā m sekošu pakāpenisku reakciju rindu : 
pakāpes r . 'F 

note ikums. 
12CI 2 + 24NaOH = 12NaCIO + i2NaCI + 12H 2 0 

12NaCIO+[12NaCI + 1 2 H 2 0 ] = 4NaCI0 3 + 8NaCI + [12NaCI+12H 20] 
4NaCIO 8+[20NaCI + 12H 2O] = 3NaCIO 4 +NaCI 1 [20NaCI+12H 2 0] 
3 N a C I 0 4 + [21NaCI + 1 2 H 2 0 ] = 6 0 2 + 3NaCI + [21 NaCI + 12H 2 0]. 

No visām šeit pievestām sistēmām v i s n e s t a b i l ā k ā ir 
pirmā, un prot i : 12CI 2 + 24NaOH, v i s s t a b i l ā k ā — pēdējā: 
6 0 2 + 24NaCI + 12H,0. Zimigi ir tas, ka pāreja no visnesta
bilākās uz visstabilāko notiek nevis tieši, bet caur t r i m s t a r p 
sistēmām. Tikai katalizatoru (CoO) klātbūtnē reakcijā 

12CI, + 24NaOH 6 0 2 - + 24NaCI 12H 2 0 

Alkalijchlo 
ridu elektro- metod 
lizes šema 

notiek tieši (311 Ip. p.). Bez katalizatora, attiecigos eksperimenta 
apstākļos r e a k c i j u iespējams a i z t u r ē t jebkurā pakāpē. 

Šam apstāklim pateicoties, rodas iespēja ar vienu un to pašu 
(e I e k t ro I i z i) no v i e n a un ta p a š a p r o d u k t a 

(NaCI), atkaribā no eksperimenta apstākļiem, pagatavot visdažādā
kos produktus. Ja šiem produktiem, ar kuriem iepazināmies 
augstāk, vēl pievienojam metālisko n ā t r i j u , kas (teorētiski) 
pagatavojams elektrolizejot sausu, izkausētu bezūdens vāramo sāli, 
mūsu priekšā atklājas šāda alkalijchloridu elektrolīzes šēma: 

T a b e I e 46 . 

N ā t r i j a c h l o r i d a e l e k t r o l i z e s p r o d u k t u š ē m a 
(NaCI e l e k t r o l ī z e ) . 
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līdz e lekt ro
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pēc elek
trolīta iz
s īkšanas . 

Na.CI i|H,,NaOH,CĻ H.„NaCIO H 2 ,NaCI0 3 H,,NaCI0 4 H2,0._, 

Ķimijā bieži novērojamas šādas nestabilas fāzes, kas ķimiskos 
procesos figurē kā atsevišķi etapi. Tā, piemēram, vielas, kas at
dalās šķidumā, bieži rada sākumā nestabilas fāzes (pārdzesetus 
šķidrus pilienus, amorfus koloidālus nogulšņus, nestabilus alotro-
plskus veidus). Tikai ar laiku un labvēligos apstākļos tās pārver-
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šas galīgās stabilās fāzēs. Šos šķietamos Izņēmumus no vispārī
giem ķimiskā lidzsvara likumiem O s t v a l d s apvienoja vispārīgā 
noteikumā, kuru sauc r e a k c i j a s p a k ā p j u n o t e i k u m u : 

„v l s o stķ i m i s k o s p r o c e s o s s ā k u m ā r o d a s n e v i s 
v i s s t a b i l ā k ā s s i s t ē m a s , b e t g a n t ā d a s , k a s ar 
s a v u n e s t a b i l i t ā t i v i s t u v ā k s ā k u m a s i s t ē m a i " 

Tā, piemēram, ar brivu skābekli oksidējot, rodas ozons (oksidējot 
fosforu, 38 Ip. p.), vaj ūdeņraža peroksids (oksidējot metālus 
ūdeni, 104 Ip. p.), vaj ari metālu peroksidi. Tās Ir nestabilas 
sistēmas, kas tikai vēlāk pārvēršas stabilākās: skābekli, ūdeni, 
normālos oksidos u. t t. 

Ša noteikuma lielo nozimi varam novērtēt, ņemot vērā to 
vien, ka pretējā gadijlenā lielais vielu vairums mums nebūtu pie
ejams : tās nevarētu ne pagatavot, nedz ari uzglabāt. Vlspārig 
dabas un sevišķi dzivās dabas lielā dažadiba sen būtu iznicināta, 
un visa pasaule būtu kā vienmuļīgs tuksnesis, kurā atrastos tikai 
visstabilākie nedaudzie materiāli. Organiskas vielas vairs nepastā
vētu; tās būtu pārvērtušās ogļskābē, ūdeni, slāpekli u. c. Tādā 
kārtā O s t v a l d a noteikums Ir ķimijas, kā eksperimentālas zināt
nes, eksistences nepieciešams faktors. 

Chlors chlorūdeņradi, H—Cl, neapšaubāmi v i e n v ē r t i g s . ch lo r a sa-
Uz ša pamata chlora oksida un chlorapskābes strukturformulas v ieno jumu 
rakstāmas šadi • 

struktur
formulas. 

C l - O - H un 
c h l o r a p s k a b e c h l o r a p s k ā b e s a n h i d r d s . 

Pieņemot, ka chlors vienvērtīgs ari augstākas chlora skābes, tās 
attēlojamas būtu šādi: 

Cl—O—O—M 
c h l o r p a s k ā b e 

Cl—0—0—0—H 
c h l o r s k ā b e 

Cl—O - 0- 0—0—H 
c h l o r p ā r s k ā b e . 

Bet Ir zināms, ka tamlidzlgi savienojumi, kas satur s k ā b e k ļ a 
a t o m u „ķēdes", ļoti nestabili un viegli pārvēršas savienojumos 
ar vienu skābekļa atomu. Tā, ūdeņraža peroksids pāriet ūdeni : 

H - 0 - 0—H - • H — O - H + O . 

Bet chlora skābēs mēs konstatējām gluži pretējo : chlorpārskābe 
visai stabila, bet chlorapskabe pārvērsdamles rada augstākas 
skābes. Tāpēc Ir t i c a m ā k i , ka chlora augstākās skābēs chloram 
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augstāka valence 
b e k I i s t i e š i 
sekošās formulās: 

Cl O 
O - H 

chlorpaskābe 

un ka š a j o s s a v i e n o j u m o s s k ā -
s a v i e n o t s a r c h l o r u , kā redzams 

• c i 

Cl 
0 
o 

^ 0 — H 
cl i lorskābe 

Cl 

0 
0 
o 
O—H C I I 

chlorparskabe 

0 
o 
o 
0 
0 
0 
o 

chlorparskabes 
anhidr ids . 

Pie ša uzskata turoties, a t t i e c i b ā uz s k ā b e k l i un hidroksilu-
chlora m a k s i m ā l ā velence jāpieņem s e p t i ņ i , bet a t t i e c i b ā 
uz ū d e ņ r a d i un pozitīviem elementiem viņa valence == 1. 
Joda skābju un maisito halogēnu savienojumu ipašibas šo uzskatu 
lielā mērā pabalsta. 

Divdesmit ceturta lekcija 
E l e k t r o l ī z e . 

Kādas vielas s t rāva sadala? — Elektroķīmiskie apzīmējumi. — Elektro
līzes pamat l ikumi .— F a r a d e j a l ikuma pārbaudišana . — Elektroķīmiskie 
ekviva len t i . — Strāvas iznākums. — Elektrol izes pr imārās un s ekundā rā s 
parādibas.—Polarizācija. — Sadališanās spraigums. — Mazākās pretes t ibas 

princips. — Jonu pārnešana — Jonu absolūt ie ātrumi. 

Kādas vielas Elektribas izlietošana ķimijā atvēra jaunas izredzes. Elektriba 
sadala? ķ ' m ' ķ u r °kās jauns spēcigs lidzeklis ķimisko savienojumu sadalī

šanai sastāvdaļās: elementos, šis lidzeklis turpmāk mums bieži 
noderēs, un tāpēc jau tagad vispārigos vilcienos iepazisimies ar 
tām parādibam, kas norisinās dažādās vielās, elektriskai strāvai 
cauri ejot. 

V o l t a , kas pirmais atrada galvanisko batareju, jau sadalīja 
elektrības vaditajus divās šķirās: pirmā tas ieskaitija tās vielas, 
kuras strāvai cauri ejot ķimiskā ziņā nemainās (metāli), bet otrā 
tādas, kuras strāvai cauri ejot ķimiski s a d a ļ a s . Beidzot izrādījās, 
ka o t r ā šķirā jāieskaita tās tris svarigās vielu kategorijas, par 
kurām runājām 4. lekcijā (43 Ip. p.), un prot i : 

a) skābes 
b) bāzes 
c) sāļi. 
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Visas šās vielas kā ūdens šķidumos, tā ari izkausētā stāvokli 
(un pa daļai ari gāzejadā un cietā veidā) vada elektrisko strāvu. 
Strāva tās sadala divās sastāvdaļās, no kurām viena atdalās uz 
pozitivā, otra uz negativā pola. 

F a r a d e j s šās parādibas izpētīja k v a n t l t a t i v l un zinatnēApzīmejumi. 
ieveda dažus pamatapzimejumus, kas nepieciešami šo parādibu 
aprakstīšanai. Ar šiem apzimejumiem Iepazisimies. 

Vielu sadališanu ar elektrisko strāvu F a r a d e j s nosauca 
e l e k t r o l ī z i , bet vielas, kas elektrolizē sadalās —e I e k t r o 111 u s. 
Tā kā skābes varam uzlūkot kā sāļus, kuros m e t ā l a lomu izpilda 
ūdeņradis, bet bāzes kā sāļus, kuros skābes atliekas apmainitas ar 
hidroksila grupu (pieņemot šajā gadijienā ūdeni kā skābi, kuras 
sastāvs: H.OH), tad varam sacit, ka 

„e I e k t ro I i t i i r — s ā ļ i " ( H i t o r f s ) . 

Metālu virsmas, uz kurām atdalās elektrolīzes produkti, F a ra d e j s 
nosauca elektrodus. To virsmu, kas savienota ar strāvas pozitīvo 
polu, tas nosauca a n o d u, bet to, kas savienota ar strāvas 
negativo polu — par katodu. Tādā kārtā katrā elektrolītā 

„ p o z i t i v ā s t r ā v a p l ū s t no a n o d a uz k a t o d u " 

Sāļi, šķistot ūdeni, elektrolītiski sadaļas. Vielas, kas elektrolītiem 
elektrolītiski sadaloties rodas šķidumā, F a r a d e j s nosauca 
j o n u s . P o z i t i v l e joni (t. I. tie, kuri atdalās uz katoda) 
saucas k a t j o n i ; piemēram; 

H, Na, K, Ca, AI, Sn, N H 4 . 

Bet n e g a t ī v i e joni (t. i. tie, kuri atdalās uz anoda) saucas 
a n j o n i . 

Piemēri: OH, Cl; Br, I un skābju atliekas: N 0 3 , S 0 4 , P 0 4 u. c. 

Pētot elektrolizē atdalījušos produktu daudzumu sakarību ar strā- Elektrolizes 
vas daudzumu, kas Izgājis caur elektrolītu, F a r a d e j s Izveda pamat-A- i i i - J-, hkumi. 
divus elektrolīzes pamatlikumus. 

P I R M A I S L I K U M S : 

J o n u d a u d z u m s , k a s a t d a l ā s uz e l e k t r o d i e m , 
p r o p o r c i o n ā l s s t r ā v a s s t i p r u m a m un l a i k a m " . 

m = k.i.t (1) 

(m = atdalījušās vielas masa, I = strāvas stiprums (spēks), 
t = laiks, k = konstante). 
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O T R S L I K U M S : 

J o n u d a u d z u m i , k a s d o t ā l a i k ā un p i e d o t ā s t r ā v a s 
s t i p r u m a a t d a l ā s , p r o p o r c i o n ā l i v i ņ u ķ i m i s k i e m 
e k v i v a l e n t i e m " . k 

k = cp.A. (2), 

pie kam A == dotās vielas ekvivalentsvars, rf == otra konstante, 
kura neatkarājas no elektrolita dabas. Lielumu, kas pretējs cp; 
parasti apzimē ar F: 

Pirmo un otro nolidzinajumu savienojot, dabonam vispārēju 
F a r a d e j a abēju likumu izteiksmi: 

m = ^ (3) 

F a r a d e j a Lai pārbauditu otro F a r a d e j a likumu, strāvu no vairāku 
likuma par- akumulatoru batarejas laižam konzekventi caur trim H o f m a n a 
baudījums. ' 

elektrolizes aparātiem (38 zim., 62 Ip. p.). Pirmais aparāts satur 
koncentrētu s ā l s s k ā b i , otrs — atšķaidītu s ē r s k ā b i un 
trešais — stipru amonjaka Šķidumu, piesātinātu ar vāramo sāli. 
V i s o s t r i j o s a p a r ā t o s a t d a l ā s v i e n ā d i ū d e ņ r a ž a 
d a u d z u m i . Tā kā elektrolize norisinās pēc nolidzinajumiem: 

2HCI = H 2 + Cla 
2M 2 0 = 2 H 2 + 0 2 

2NH 3 = 3 H 2 + N 2 , 

tad chlora, skābekļa un slāpekļa daudzumiem savā starpā 
jāattiecas, ka 

Cl atomsvars:  1/20 atomsvara: 1/8N atomsvara, 

t. i. kā viņu ekvivalentsvariem (sal. 55 Ip. p.). 
Elektro- Eksperimentāli aprēķināts, ka jebkura elementa (vaj savieno-
ķimiskie juma) 1 g r . - e k v i v a l e n t a atdališanai jāpatērē 96585 amper-

ekvivalenti. , , , . . sekundes (kuloni), t. i. ka 

F =s 96585 amp.-sek. (59,282 Ip. p.). 

(jo Šajā gadljienā m = A ; F izvedams no 3. formulas). Tāpēc 

A . i . t 
m = " 9 6 5 8 5 - ^ r • 
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elektroķīmiskais ekvivalents 

F a r a d e j a likumu lieto ari elektrolizē iegūstamo vielu 
t e o r ē t i s k o daudzumu aprēķiniem. Tā, piem., 1 g r a m a 
c h l o r a atdalīšanai pēc nolidzinajuma: 

vajadzīgs; 
2HCI = H, + C l g 

. . 96585.1 . 
l A = -35 ,46" = 2 7 2 4 amp.-sek. 

Jeb 1 amp.-sek. atdala — ^ = 0,0003671 gr. chlora. 

Viena m o l a K C I 0 8 radīšanai pēc nolidzinajuma 

KCI + 3 H 2 0 = 3 H 2 + K C I 0 3 

jālaiž strāva 6 X F = (6X96585) amp.-sek. Tā tad: 

1 amp.-sek. rada mola = = 0.C002115 gr. KCI0 3 . 

Elektrol Ize faktiski iegūtā vielas daudzuma attlecibu pret to s t r ā v a s 
daudzumu, kuram būtu jārodas pēc F a r a d e j a likuma, sauc i z n ā k u m s , 
s t r ā v a s i z n ā k u m u . Ja rodas ..neapmierinoši" strāvas Iznā
kumi, tad tas izskaidrojams nevis kā Faradeja likuma izņēmums, 
bet ar to, ka šajā gadijienā elektrolīzē norisinās vēl s e k u n d ā r i e 
procesi. 

Iepriekšējās lekcijās diezgan bieži elektrolīzē mums atgadijas Elektrolizes 
sekundārās reakcijas. Tā, piemēram, elektrolizejot atšķaiditu s ē r - pr imār ie un 
s k ā b i , būtu sagaidāms, ka uz anoda parādīsies sērskābes S e

p rocesT! & 

a t l i e k a S 0 4 : 

H 2 S 0 4 = H 2 + S 0 4 . 

Bet ša atlieka brivā veidā nevar pastāvēt; ta reaģē ar ūdeni, 
atdalīdama skābekli (sal. 62 Ip. p.): 

2S0 4 + 2H 20 = 2H 2 S0 4 4- 0 2 . 

Vielas daudzumu, kuru atdala F amper-sekundes (daudzumu 
A iepriekšējā nolidzlnajumā), sauc Šās vielas e l e k t r o ķ ī m i s k o 
e k v i v a l e n t u . .Eksperimenti pierāda, ka elementu ,.elektro-
ķimiskie" ekvivalenti pilnigi sakrit ar viņu „ķlmiskiem" ekvivalen
tiem, kas pievesti 6. lekcijā (53 Ip. p.). Šai sakrišanai pateicoties, 
Fa ra d e j a likums dod mums elementu valences aprēķināšanai 
jaunu metodi: 

, atom svars valence 
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Tā tad gala rezultāta sadaļas nevis sērskābe, bet ūdens. Elektro-
lizejot chlornatriju, uz katoda pirmā kārtā j ā a t d a l ā s nātrijam: 

2NaCI = 2Na Cl , 

bet patlesibā atdalās ūdeņradis, jo starp nātriju un ūdeni vel notiek 
otrā reakcijā ; 

2Na + 2 H 2 0 = 2NaOH + H 2 . 

Ja nātrija chlorlda elektrolize norisinās bez diafragmas, reizā 
ar primāro chlora atdališanos notiek vēl vesela rinda citu reakciju: 

skābekļa atdalīšanās, chlorapskā-
bes, chlorskābes un chlorpārskābes 
sāļu attistišanās (336 Ip. p.). Acim 
redzams, ka visas šās reakcijas 
samazina strāvas iznākumu attle-
clbā uz to produktu, kuru skaitam 
par galveno. 

K o d i g ā n ā t r i j a elektro
lize uz katoda sagaidāma nātrija 
parādišanās, bet uz anoda-hidrok-

- sila O H : 

NaOH Na + ОН. 
Zīm. № 211. Sārma attīstīšanās uz 
katoda un skābes — uz anoda, elek

trolizejot neitrālu sāli (ЫагЗОа). Bet nātrijs reaģē uz ūdeni, attisti-
dams ūdeņradi, un divas hidroksilu 

grupas OH, savā starpā savienodamās, rada ūdeni un skābekli: 

norisinās sekošs 

2Na + 2 H 2 0 = 2NaOH + H s 

20H = H,0 + O. 

Rezultātā atkal sadaļas tikai ūdens. 
Elektrolizejot n e i t r ā l u nātrija sulfātu, 

primarais process (zim. 211): 

Na 2 S0 4 = 2Na + S 0 4 . 
Bet uz katoda : 2Na + 2 H , 0 = 2NaOH + H, 
un uz anoda: S 0 4 + H 2 0 = H ,S0 4 + O. 

Aiz ša iemesla uz k a t o d a r o d a s b r i v s s ā r m s , b e t uz 
a n o d a — b r i v a s k ā b e , šo reakciju lieto strāvas polu noteik
šanai. Baltu papiriti piesūcina ar nātrija sulfata Šķidumu, kuram 
piepilināts fenolftalelns. Lietošanas gadijlenā šo preparēto papiriti 
saslapina ar ūdeni un noliek uz stikla platites. Tam pieskaroties 
ar abiem elektribas vadiem, pie n e g a t i v a pola vada parādās 
sarkans traips. 
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Kāda no elektrolīzē I e s p ē j a m ā m reakcijām i s t e n i b ā Polarizācija, 
norisinās? Atbildi šam jautājumam varam atrast, pamatojoties uz 
sekošiem iegaumejumlem. Ķimlskās enerģijas lekcijā aizrādits, ka 
elektrolīzes procesi mēdz būt a p g r l e z e n i s k i (sal. 2 8 3 Ip. p.ļ: 
elektrolītam no strāvas sadaloties, uz anoda un katoda attistas 
vielas, kas sastāda g a l v a n i s k o e l e m e n t u (piem., akumula
toros svina perokslds). Šis galvaniskais elements rada strāvu, kas 
pretēja elektrolizes strāvai, un tāpēc pēdējo pamazina, dažreiz pat 
pilnīgi aptura. Šādu parādibu elektroķimijā sauc ;par p o l a r i z ā 
c i j u . Polarizācijai izceļoties, strāvas avotam nepieciešams zināms 
s p r a i g u m s polarizācijas strāvas pārvarēšanai. Tā, piemēram, 
atšķalditas sērskābes elektrolīzei minimālais . . s a d a l ī š a n ā s 
s p r a i g u m s " = 1,6 voltu. Strāva, kurai mazāks spraigums, 
sērskābes šķidumam neiet cauri un elektrolīze nemaz nenotiek. 

L e B I a n a (Le Blanc) un citu elektroķimiķu pētījumi 
pierādījuši, ka jebkura jona atdalīšanai nepieciešams noteikts sada
līšanās spraigums, kura lielums, savukārt, atkarājas no elektrolīta 
koncentrācijas. Tādā kārtā katra elektrolīze saistīta ar e l e k 
triskās e n e r ģ i j a s patēriņu, kas mērojams (pēc 28? Ip. pusē dotiem 
aizrādījumiem) ar spraiguma un elektrības daudzuma reizinājumu: 

elektriskā enerģija = spraigums X strāvas stiprums X laiks. 

Uzlūkojot elektrolīzi *kā apgriezenisku procesu, uz jautājumu: 
kādas vielas rodas elektrolīzē — varam atbildēt no termodinamiskā 
viedokļa. Šo atbildi dod sekošs princips, kas nosaucams par 
. m a z ā k ā s p r e t e s t ī b a s " p r i n c i p u . 

„ E l e k t r o l ī z ē v i s v i e g l ā k a t d a l ā s t ā s v i e l a s , Mazākās 
k u r ā m a t t i s t o t i e s v i s m a z ā k p a t ē r ē j a m s d a r b s " . pre tes t ības 

princips. 
Tā kā elektriskā darba daudzums proporcionāls spraigumam 

(saskaņā ar augstāk pievesto formulu), tad, protams, elektrolīze 
visvieglāk notiek tajās vielās, kurām vismazākais sadalīšanās sprai
gums. Koncentrētā sālsskābē c h l o r a atdalīšanai vajadzigs 
mazāks spraigums, nekā s k ā b e k ļ a atdalīšanai: tāpēc kon
centrētas sālsskābes elektrolīzē atdalās t i k a i c h l o r s . Sālsskābi 
atšķaidot, chlora sadalīšanās spraigums p a l i e l i n ā s , kamēr 
skābekļa sadališanās spraigums gandriz nemainās. Tāpēc a t s k a i 
ti i t a s sālsskābes elektrolīzē atdalās skābeklis. Sadališanās sprai
gumu noteikšana svarigs elektroķlmijas uzdevums. 

Lidz Šim mēs aplūkojām tikai tās elektrolīzes parādibas, kas Jonu pār-
notiek uz e l e k t r o d i e m . Bet viegli pārliecināties, ka reizā ar vielu v i e t o s a n a 

s a d a l ī š a n o s pie elektrodiem, ari pašā elektrolītā elektrolizes brid' 
norisinās, vielu p ā r v i e t o š a n ā s . O t r ā s šķiras vaditaji (elek-
troliti) taisni ar to atšķiras no p i r m ā s šķiras vaditajlem (metāliem). 
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U-cauruli piepildām ar koncentrētu s ā l s s k ā b i (zim. 212)' 
Abos caurules dilbjos atrodas platlnas elektrodi, kas savienoti ar 
elektriskās batarejas poliem. Laižot strāvu, uz anoda a t d a l ā s 

chlors. Bet chloram atdaloties, 
šķidumā p a l i e k l i e k s ūdeņ
radis, chloram ekvivalentā dau
dzumā. Uz katoda a t d a l ā s 
ūdeņradis. Tā tad šķidumā p a-
l i e k lieki chlora joni. Ja pēc 
kāda laika aiztaisām k r ā n u , kas 

Jt 
N. c i 

3 

Zūn № 212. 
HC1 elektrol ize Ucaurule. 

Zīm. № 213. 
Jonu pārnešanas atrumi. 

savieno šķidrumus abos dilbjos, 
caurulē A būtu sagaidāma ūdeņ
raža jonu sakrāšanās, bet caurulē 
B — chlora jonu. Tomēr nekas 
tamlidzigs nav novērojams. Cik 
ilgi ari elektrolīzi mēs neturpinātu, 
U-caurules abos dilbjos atrodam 
vienāda, normāla sastāva sālsskābi. 

šāds n e g a t i v s mēģinājuma 
rezultāts no liela svara, jo tas 
pierāda, ka reizā ar chlora a t d a ļ i š a n o s caurulē A, ūdeņraža 
jonu paliekas p ā r v i e t o j a s katoda virzienā, bet dilbi B, reizā 
ar ūdeņraža atdaļišanos, chlora joni p ā r v i e t o j a s uz anodu. 

„ E l e k t r o l ī z e j o t e l e k t r o l i t u , t a j ā p a s t ā v i g i 
n o t i e k e l e k t r o l ī t i s k u p a l i e k u ( j o n u ) p ā r v i e t o 
š a n ā s : k a t j o n i p ā r v i e t o j a s uz k a t o d u , b e t 
a n j o n i uz a n o d u " . 

Ša jonu „pā m e š a n a " notiek tādejādi, ka katrā bridi un katrā 
elektrolīta vietā katjonu un anjonu daudzumi šķīdumā savā starpā 
ekvivalenti. 

Sekošs e k s p e r i m e n t s uzskatami attēlo vielu pārvietošanos 
kopā ar elektrisko strāvu. Pirms eksperimenta pagatavojam vāramā 
sāļa un agar-agar šķidumu karstā ūdeni, un tam pielejam dažus 
pilienus fenolftaleina. šāds šķīdums, parastā temperatūrā sacietē-
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dams, pārvēršas „recejumā" (sal. 131 Ip. p.). Tomēr sarecējis 
šķīdums strāvu vada ne sliktāki par parastiem šķīdumiem (hidro-
zojiem). Šķīdumu vēl siltu ielejam U-caurulē (zīm. 213). Pēc 
tam caurules vienā dilbi Šķīdumā Ielejam dažus pilienus kodigā 
nātrija šķīduma. Šķīdums nokrāsojas vijoletā krāsā. Tādā kārtā 
curules vienā dilbi (A) atrodas bezkrāsains (neitrāls) vāramā sāļa 
šķidums, bet otrā dilbi (B) atrodas vijolets (sārmains) šķīdums, 
īsi pirms eksperimenta ielejam dilbi A virs sacietējušā recejuma 
kodigā nātrija šķidumu, bet dilbi B atšķaidītu sālsskābi. Pēc tam 
abos dilbjos ieliekam platlnas elektrodus un elektrodu A savieno
jam ar negativo, bet elektrodu B — ar pozltivo strāvas polu. 
Ieslēdzot strāvu, uz k a t o d a sāk atdalīties ūdeņraža joni. Nega
tīvie hldroksila joni sāk virzitles uz anodu. Nokļūdaml recejumā, 
tie šķīdumam piešķir s ā r m a i n u reakciju un recejums nokrāsojas 
vijoletā krāsā. Relzā uz a n o d a atdalās chlors (vaj skābeklis), 
un tāpēc ūdeņraža katjoni pārvietojas katoda virzienā. Piešķirdami 
nokrāsotam agar-agar šķīdumam s k ā b u reakciju, viņi atņem tam 
krāsu. Novērojot r o b e ž a s pārvietošanos starp nokrāsoto un bez
krāsaino šķīduma daļu, varam noteikt, cik garu ceļu dotā laikā 
paguvuši noiet katjoni (H) un anjoni (OH), un tieši atrast tādā 
ceļā jonu „pārnešanas ātrumus". Pie tam novērojam, ka ūdeņraža 
joni pārvietojas ātrāk, nekā hidroksila joni. 

Jonu ..pārnešanas skaitus", t. i. anjona ātruma attiecību pret 
katjona ātrumu pirmais noteica H i t o r f s (Hittorf). No pārne
šanas skaitiem aprēķina dažādu jonu a b s o l ū t o s ātrumus, kas 
pievesti sekojošā tabelē: 

Jonu 
absolūtie 
ātrumi. 

T a b e l e № 47. 

A n j o n u un k a t j o n u a b s o l ū t i e a t r u m i 
uz 1 c m . a t t ā l u m a , p i e 1 v o l t a s p r a i g u m a . 

K a t j o n i . A n j o n i . 

H . 
cm. 

. . . 0,00330 šSĒ OH . . . 
cm. 

0,00180 ļē£ 
Li . . . . 0,000367 „ C l . . . . 0,000682 „ 
Na. . . . 0,000460 „ Br . . . . 0,000690 „ 
K . . . . 0,000676 „ I . . . . 0,000690 „ 
NH, . . . 0,000665 „ N 0 3 . . . 0,000629 „ 
Ag . . . 0,000577 „ C I 0 3 . . 0,000585 „ 

COOH . 0,000466 „ 
CHgCOO 0,000349 „ 
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Divdesmit piektā lekcija. 
H a l o g ē n i (turpinājums). B r o m s u n j o d s . 

B r o m s u n v i ņ a s a v i e n o j u m i . — Atrašanās . — Broma pagatavo
šana : a) oksidējot b r o m ū d e ņ r a d i ; — b) izvietojot ar ch lo ru ; — c) elek-
trolizejot. — Broma tirišana. — Fizikālās īpašibas. — Ķimiskās īpašibas.— 
B r o m ū d e n s īpašibas. — Broma izl ietošana. — B r o m ū d e ņ r a ž a paga
tavošana : a) sintezējot no element iem;—b) no bromkali ja un sērskābes ; — 
c) fosforam un ūden im iedarbojot ies . — Fizikālās īpašibas. — Ķimiskās 
īpašibas. — Bromūdeņraža skābes un b romidu reakcijas — Fizioloģiskā 
darbiba . — Broma oksidi . — Bromapskābe , H B r O — Bromskābes sāļu 
(bromatu) pagatavošana. — Bromidu elektrol ize . — Bromskābes ( H B r 0 3 ) 
pagatavošana un īpašibas. — Bromskābes un bromatu reakcijas. — J o d s 
u n v i ņ a s a v i e n o j u m i — Joda atrašanās. — Joda loma organismā. — 
Joda iegūšana. — Joda tirišana. — Fizikālās īpašibas — Joda disociacija.— 
Ķimiskās īpašibas — Jodometr i ja . — J o d a i eda rb iba uz s tē rķe lēm. — 
J o d ū d e ņ r a ž a pagatavošana . — Fizikālās īpašibas. — J o d ū d e ņ r a ž a 
rašanās un disociacija. — Jodūdeņ raža skābes īpašibas. — Jodūdeņ raža 
skābes un jod idu reakcijas — Polijodidi . — Jod idu fizioloģiskā darbiba.— 
Joda oksidi . — I2O5 — J o d s k ā b e , HIO3. — J o d s k ā b e s un jodatu ' reak
cijas. — Jodpā i skābe , HlOt . — H a l o g ē n u s a v i e n o j u m i a r s l ā 
p e k l i . — Chlorslāpeklis , NCla. — Jodslāpekl is , N13. — Chlornitrozils, 
NOC1. — H a l o g ē n u s a v i e n o j u m i a r o g l e k l i . — Tet rach lor -
ogleklis , CCU. — H a l o g ē n u s a v s t a r p ē j i s a v i e n o j u m i . — 
Chlorjods, IC1. — J o d a t r ichlor ids , IC13. — Joda pentaf luor ids , IF5. — 
H a l o g ē n u s a v s t a r p ē j s s a l ī d z i n ā j u m s . — Halogēnu l īdziba 
a) savienojumi ar metā l i em; b) savienojumi ar ū d e ņ r a d i ; c) oks i skābes — 
Fluors kā izņēmums. — Valence. — Reakcijas. — Fizikālo īpašību a tkar iba 
no atomsvara. — Halogenūdeņraž i . — Sudraba sāļu šķīstamiba. — Palie
l inoties a tomsvaram, t ieksme uz ūdeņ rad i pamazinās. — Paliel inoties 
a tomsvaram, t i eksme uz metāl iem pamazinās — Palielinoties a tomsvaram, 

t i eksme uz skābekl i paliel inās. — 

B r o m s un v i ņ a s a v i e n o j u m i . 

Atrašanās. Broma nosaukums cēlies no grieķu vārda: Ppffiļio? un nozīmē: 
smirdošs elements. Broma īpašības pīlnigi attaisno viņa nosau
kumu. Broms dabā sastopams mazākā mērā, nekā chlors un 
līdzīgi chloram, tikai kā broma sāļi. Daži mineralavoti (Staraja 
Rusa) satur broma un chlornatrija sāļu malsijumu, pie kam 
chlomatrijs ir stipri pārsvara. Nelielā mērā broma savienojumi 
atrodas ari jūras ūdeni. Sevišķi šajā ziņā bagāta Nāves jūra, kas 
satur 0,7°/o broma. Pēc jūru iztvaikošanas palikušos sāļu iegulu-
mos atrodas, acimredzot, ari broms. Atsāļņi, kas paliek pēc 
chlorkallja kristallzešanas no Stassfurtas sāļu ..atkritumiem" — ir 
Šimbrīžam galvenais broma un ta savienojumu iegūšanas avots. 

Broma pa- Broms, lidzīgi chloram, pagatavojams o k s i d ē j o t b r o m -

ff oksidējot ū d e n r a d ' a r mangāna peroksidu : 
b r o m ū d e ņ 

radi . 4HBr + M n 0 2 = MnBr 2 + 2 H 2 0 + Br 2 . 
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Parasti bromūdeņraža pagatavošanu un oksidēšanu savieno vienā 
operācijā, pie kam v i s s broms iegūstams brivā veidā: 

2KBr + H 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 4- 2HBr 
2HBr + M n 0 2 = Br 2 4- MnO 4- H 2 0 

MnO 4- H 2 SŌ 4 = MnSQ 4 4- H 2 Q 
2KBr 4- 2 H 2 S 0 4 + M n 0 2 = K 2 S 0 4 4- M n S 0 4 4- 2 H 2 0 4- Br 2 . 

Daudz vienkāršāka ir b r o m a i z v i e t o š a n a s reakcija ar b) izvietojot 
c h l o r u . Tā kā chloram lielāka tieksme uz metāliem, nekā bro- a r chloru. 
mam, tad, laižot chloru koncentrētā bromkalija šķidumā, broms 
atdalās trauka dibina kā smags brūns šķidrums: 

2KBr 4- C l 2 = 2KCI + Br 2 . 

Technikā bromu pagatavo no atsāļņiem, kas paliek pēc 
Stassfurtas sāļu apstrādāšanas (skat. lekciju par kāliju). Pēc 
K u b e r š k a (Kubierschkv) metodes, sālijumam, kas satur magnija 
bromldu, laiž tecēt no 8-stāvu torņa, kurā no apakšas laiž chloru 
(no balona), kā ari ūdens tvaiku, reakcijas maisijuma sildišanai. 
Broms pie tam ar ūdens tvaiku pārtvaiko un sabiezē splralveldigā 
dzesētajā. 

Bromu, lidzigi chloram, var pagatavot ari, elektrolizejot b ro -c ) elektrol i-
mldus. Magnija bromldu elektrolizejot, uz katoda rodas nešķistošs z e J o t -
magnija hidroksīds, kas atdalās no šķiduma. Uz anoda rodas 
broms, kas paliek šķidumā : 

M g B r 2 + 2 H 2 0 = H 2 4 - M g ( O H ) 2 4 - B r 2 . 
ka tods anods. 

Tā kā magnija hidroksīds, acimredzot, reaģē uz bromu visai lēni, 
tad šajā gadijlenā strādā bez diafragmas, laižot sālījumu lēnā 
nepārtrauktā gaitā caur vairāku, rindā (konzekventi) savienotu elek-
trollzatoru batareju. No Iztecējušā šķīduma bromu atdala, destilē
jot ar ūdens tvaiku. Technlskam bromam piemalsits chlors, kāpēc 
to tira, šķidlnot koncentrētā kalcija bromida šķidumā. Tad chlors 
apmaiņas reakcijā izvieto bromu : 

CaBr 2 4- C l 2 = CaCI 2 4- Br 2 . 

šķidumu stipri atšķaidot, broms atdalās kā smags nogulsnls, kuru 
pēc tam, Iepriekš Izsausetu, destilē. 

Broms Ir smags, bet kustigs un viegli gaistošs brūns šķi- f iz ikālās 
drūms, kuram nepatikama smacējoša smaka. Broma smaka atgā- īpašības, 
dina chlora smaku, tikai ta vēl nepatikamaka un daudz stiprāki 

Broma 
tīrišana. 
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darbojas uz elpošanas orgāniem, pat nelielos daudzumos radidama 
stipras Iesnas. 

Broms, sildot litra kolbā, viegli iz
garo, piepildīdams kolbu ar smagiem brū
niem tvaikiem (zim. 214). 

Pēc broma krāsas viegli izpētāms 
viņa d i f ū z i j a s ātrums dažādās gāzēs. 
Divus plānus, mazus -stikla pūslišus pie
pildām ar bromu un alzkausejam. Tos 
ieliekam divos stikla cilindros ar noslipe-
tām malām, un cilindrus aiztaisām ar 
stikla platēm, kuras vidū izurbtas. Vienā 
cilindri ielaižam ūdeņradi, bet otrā atstā
jam gaisu (zim. 215). Pēc tam ar stikla 
irbuļiem, kas Iet caur platēm, abus 
broma pūslīšus r e i z ā sasitam. Broms 
izgaro un viņa tvaiki pamazam difundē, 
paceļoties augšup. Mēs novērojam, ka 

ū d e ņ r a d i b r o m s d i f u n d ē ā t r ā k i , n e k ā g a i s ā. 223 Ip. 
pusē redzējām, ka gāzes difūzijas ātrums jo lielāks, jo mazāks viņas 

Zim. № 214. 
Broma izgarošana sildot 

Zīm. № 215. Broma tva iku difūzija gaisa unTudeņradi . 

molekularsvars. Broms grūti Šķist ūdeni, šķidums, kas ar bromu 
piesātināts pie 20°, satur 3,6°/o broma (bromūdens). Spirtā, ēteri 
un citos organiskos Šķidinatajos broms šķist visādos samēros. 
Broms sasalst pie — 7,2° un rada zaļi-dzeltenu kristālisku masu, 
kurai metālisks spožums un kura lidziga jodam (skat. turpmāk). 

Broma tvaika blivums atbilst .formulai Br 2. 



T a b e I e № 48 . 

B r o m a f i z i k ā l ā s i p a š i b a s . 

Blivums pie 0° 3,1872 
Vārišanās temperatūra . . . . 63° 
Kritiskā „ . . . . 302° 
Sasalšanas „ . . . . —7,2° 
šķistamiba ūdeni pie 0°. . . . 4,167 gr. 100 gr. ūdens. 

Broms, lidzigi chloram un fluoram, tieši savienojas ar lielāko Ķimiskas 
daļu elementu, bet ne tik enerģiski, ka chlors. 

Litra kolbai, kurai dibina broms, laižam cauri ūdeņradi; tikko 
viss gaiss no kolbas Izdzits, ūdeņradi aizdedzinām (zim. 216). 

Kolbu sildot, liesma kļūst dzeltena un atdala biezu 
miglu, kurā mitrs lakmusa papirlts nokrāsojas 
sarkans: 

H 2 4- Br 2 = 2HBr. 

Ar ūdeņradi broms savienojas tikai sildot, bet 
aukstumā reakcija pat saules gaismā nenorisinās 
ar manāmu ātrumu (atšķlriba no chlora). 

F o s f o r a gabaliņš bromā aizdegas un 
sadeg, attistot fosfora bromidu: 

2P 4- 3Br 2 = 2PBr 3 . 

ipašibas. 

Zīm. № 216. 
Broma savienoša

nās ar ūdeņrad i . 

Nokarsēta v a r a drāts broma tvaikos sadeg un 
rada vara bromidu : 

Cu 4- Br 2 = CuBr 2 . 

A l v a s f o l i j a , kā ari sasmalcināts a n t i m o n s (pulverits) sadeg 
broma tvaikos tik pat labi, kā chlorā: 

Sn 4- 2Br 2 == SnBr 4 

2Sb 4- 3Br 2 = 2SbBr 8. 

Lidzigi chloram, ūdens Šķidumā broms ir diezgan stiprs o k s i d e -Bromūdens 
t a j s . D l v v ē r t i g a s dzelzs sāļus bromūdens oksidējot pārvērš 1 P a š l b a s -
t r i s v ē r t i g a s dzelzs sāļos, Tā, piem., pielejot dzelzs vitriola 
šķidumam amonjaku, s ā k u m ā rodas iezaļgans dzelzs hidroksi-
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duļa, Fe(OH) 2 , nogulsnis. Bromudens šo nogulsni acumirkli oksidē 
brūnā dzelzs hidroksidā, Fe(OH) 3 : 

FeS0 4 + 2NH 4 OH = ( N H 4 ) 2 S 0 4 + Fe(OH), 
2Fe(OH) 2 + 2 H 2 0 4- Br 2 — 2Fe(OH) : ļ 4- 2HBr 

2HBr 4- 2NH 4 OH = 2NH 4 Br 4- 2 H 2 0 . 

D i v v ē r t i g ā m a n g ā n a sāļi (piem., MnS0 4 ) ar sārmu 
rada b a l t u mangāna hidroksiduļa .'nogulsni: 

M n S 0 4 4- 2KOH = K 2 S 0 4 + Mn(OH) 2 . 

Bromudens klātbūtnē Šis nogulsnis acumirkli p a l i e k 
b r ū n s , pārvērsdamies mangāna hidroksidā, Mn(OH) 3 . 

2Mn(OH 2 ) 4- B r 2 + 2KOM — 2Mn(OH) 3 4- 2KBr. 

C h r o m a sāļi ar sārmu rada zaļu chroma hidroksidā 
nogulsni, kas liekā sārmā izšķist, attistot c h r o m i t u (zaļu šķidumu); 

CrCI 3 4- 3KOH = 3KCI 4- Cr (OH) 3 

Cr(OH) 3 4- 3KOH = K 3 C r 0 3 4- 3 H 2 0 . 

Bromudens šo za ļo c h r o m i t a šķidumu oksidē d z e l 
t e n ā c h r o m a t ā : 

K 3CrOg 4- 3Br 4- 2KOH = K , C r 0 4 4- 3KBr 4- H 2 0 . 

' Bromūdeni kā oksidētāju lieto laboratorijā analizēs. Bet gal-
' venā kārtā bromu izlieto technikā broma sāļu un organisku broma 

preparātu un krāsu (eozina) pagatavošanai. Metalurģijā bromu 
lieto zelta atdališanai un platinas (uz kuru tas n e r e a ģ ē ) tiriša-
nai. Ari broms, lidzigi chloram, iznicina baktērijas, kāpēc to lieto 
kā dezinfektoru, sevišķi maisijumā ar infuzoriju zemi kā sapresē
tus gabaliņus („bromum solidificatum", cietais broms). 

Bromūdeņ- Vienā no pagājušiem eksperimentiem (349 Ip. p.) redzējām,, 
tavošana. ka broms sildot savienojas ar ūdeņradi. Platīna šo reakciju kata-

a) sintezējot utiski paātrina. No Kippa aparaia laižam ūdeņradi skalotnē, kas 
satur bromu un ielikta siltā ūdeni. Ūdeņraža un broma tvaiku 
maisijumu no skalotnes laižam caurulē, kurā platinets asbests. 
Cauruli sildot uz platas liesmas, abi elementi savienojas: 

H 2 4- B r 2 = 2HBr. 

Gāžu maisījumu attira no broma U - caurulē, kurā atrodas 
mitrs s a r k a n a i s fosfors, samaisits ar stikla gabaliņiem: 

2P 4- 3Br 2 = 2PBr 3 . 



No liekā broma attirlto bromūdeņradi adsorbē ar ūdeni 
stikla skalotnēs, kas pievienotas U—caurulei. 

Bez tam bromūdeņradis pagatavojams, lidzlgi chlorūdeņradlm, b ) n o b r o m -
un proti: to i z v i e t o j o t ar sērskābi no viņa sāļiem. Kolbā s k ā b e s . 
Ievietojam bromkaliju, aplejam to ar sērskābi (3 daļas sērskābe 4-
1 d. ūdens) un sildām (zim 217). Sērskābe izvieto bromūdeņ-
raža skābi: 

Zīm. № 217. Bromudeņraža pagatavošana no bromkal i ja un sē rskābes 

Bet tā kā bromūdeņradis ar sērskāt 
šādi pagatavots bromūdeņradis satur vēl 
kura to attira ar sarkano fosforu, kā 
augstāk aprakstits. Bromūdeņradi ievāc 
sausā cilindri, Izvietojot no ta gaisu. 

Tāļak, ari broma iedarbibu uz fosforu 
var izlietot bromudeņraža pagatavošanai. 
Nelielā kolbā (zim 218) ievietojam s a r 
k a n ā fosfora un ūdens maisījumu (1 d. 
sark. fosfora 4- 2 d. ūdens). Pēc tam 
pa pilināmo piltuvi a t s e v i š ķ i e m p i l i e 
n i e m lejam bromu (3 daļas.). Katrs 
broma piliens, pieskaroties fosforam, 
uzliesmo: 

2P + 3Br 2 = 2PBr 3 . 

Bet šis iegūtais produkts ūdeni tūliņ 
sadaļas, attistot bromūdeņradi: 

PBr 3 4- 3 H 2 0 = H 3 P 0 3 

ii pa daļai oksldejas, tad 
broma piemaisījumu, no 

c) fosforam 
un ūden im 
iedarbojo

ties. 

Zīm. № 218. Bromudeņ
raža pagatavošana no 
broma, fosfora un ūdens . 

+ 3HBr. 

Pēdējo Ievāc sausā cilindri, vaj ari izšķidina ūdeni. 
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Bromūdeņ- Bromūdeņradis stipri Iidzigs chlorūdeņradim. Ta ir bezkrā
sās īpašibas s a ' n a s m a c e i ° ^ a 9 a z e > kas 9 a ' s a kūp. Ta vieglāk sabiezē, nekā 

chlorūdeņradis un ari vieglāk šķist ūdeni. Bromūdeņradis, šķisdams 
ūdeni, tāpat kā chlorūdeņradis p a a u g s t i n a šķidumā vārišanās 
temperatūru, kura iegūst maksimumu pie 126° ar 4 7 % HBr satura. 

T a b e l e № 49. 

B r o m ū d e ņ r a ž a f i z i k ā l ā s i p a š i b a s . 

Blivums attiecibā pret gaisu . . . . 2,796 
Kritiskā temperatūra . . . . . ? . +90,8° 
Vārišanās „ —68° 

- 87,9° 
100 gramos ūdens pie 25° šķist . . . 193 gr. HBr. 

Bromūdeņ- Bromūdeņradis no elementiem gŗutak rodas un vieglāk sada
r a ^ ķimis- | a s ne\^ chlorūdeņradis. Auastakā par 1000° temperatūrā brom-
kas īpašības _ , . ' , _ . 

ūdeņraža disociacija klust jau manāma, kas redzams no zemāk 
pievestiem F o g e ļ a - F a l k e n š t e i n a pētijumu rezultātiem. Diso
ciacija notiek pēc nolidzinajuma: 

2HBr ļ Z t H 2 + Br 2 . 

Tabele № 50. 

B r o m ū d e ņ r a ž a d i s o c i a d j a s p a k ā p e . 

Temperatura. Disociacijas pakāpe. 

1024° 0,50% 
1108° 0,73 „ 
1222° 1,08 „ 

Bromūdeņraža ūdens šķidums no ilgas stāvēšanas paliek brūns, 
jo tajā notiek oksidēšanās : 

2HBr + O = H 2 0 + Br 2 . 

Bromūdeņ- Bromūdeņraža skābe pieder pie s t i p r ā m skābēm un šajā 
raža skābes ziņā var mēroties ar sālsskābi. Bet tā kā bromūdeņradis viegli 
un b r o m i d u . . .' • . . . _ , _, . . , , ' 

reakcijas. l z g a i s t — metālu bromidi ar sērskābi sadaļas (skat. bromūdeņraža 
pagatavošanu). 
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C h l o r ū d e n s izvieto no bromida šķiduma bromu: 

2KBr + C l 2 = 2KCI + Br 2 . 

Pielejot šam šķidumam sēroglekli un krietni saskalojot, broms 
savelkas sēroglekli un to nokrāso b r ū n u . 

Destilējot ar sērskābi un divchromskābo kāliju, rodas tikai 
b r o m s : 

K 2 C r 2 0 7 4- H 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 + H 2 0 + 2 C r 0 3 

2 C r 0 3 + 3 H 2 S 0 4 + 6HBr = C r 2 ( S 0 4 ) 3 + 6 H 2 0 4- 3Br 2 . 

Savienojums C r 0 2 B r 2 , kas būtu analoģisks c h r o m i l a c h l o r i -
d a m , šajā gadijienā nerodas (sal. 321 Ip. p.). Tāpēc destilats 
sārmā nerada dzeltenu chromatu, bet zaudē savu krāsu (atšķiriba 
no sālsskābes). 

Bromidi ar e t l ķ s k ā b ā s v i n a šķidumu dod baltu svina 
bromida nogulsni, kas karstā ūdeni šķist grūtāki, nekā svina 
chlorids: 

2KBr 4- Pb(CH 3 COO) 2 = 2K.CH 3 COO + PbBr 2 . 

Ar s l ā p e k ļ s k ā b o s u b r a b u rodas iedzeltens brom-
sudraba nogulsnis, kas amonjakā šķist grūtāki, nekā chlorsudrabs: 

KBr 4- A g N 0 3 = K N 0 3 4- AgBr 
AgBr 4- 2 N H 3 = [Ag(NH 3 ) 2 ]Br. 

Kā zināms, bromidi atstāj zināmu Iespaidu uz nervu sistēmu, Fizioloģiski 
pamazinādami nervu jūtibu prēt ārējiem uzbudinājumiem. Aiz ša d a r D l b a -
iemesla bromnatriju ārstniecībā lieto kā norkotisku lidzekli nervu 
nomierināšanai, kas rada miegu. Fizioloģiski pētijumi pierādījuši, 
ka bromnatrijs no asinim pa daļai chlornatriju. Bet kuņģi tos 
atdala brivu bromudeņraža skābi, kas šajā orgāna tomēr nav 
vēlama. 

Broma oksīdi lidz šim vēl nav zināmi. No broma skābekļa Broma 
skābēm pagaidām zināmas tikai divas: bromapskābe un bromskābe. oksidi . 

B r o m a p s k ā b e , HBrO, pagatavojama, saskalojot brom- Bromapskā-
ūdeni ar dzīvsudraba oksīdu: b e > H B r a 

2Br 2 4- 2HgO 4- H 2 0 = Hg 2 OBr 2 + 2HBrO. 

Viņas pagatavošanas metode un ipašibas pilnigi lidzigl chlor-
apskābes pagatavošanai un ipašibam (326 Ip. p.). Ļoti atšķaidīti 
šķiduml destilējami retinātā telpā, bet 6°/o—tigs Šķidums jau sada
ļas pie 30°. 
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vošana. 

Bromskābes , K ā l i j a b r o m a t a pagatavošanai īzšķidīna 62 gr. kodigā 
sāļu^brOTia salija tādā pat daudzumā ūdens un no pilināmās piltuves pa pilie-
tu ) , pagata- nam pielejam 80 gr. broma, malsijumu pastāvigi maisot un dze

sējot aukstā ūdeni. Šķidums nokrāsojas dzeltens un beigās no ta 
atdalās balts kristālisks fbromskābais kālijs. Reakcija sastāv no 
divām fāzēm : 

2KOH + Br , = KBr + KBrO + H.20 
3KBrO = KBrO H + 2KBr. 

Bromidu Nātrija un kālija bromatus technikā pagatavo, elektrolizejot 
elektrolīze, bromidus, kā aprakstits chloratu pagatavošanā (331 Ip. p.). Uz 

anoda atdalijies broms reaģē uz sārmu, kas attīstās uz katoda. 
Nātrija bromata un bromīda maisījumu : NaBr0 3 + 2NaBr lieto 
zelta atdališanai no rūdām. 

Bromskābes , Brīva bromskābe pagatavojama b ā r i j a bromata un sēr-
HRrOa 
gatavo 

un īpašības. 
' P a" skābes divkāršas apmainās reakcija :• 

gatavošana r ' ' 
B a ( B r 0 3 ) 2 + H ,S0 4 = BaS0 4 + 2 H B r 0 3 . 

Sērskābaīs bārijs izkrīt kā nogulsnis, bet- šķidumā paliek 
bromskābe. Pēdējā ir zināma tikai šķīdumā: mēģinot koncentrēt, 
ta sadaļas. 

Bromskābes Neitrāli b r o m a t u šķīdumi nerada nogulšņus ne ar chlor-
un bromatu bāriju n e r j z a r etlkskābo svinu, 

reakcijas. ' •:• 
Slapekļskabais sudrabs rada baltu s u d r a b a b r o m a t a 

nogulsni, kas nešķist atšķaīditā slāpekļskābē: 

K B r 0 3 + A g N 0 3 = K N 0 3 - f AgBrQ 3 . 

Sudraba bromata nogulsnis viegli šķist a m o n j a k ā , pie 
kam rodas sudraba-amonjaka sāļa komplekss. Ja šajā šķīdumā 
pilinām s ē r p a s k ā b i , no jauna rodas nogulsnis. Tikai šajā 
gadijienā tas ir sudraba b r o m i d s. 

A g B r 0 3 4- 3H 2 SO : 1 = 3H. 2 S0 4 4- AgBr. 

Šis nogulsnis šķīst k o n c e n t r ē t ā amonjakā. 
Bromati, līdzigi chloratīem, uzrāda veselu rindu raksturīgu 

o k s i d ē š a n a s r e a k c i j u . 
Kālija bromata neitrālu Šķidumu p a s k ā b ī n a m ar atšķaī-

dītu sālsskābi un pielejam tam j o d k ā l i j a šķīdumu. Atdalās 
jods: 

K B r 0 3 4- 6KI 4- 6HCI = KBr 4- 6KCI 4- 3ht,20 4- 3I„. 

Neitrāla šķīduma jodkālijs n e o k s i d e j a s . 
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S ē r p a s k ā b e , to pamazam pielejot, reducē bromatus, 
sākumā lidz bromam, bet reducetaju pielejot pārsvarā — lidz pat 
bromūdeņraža skābei: 

2 K B r 0 3 + 5 H 2 S 0 3 = K a S 0 4 + 4 H 2 S 0 4 + H 2 0 4- Br„. 
Br 2 4- H 2 SQ 8 4- H 2 0 = H 2 S 0 4 + 2HBr. 

Lidzlgā kārtā oksidejas ari s ē r ū d e ņ r a d i s : 

K B r 0 3 + H 2 S = H 2 S 0 3 + KBr. 

D z e l z s o k s i d u ļ a sāļus bromatl oksidē o k s i d a sāļos: 

10FeSO 4 + 6 M 2 S 0 4 + 2 K B r 0 3 = 5Fe 2 (S0 4 ) 3 + 
+ K 2 S 0 4 + 6H..0 4- B^ . 

Ja šķidumam pielejam sēroglekli un saskalojam, broms 
pāriet sēroglekļa fāzē un nokrāso to b r ū n ā krāsā. Sārmainā 
šķidumā dzelzs sāļu oksidēšana Iet vēl tāļak, un prot i : lidz seš -
v ē r t i g a s dzelzs savienojumiem ( f e r a t l e m , piem., K 2 Fe0 4 ) , 
kas nokrāso šķidumu tumši-brūnā krāsā. 

Ar sērskābi paskābināts m a n g ā n a s u l f ā t s ar broma-
tiem rada sarkanu nokrāsojumu. Šķidumu sildot, atdalās brūns 
m a n g ā n a p e r o k s l d a nogulsnls: 

3MnS0 4 4- K B r 0 3 + 3M 2 0 = 3 H 2 S 0 4 4- KBr 4- MnQ 2 . 

Cietā veidā bromati, lidzigi chloratiem, k a r s ē j o t atdala 
skābekli: 

2 K B r 0 3 = 2KBr '+ 3 0 2 . 

Ar k o n c e n t r ē t u s ē r s k ā b i tie acumirkli sadaļas, 
atdalīdami brūnus broma tvaikus un skābekli: 

2 K B r 0 3 4- H 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 4- H 2 0 4- Br 2 4- 50 . 

J o d s un v i ņ a s a v i e n o j u m i . 

Jods nelielos daudzumos atrodas dažos m i n e r a l a v o t o s . Joda 
Č i l l z a l p e t r l s satur apmēram 0,2°/o jodskābā nātrija. Joda a t r a s a n 

sāļi (jodidl) atrodas ari j ū r a s ū d e n i , tikai daudz mazākā 
mērā, nekā chloridi un bromldi. 

Ari daži jūras augi (algas) spēj asimilēt juras ūdeni izšķidušo 
jodu. Senāk jodu un viņa savienojumus pagatavoja gandriz vie
nīgi no šiem augiem. Bet šimbrižam jodu iegūst gandriz vienigi 
no Cilizalpetra atsālņiem, kuri paliek kristallzejot zalpetri. 
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Joda loma Vispārigi, jods organiski savienots atrodas visās dzivās būt-
orgamsma. n ģ s Ķ a u t a ŗ . j c \ \ ^ e \ ^ a organismā viņa daudzums ļoti niecigs, 

tomēr vielu apmaiņas procesos, regulēdams šo procesu ātrumu, tas 
izpilda svarīgu lomu un tāpēc uzlūkojams kā viens no cilvēka 
organisma sastāva s v a r i g i e m e l e m e n t i e m . Jods galvenā 
kārtā atrodas tā saucamā v a i r o g a d z i e d z e r i (glandula thy-
reoidea), kas jodu atdala kā sevišķu olbaltuma savienojumu : tiro-
jodlnu. Analizē pierādījies, ka pieauguša cilvēka vairoga dziedzeri 
atrodas 0,15°/o jeb 3,5 miligrami j o d a . Patoloģiskos gadijlenos, 
kad šis dziedzeris vāji attistits, vaj pavisam iztrūkst, organismā 
novērojama baltumvlelu apmaiņas aizturēšana, augšanas apstāšanās, 
garigo spēju mazināšanās (idiotisms) un citas smagas sekas. Prak
tiķa pierādījies, ka iekšķīgi lietojot joda preparātus, sevišķi dzīv
nieku vairoga dziedzera spirta ekstraģejumu (tirojodinu), kā ari šo 
dziedzeri māksligi iepotējot (transplatacija) — šās parādibas mazi
nās. Gadijienos, kad vairoga dziedzers pārak attistits, novērojama 
pārmēriga vielu apmaiņa, kas cilvēku novājina, padara nervozu un 
acis Izsauc sevišķas parādibas (Bazedova slimiba). Visi šie fakti 
liecina, ka jods organismā izpilda katalizatora lomu, te pavājinā
dams, te atkal paātrinādams ķimisko reakciju gaitu, ko saucam 
„dzivošanu". 

Joda paga- Joda pagatavošanas metodes gluži lidzigas citu halogēnu: 
tavošana. c n | o r a | k r o m a pagatavošanas metodēm. 

Pagatavojot jodu no a l g ā m , pēdējās vispirms izžāvē un 
pēc tam sadedzina. Palikušos pelnus izsārmo ar ūdeni. Pēc tam 
pelnu šķidumu iztvaicē lidz pēc iespējas pilnigakai pelnu un citu 
sastāvdaļu atdališanai. Biezā Joda sārmā" paliek jodnatrijs. Tāļak 
to apstrādā ar sērskābes un mangāna peroksida malsijumu, pār
tvaicējot atdalījušos jodu: 

2Nal + 3 H 2 S 0 4 + Mn0. 2 = 2NaHS0 4 - i - M n S 0 4 - f 2 H 2 0 + l 2 , 

vaj ari izvieto to ar chloru : 

2Nal + C l 2 = 2NaCI + l 2 . 

Jodu pagatavo ari no Č i l i z a l p e t r a a t s ā ļ ņ i e m , kuros 
šis elements atrodas kā nātrija j o d a t s , Na l0 3 . Pēdējo reducē 
ar nātrija blsulfltu: 

2Na l0 3 + 5NaHS0 8 = 2Na 2 S0 4 + 3NaHS0 3 + H 2 0 + l^ 

pie kam no šķīduma atdalās kristālisks jods. 
j 0 ( ļ a Neizstrādāts jods vēl satur kā piemaisijumus sāļus un chloru. 

tīrišana. Attirišanai to samaisa ar jodkaliju un s u b l i m ē . Jodkalijs 
uzņem chloru, pārvērsdamies chlorkalljā. Iegūtais preparāts 
ārstniecībā pazistams kā iodum purum resublimatum. 

4 
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Jods parastā temperatūrā c i e t i vijoleti-peleki rombiski kri
stāli, ar m e t ā l i s k u spožumu. L ē n i sildot, tas nekusdams 
izgaro (sublimejas) un vijoleti joda tvaiki nogulstas kā kristāli uz 
trauka sienām (zim. 219). Tas kūst pie 114° un izkausēts vārās 

Jods ūdeni šķist vaji, bet zem 760 m / m spiediena pie 183°. 
spirtā, ēteri, sēroglekli un citos 
organiskos šķīdinātajos šķist ļoti 
labi. Joda šķiduml sēroglekli un 
chloroformā nokrāsoti v i j o l e t ā 
krāsā, bet joda šķīdumiem spirtā 
un ēterī ir brūna krāsa. Tā kā 
ari joda tvaiki ir vijoleti, tad pie
ņemts, ka joda šķīdumi sēroglekli 
un chloroformā satur jodu brivā 
veidā (t. I. kā elementu), bet joda 
brūnie šķidumi Ir joda s a v i e 
n o j u m i ar šķidinataju (spirtu, 
ēteri u. c ). Šādu uzskatu apsti
prina ari šo šķidumu fizlkali-
ķimiskās ipašibas. 10°/o-tīgu joda šķidumu spirtā ārstniecibā pazist 
kā Joda tinktūru" (tlnctura iodi simplex). 

Joda tvaiku blīvums attlecibā pret gaisu (temperatūrās, kas 
tuvu joda vārišanās temperatūrai) ir 8,758 No ta joda molekular-
svars aprēķināms pēc formulas (210 Ip. p.): 

Zīm. № 219. Joda sublimācija. 

Joda_ 
fizikālās 
īpašibas. 

M = 28,97 X 5 = 28,97 X 8,758 = 253,7. 

Tā kā j o d a a t o m s v a rs == 126,92, tad joda atomu skaits vienā 
molekulā: 

253,7 _ . 
n = 126,92 

i. joda molekulas sastāvs z e m ā s t e m p e r a t ū r ā s apzī

mējams ar l 2 . 
Bet par 500° augstākās temperatūrās joda tvaika blīvums 

pamazinās, tuvodamies pusei no iepriekšējā lieluma. Tā tad: a u g 
s t ā s t e m p e r a t ū r ā s j o d a m o l e k u l a s s a d a ļ a s a t o m o s , 
saskaņā ar līdzsvara nolidzinajumu : 

J o d a 
disociacija. 

21 I. 

Š t a r k s un B o d e n š t e i n s (Starck, Bodenstein) pieradīja, ka 
joda molekulu d i s o c i a c i j a atomos padota lidzsvara l ikumam: 
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(83 Ip. p.), pie kam a—vienkāršu I molekulu skaits, un b—saliktu 
l 2 molekulu skaits tilpuma vienibā. Tie atrada sekošas l 2 molekulu 
disociacijas pakāpes: 

T a b e l e № 5 1 . 

J o d a d i s o c i a c i j a s p a k ā p e un l i d z s v a r a 
k o n s t a n t e . 

Temperatūra 
12 

disociacijas 
pakāpe 

Līdzsvara 
21 r—* 12 

kons tan te K 

800° 1 0 , 1 % 0,000129 
900° 19,5 „ 0,000492 

1000° 33,1 „ 0,00158 
1100° 49,8 „ 0,00436 
1200° 65,0 „ 0,0102 

No ta redzams, ka jods, lidzigi ozonam, var pastāvēt d i v ā s 
a l o t r o p i s k ā s f o r m ā s , no kurām viena atbilst formulai I, un 
otra — l 2 Zemās temperatūrās pārsvarā l 2 molekulas, bet 
augstās — I. Pie 1200° pēdējo skaits sasniedz 65°/o (skat. tabell). 

Joda f i z i k ā l ā s i p a š i b a s pievestas sekojošā tabelē : 

T a b e l e 52. 
J o d a f i z i k ā l ā s i p a š i b a s . 

Kristai, joda blivums pie 17° . 4,948 
Kušanas temperatūra . . . 114,2° 
Vārišanās „ . . . 183,05° 
Kritiskā „ . . . 512° 
100 gr. ūdens š ķ i s t . . . . 0,02 g r . l . 

j o c ļ a Jods spēj savienoties ar daudziem elementiem, kaut gan ne 
ķīmiskas tik enerģiski, kā citi halogēni, 
ipašibas 

Joda maisijums ar d z ī v s u d r a b u , beržot piestiņa, jau pār
vēršas sarkanā dzivsudraba jodidā: 

Hg + l 2 = Hgl, . 

Joda maisījumos ar a l u m i n i j a pulveri, kā ari ar d z e l z s 
skaidiņām, uzpilinot tiem dažus ūdens pilienus, norisinās enerģiskas 



savienošanas reakcijas, pie kam atdalās ļoti daudz siltuma 
(ekzotermlskas reakcijas) : 

2AI + 3 I 2 = 2AII 8 

3Fe + 4L, = Fe 8 l 8 . 

Jods, lidzigi c'nloram un bromam, ūdens klātbūtnē reaģē kā jodomet r i j a . 
oksidētājs. Tā kā jods maz šķist ūdeni, tad oksidēšanas reakcijām 
lieto joda šķidumu jodkalijā, par ko runāsim drusku vēlāk. Analī
tiskā ķimijā sevišķi svarigas a r s e n p a s k ā b e s un n ā t r i j a 
t i o s u l f a t a oksidēšanas reakcijas: 

Pielejot pietiekoši daudz reducētajā, abos gadijienos joda šķidums 
jodkalijā zaudē savu krāsu. Iā kā ša reakcija ļoti jūtiga, to lieto, 
no vienas puses — joda, no otras — ar jodu oksidējamo vielu 
k v a n t i t a t ī v a i noteikšanai. Pētāmo vielu izšķidina ūdeni un 
„titrē" ar noteiktas koncentrācijas joda šķidumu, kamēr izzūd joda 
krāsa. Pēc reakcijā Izlietotiem joda šķiduma kub. centimetriem 
aprēķina patērētā joda, kā ari jodam ekvivalento pētāmās vielas 
daudzumu. Šādu tilpuma analizi sauc j o d o m e t r i j u . 

Ša metode kļūst vēl jūtigaka caur to, ka jods ar s t ē r ķ e . j o d a i e ( ļ a r 

HsAsOg 4- lo + H 2 0 = H 3 As0 4 + 2HI 
2Na 2 S 2 0 3 + l 2 = Na 2 S 4 O c + 2Nal. 

l e m dod sevišķu krāsainu 
reakciju. Jau iepriekšējās 
lekcijās vairākkārt tikām 
novērojuši ka minimālākie 

biba uz 
s tērķelēm. 

joda daudzumi, samalsiti 
ar stērķeļu šķidumu, pē
dējo nokrāso intensivl zilā 
krāsā. Domājams, ka pie 
tam rodas abu šo vielu zils 
savienojums, kurš tomēr / / ļ j 
ļoti nestabils, jo šķīdumu 
sildot, zilā krāsa pazūd. 
Šķidumu atdzesējot, ta \ ^ J V / / 
parādās no jauna. yf /// 

Jodūdeņ -
raža paga 
tavošana. 

jodkallju), jo jodūdenradis Zīm X. 220. Jodudeņraža pagatavošana no 
_ _ , _, . ' joda, fosfora uti udenš . 

J o d ū d e n r a d i s 
nav pagatavojams, kon
centrētai sērskābei iedar
bojoties uz jodidiem(plem., 

reduce sērskābi, pats pie 
tam oksidedamies joda. Tāpēc parasti to pagatavo, ar sarkano 
fosforu Iedarbojoties uz ūdens un joda maisijumu. Tam nolūkam 
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ieberam retortā 100 gr. joda un aplejam to ar 20 gr. ūdens, pēc 
tam ieberam 5 gr. s a r k a n ā fosfora, visu samaisām, un nostādot 
aparatūru, kā redzams 220 zimejumā, retortu pamazam sildām. 
Sākumā fosfors ar jodu rada fosfora jodidu : 

2P + 5I„ 2PI 

Bet šis savienojums ūdeni tūliņ sadaļas, atdalīdams jodudeņradi: 

PU 4HoO = H 3 P 0 4 + 5HI. 

Kā zimejumā redzams, retorta vispirms savienota ar t. s. „atpakaļ 
tekošu" dzesētāju, kurā sabiezē ūdens tvaiki, kā ari nogulstas ar 
jodudeņradi aizvāktie joda tvaiki; šis vielas tādejādi ieplūst atpakaļ 
retortā, bet gāzejads jodūdeņradis sakrājas cilindri. 

HI fizikālās J o d ū d e ņ r a d i s — bezkrāsaina, smacējoša un smaga 
ipašibas. 

gaze, kas gaisa 
tabelē: 

kup. Viņa fizikālas ipašibas pievestas sekoša 

T a b e l e 53 

J o d ū d e ņ r a ž a f i z i k ā l ā s i p a š i b a s . 

Blivums attiecibā pret gaisu . 4,3757 
Kritiskā temperatūra . . . 150,7° 
Kritiskais spiediens. . . . 71 atm. 
Vārišanās temperatūra. . . —35,7° 
Sasalšanas „ . . . —50,8° 
1 gr. ūdens pie 10° izšķīdina. 425 c m 3 HI 

Jodūdeņ raža Jodūdeņradis paaugstinātā temperatura sadaļas joda un udeņ-
rašanas un radi. Un ari otrādi: abi šie elementi šajos pat apstākļos savienojas disociacija. _ ' ' r r ' 

un rada atkal jodudeņradi. Acim redzams, mums šeit darišana ar 
apgriezenisku reakciju 

H, + I, 2HI, 

kura noved zināmā l i d z s v a r a s t ā v o k l i (sal. 82 Ip. p.). 
B o d e n š t e l n s Izpētija šo abēju pretējo reakciju ātrumus, katru 
par sevi, un nāca pie slēdziena, ka sistēmas b e i g u s t ā v o k l i s 
reakcijas beigās vienāds, un neatkarājas no ta, vaj izejam no 
ūdeņraža un joda tvaika maisijuma, vaj no gatava jodūdeņraža. 
Ja koordinātu sistēmā uz ordinatu ases apzimejam jodūdeņraža 
daudzumu maisijuma (tilpuma procentos) pēc zināma laika no 
reakcijas sākuma, bet uz abscisu ases — laiku, tad iegūstam 
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divas liknes, kas redzamas 221 zimejumā. Augšējā likne norāda 
jodūdeņraža d i s o c i a c i j a s procesu, bet apakšējā — šās vielas 
rašanās reakcijas gaitu. No zimejumā redzams, ka abas liknes 
asimptotiski tuvojas viena otrai un pēc pietiekoši gara laika spriža 
abas pllnigi saplūst. Tas apstiprina 82 un 83 Ip. pusēs izteikto 

100% r \ 

10 %0 30 40 50 60 70 80 90 100 m u i . 

V -toJjKA. 

Zīm № 221. J o d ū d e ņ r a ž a rašanās un disociacijas ā t rums 
pēc B o d e n-š t e i n a pēti jumiem. 

uzskatu par ķimisko lidzsvaru k i n ē t i s k o raksturu, pēc kura 
lidzsvara stāvoklis ir divu pretēja virziena reakciju rezultāts. 

No ša paša klasiskā piemēra B o d e n š t e i n s aprēķināja 
lidzsvara klātesošo vielu attiecibu dažādos reakcijas s ā k u m a 
apstākļos, un lieguva pilnīgu aktivo masu likuma apstiprinājumu. 
Ja reakcijas beigās analizējam maisijuma tilpuma sastāvu un 
atrodam tajā a c m 3 ū d e ņ r a ž a , b c m 3 j o d a (tvaika veidā) un 
c cm 3 j o d ū d e ņ r a ž a, tad attiecibai 
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jābūt konstantai (konstantā temperatūrā). Sekojošā tabelē pievestie 
minētā autora pētijumu rezultāti pilnigi apstiprina šo aktīvo masu 
likuma prasibu. 

T a b e I e 54. 

R e a k c i j a s H 3 —ļ— Iģ < 2HI l ī d z s v a r s 
(pēc B o d e n Š t e i n a ) . 

Ūdeņraža 
t i lpums 

a 

Joda tva iku 
t i lpums 

b 

J o d ū d e ņ r a ž a 
t i lpums 

c 

Līdzsvara 
i kons tan te 

K - = f 

15,46 c m 8 0,11 c m 3 10,22 c m 3 0,0163 
7,74 „ 1,59 . „ 25,72 „ 0,0186 
3,17 „ 8,06 „ 34,72 „ 0,0212 
2,06 „ 13,40 „ 36,98 „ 0,0202 
1,07 „ 33,46 „ 38,68 „ 0,0239 
0,52 „ 47,48 „ 39,59 „ 0,0158 

K vidējs = 0,0193 

Sistēmu sildot, lidzsvara konstante p a l i e l i n ā s , kas nozime ari 
j o d ū d e ņ r a ž a d i s o c i a c i j a s p a k ā p e s p a l i e l i n ā š a n o s . 

Jodūdeņraža Jodūdeņraža ūdens šķidums ir stipra skābe. Tomēr Ilgi 
stāvot (sevišķi gaismā), ta oksldejas, atdalidama jodu vēl vieglāk, 
nekā bromūdeņraža skābe. Aiz ša iemesla ta ir stiprs r e d u c e -
t a j s . Mēģinot to pagatavot no jodidlem ar sērskābi, atdalās 
j o d s , pie kam sērskābe reducējas līdz sēram un pat lidz sēr-
ūdeņradim. Šajā gadijlenā notiek šādas reakcijas: 

skābes 
īpašibas. 

Jodūdeņ raža 
skābes un 

j od idu 
reakcijas 

Kl + H 2 S 0 4 = KHSO., + Hl 
H 2 S 0 4 + 6HI = 4 H 2 0 + 3 I 2 + S 

H 2 Š 0 4 + 8HI = 4 M 2 0 + 4 I 2 + H 2 S. 

F e r i c h l o r i d s jodldus oksidē; pie tam atdalās jods, kas 
nokrāso šķidumu brūnā krāsā. Ja šķīdumu saskalo ar chloro-
formu, jods savelkas chloroforma un nokrāso to vljoletu : 

2FeCI 3 + 2KI 2FeCI 2 + 2KCI 4- l 2 . 

Pat tik vājš oksidētājs, ka s l ā p e k ļ p a s k ā b e , oksidē ar 
e t i ķ s k ā b i paskābinātus jodidu Šķidumus (sal. 185 Ip. p.): 

2 H N 0 2 + 2HI = 2NO + 2 H 2 0 + l 2 . 



— 363 — 

C h l o r - u n b r o m ū d e n s no jodidu šķidumiem izvieto 
elementāru jodu. Saskalojot ar chloroformu, novērojams vijolets 
nokrāsojums: 

C l 2 + 2KI = 2KCI + l 2 

Br 2 + 2KI = 2KBr + l 2 . 

Ar e t i ķ s k ā b o s v i n u jodldi rada d z e l t e n u svina jodida 
n o g u l s n i : 

Pb(CH 3COO). 2 + 2KI = 2K.CH s COO + Pbl 2 . 

Šis nogulsnis tomēr šķist liekā jodidā un rada kompleksa sāli KPb l 3 : 

Pblo + KI = KjPblgj. 

S u d r a b a n i t r ā t s jodidu šķidumos nogulsnē d z e l t e n u 
sudraba jodidu, kas nešķist ne skābēs, nedz ari koncentrētā 
amonjakā (atšķiriba no bromidlern un chloridiem): 

A g N 0 8 + KI = K N 0 3 + Agl. 

M e r k u r i c h l o r l d a šķidums ar jodidiem dod s a r k a n u 
merkurijodida n o g u l s n i : 

HgCI 2 + 2KI = 2KCI + Hgl 2 . 

Liekā jodidā rodas v i e g l i š ķ i s t o š s kompleksa sāls: 

Hg l 2 + 2KI = K 2 Hgl 4 . 

V a r a v i t r i o l s jodidu šķidumos nogulsnē k u p r l j o d i d u , 
kurš tomēr tūliņ sadaļas k u p r o j o d i d ā (vienvērtiga vara sāli) 
un jodā: 

C u S 0 4 + 2KI = K 2 S 0 4 + Cu l 2 

2Cu l 2 = C u 2 l 2 + l 2 . 

Jods grūti šķist ūdeni, bet toties viegli pāriet šķidumā, ja Polijodidi. 
ūdeni izšķīdina jodkaliju. šajā gadijlenā rodas k ā l i j a t r i j o -
d i d s , K l 3 . Ka jods šeit ķ i m i s k i savienojies (bet nevis tikai 
izšķidis), redzams no ta, ka iegūto šķidumu saskalojot ar chloro
formu, vaj sēroglekli, jods tajos nepāriet, un tie paliek bezkrāsaini. 
Ari citi jodidi rada ar jodu komplicētus savienojumus, lidzigus K l 3 . 
Tie, tā tad, uzlūkojami kā t r i j o d ū d e ņ r a ž a s k ā b e s , H l 3 , sāļi. 

Elementārs jods ir nāvigs, bet viņa savienojumi uz organismu . Jod idu 
atstāj labu iespaidu. Mēs redzējām, ka jods vairoga dziedzeri ' d ^ l b a . 
pats svarigakais elements, un 356 Ip. pusē Iepazināmies ar ša 
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orgāna funkciju vielu apmaiņas procesā. Jodidu fizioloģiskā dar-
biba stāv ciešā sakarā ar šiem faktiem : jodidi ierosina 
vairoga dziedzera darbibu, kas no organisma atdala audu nenor
mālos attistijumus, augoņus u. t. I. Bez tam tie paplašina asins 
trauku kapilarus un tādā kārtā pastiprina asins riņķošanu. Tāpēc 
joda sāļus, galvenā kārtā jodnatrlju un jodkaliju, bieži lieto 
ārstniecībā. 

J o d a o k s i d i ; Zināms tikai viens joda oksīds, un proti: joda p e n t o k -
s i d s , l 2 0 6 . Tas—jodskābes anhidrids un pagatavojams, šo skābi 
sildot lidz 170°: 

2 H I 0 3 = H 2 0 + | 2 0 5 . 

Joda pentoksids ir balta kristāliska viela, kas stabilāka, nekā chlora 
oksidi. Ta sadaļas tikai augstākā par 300° temperatūrā: 

2 I 2 0 5 = 2 I 2 + 5 0 2 . 

Jodapskābe J o d a p s k ā b e , HJO (chlorapskābes un bromapskābes 
НТО 

analogs), brivāoveida nav zināma. Viņas sali rodas ka starpprodukts, 
jodam Iedarbojoties uz sārmiem: 

2KOH + l 2 = + KIO + H 2 0 . 

Bet tie sadaļas vēl atrak, nek hlpochloriti, pārvērsdamies jodatos. 

Jodskābe, J o d s k ā b e , H I 0 3 , rodas, jodam iedarbojoties uz 100%-tigu 
НЮз. slāpekļskābi: 

3 I 2 4- 10HNO 3 = 6 H I 0 3 4- 1CNO 4- 2 H 2 0 . 

Šajā reakcijā attistijušos slāpekļa oksidus aizdabū projām, laižot 
caur Šķidumu stipru gaisa straumi. Pāri palikušo cieto masu izšķī
dina nedaudz ūdeni un iztvaiko gandriz sausu. Biezo šķidumu 
dzesējot, no ta kristalizējas balti jodskābes kristāli, kuri gaisā, pie
vilkdami mitrumu, izplūst. 

Jodskābes sāļus, j о d a t u s, var pagatavot, ar jodu Iedarbo

joties uz kodigiem sārmiem: • 

6KOH 4- 3 I 2 = 5KI 4- K I 0 3 4- 3 H 2 0 , 

vaj (lidzlgi chloratiem) elektrolizejot jodidus: 

Kl 4- 3 H 2 0 = 3 H 2 4- K l 0 3 . 
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Ļoti interesanti, ka jodati pagatavojami ari, jodam iedarbojo
ties uz chloratiem, slāpekļskābi šķidumā. 

2KCI0 3 + l 2 = 2 K I 0 3 - f C Ļ 

Šajā reakcijā j o d s a p m a i n a Bertoleja sāli c h l o r u . 
Jodskābals kālijs sildot kūst un sadaļas daudz augstākā Jodskābes 

temperatūrā, nekā chlorskābais kālijs: reakcijas1 

2 K I 0 3 = 2KI + 3 0 2 . 

Koncentrēta s ē r s k ā b e j o d a t u s n e s a d a l a . 
Jodatu šķidumi uzrāda sekošas r e a k c i j a s : 
Ar b ā r i j a c h l o r i d u izkrīt balts nogulsnis, kas grūti Šķist 

atšķaiditā slāpekļskābē: 

BaCI 2 4- 2 K I 0 3 - 2KCI 4- Ba(IQ 3) 2 . 

Ar e t i ķ s k ā b o s v i n u rodas balts svina jodata nogulsnis: 

Pb(CH 3 COO) 2 4- 2 K I 0 3 = 2KCM 3 COO 4- Pb(IQ 3 ) 2 . 
————— f 

S u d r a b a n i t r ā t s dod biezu baltu sudraba jodata nogulsni, 
kas šķist atšķaidītā amonjakā: 

A g N 0 3 4- K I 0 3 = K N 0 3 + AglQ 3 

Ja sudraba jodata amonjaka Šķīdumam pielejam sērpaskābi, atdalās 
iedzeltens sudraba j o d i d a nogulsnis: 

A g l 0 3 4- 3 H 2 Š 0 3 = Agl 4- 3 H 2 S 0 4 . 

J o d k a l i j s n e i t r ā l ā š ķ i d u m ā uz jodatiem neiedarbo
jas. Bet pielejot vāju skābi (pat etiķskābi), jodskābe reducējas, 
atdalīdama jodu: 

H I 0 3 4- 5HI = 3 H 2 4- 3Ļ. 

Lidzigā kārtā skābos šķidumos norisinās ari sērpaskābes, 
sērūdeņraža, dzelzs oksiduļa sāļu u. c. reducetaju oksidēšana: 

5 H 2 S 0 3 4- 2 H I 0 3 = 5 H 2 S 0 4 4- H 2 0 4 - J j . 
5H 2 S 4- 2MIOg = 6 H 2 0 4- S 4 - J j . 

10FeSO 4 4- 2 H I 0 3 4- 5 H 2 S 0 4 = 5Fe 2 (S0 4 ) 3 4" 6 H 2 0 + 

Jodskābe bez neitrāliem sāļiem rada ari vēl s k ā b u s s ā ļ u s , 
piem., kālija bijodatu: K H ( I 0 3 ) 2 . Tas pierāda, ka jodskābe var no
tikt ari asociācija: 

2HJ0 3 +± H 2 l 2 0 6 . 



Jodpa r sk i - J o d p ā r s k ā b e , H I 0 4 , atbilst vlsaugstakai joda oksideša-
be , HIOi. n a s pakāpei y 0 iegūst, jodam iedarbojoties uz chlorpārskābl: 

2HCI0 4 + l a = 2 H I 0 4 4- C l 2 , 

t. i. chloru apmainot ar jodu. Viņa kristalizējas ar 2 ūdens mole
kulām kā hldrats: 

H I 0 4 . 2 H 2 0 = H 5 IO 0 . 

Jodpārskābe sildot sadaļas joda p e n t o k s i d ā un skābekli. 
Jodpārskābes sāļi (perjodati) pagatavojami, elektrolitiski oksi

dējot jodatus. Bez normāliem perjodatiem (metaperjodatiem), kuru 
sastāvs Me l0 4 (šeit Me — apzimē vienvērtigu metālu), zināmi 
vēl komplicētāka rakstura sāļi, un proti: Me 310 r, un M e ā I 0 6 , kuri 
rodas no jodpārskābes hldratiem: H.,IO- un H 5 I 0 6 . Šo savieno
jumu pastāvēšana apstiprina pieņēmumu, ka h a l o g ē n i s e p -
t l ņ v ē r t i g l (skat. chlora savienojumu strukturformulas 338 Ip. 
p.). Tāpēc jodpārskābel un tās sāļiem paredzamas šādas struk
turformulas : 

// 

f f - O H = H 3 IO B ; 

\ N o h 
X OH 

monoh id ra t s 

HIO, 

H a l o g ē n u s a v i e n o j u m i a r s l ā p e k l i . 

Chlors lāpek- Halogēniem iedarbojoties uz amonjaku un viņa sāļiem, rodas 
l is: NC13 ū d e ņ r a ž a a p m a i n ā s p r o d u k t i ar h a l o a e n i e m . 

un ' ' r , . ' 
jodslāpekl is : 

N13. N H 3 4- 3Cl a = 3HCI 4- NCI S : c h I o r s I ā p e k I i s un 
NH ; ! f 31, = 3HI + N l 3 : j o d s l ā p e k l i s . 

Šie Ir ļoti bistami savienojumi, jo tie sprāgst no visniecigakā 
satricinājuma, dažreiz pat no neizprotama iemesla. Tāpēc lielos 
vairumos tos nedrikst pagatavot, nedz ari uzglabāt. 
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J o d s l ā p e k ļ a pagatavošanai lieto joda tinktūru (joda šķī
dumu spirtā). To atšķaidot ar ūdeni, nogulstas smalks joda pulve-
rits, kuru ar ūdeni vēl izmazgā un atdala no šķīduma. Pēc tam 
to aplej ar koncentrēta amonjaka šķīdumu. Rodas jodslāpeklīs kā 
melns pulverīts. To ievāc vairākos filtros, ar spirtu izmazgā un 
sausē brīvā gaisā. P i e s k a r o t i e s i e g ū t a m p r e p a r ā t a m 
ar s p a l v i ņ u , t a s s p r ā g s t . 

Daudz stabilāki tie slāpekļa atvasinājumi, kuri satur skābekli. Chlorni t ro-
- zils NOC1 

Slāpekļa oksids tieši savienojas ar chloru, radidams dzeltenu gāzi, ' 
kura pie — 5° sabiezē dzeltenl-brūnā šķidrumā : 

Tā kā radikālu NO sauc nitrozīlu, tad NOCI nosaukts par 
c h l o r n i t r o z i l u . Visbiežaki to pagatavo, sildot nitrozīlsērskābl 
(t. s. kameru kristālus), ko iegūst sērskābes fabrikācijā, ar vāramo 
sāli: 

H (NO)S0 4 + NaCI — NaHS0 4 + NOCI. 

Chlornitrozils rodas ari „k ar a ļ ū d e n ī " (3 d. sālsskābes un 
1 d. slāpekļskābes maisijumā): 

H N 0 3 + 3HCI = 2H. 20 -f- C l 2 + NOCI. 

Tas sadaļas tikai augstākā par 700° temperatūrā chlorā un 
slāpekļa oksīdā: 

pie kam rodas slāpekļpaskābe un chlorūdeņradls. Uzlūkojot nitro
zīlu, NO, ka metaloldu radikālu, chlornitrozilu varam pieņemt kā 
slāpekļpaskābes chloranhidridu. 

H a l o g ē n u s a v i e n o j u m i ar o g l e k l i . 

Mēs jau redzējām, ka laižot sēroglekli chloru, sērs apmainās Oglekļa 
pret chloru un rezultātā rodas smags šķidrums, kurš vārās pie l ^ a c ^ 
76° un kuru sauc o g l e k ļ a t e t r a c h l o r i d u , CCI 4 (312 Ip. p.). 
Tā kā šo savienojumu var uzlūkot kā ūdeņraža apmaiņas produktu 
metānā, to mēdz arī saukt tetrachlormetanu. Zīnamī arī analoģiski 
fluora, broma un joda savienojumi: 

C F 4 — o g l e k ļ a t e t r a f l u o r i d s (tetrafluormetans): 

2NO - f C l a = 2NOCI. 

2NOCI 2NO + C Ļ 

Ūdenī chlornitrozils hidrolizējas : 

NOCI + H 2 0 = H N 0 2 + HCI, 

gaze, varišan. temp. = 15° 
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CBr 4 — o g l e k ļ a t e t r a b r o m i d s (tetrabrommetans): 
cieta viela, kušanas temp. = 95,5° 

C l 4 — o g l e k ļ a t e t r a J o d i d s (tetrajod metāns): sarkani 
kristāli; sildot sadaļas. 

Bez tam metānā apmainot ūdeņradi ar halogēniem, vēl iegū
stami, piem., trichlormetans, CHCI 3 jeb C h l o r o f o r m s , kas 
pazistams kā iemidzlnatajs, un trijodmetans, C H I 3 jeb J o d o 
f o r m s , ko lieto kā antiseptisku līdzekli. Šos savienojumus 
parasti pieņemts tuvāk aplūkot organiskā ķimijā. 

H a l o g ē n u s a v s t a r p ē j i s a v i e n o j u m i . 

Vispārigi, elementu savstarpējā tieksme izrādās jo stiprāka, jo 
krasāki šie elementi atšķiras viens no otra ķīmiskā ziņā. Tā, pie
mēram, metāli uzrāda lielu tieksmi uz metaloī'dlem, un prot i : jo 
metālam p o z i t i v a k s un metaloi'dam n e g a t i v a k s raksturs, 
jo lielāka viņu savstarpējā savienošanās tieksme. Amfoterlem ele
mentiem vāja tieksme kā uz metallem, tā ari nemetāliem. Šl 
parādiba novērojama ari halogēnu savstarpējos savienojumos. Savā 
starpā lidzlgakie halogēni nerada savstarpējus savienojumus (piem., 
chlors ar fluoru), vaj ari rada ļoti nestabilus, kā BrCI , vaj IBr. 
Turpretim, jods ar chloru un sevišķi ar fluoru rada noteiktus rak-
sturigus savienojumus. 

Chlorjods, Ja laižam pār jodu sausu chloru, rodas šķidra masa, no 
I c l - kuras sildot pie 102° destilejas tumši-brūns, eļļai līdzīgs 

šķidrums, kas sasalst pie 25°. To sauc chlorjodu, jeb j o d a 
m o n o c h l o r l d u , ICI. 

J o d a t r i c h l o - Bet ja chloru laižam pārsvarā, rodas j o d a t r i c h l o r ī d a , 
n s, ICh. ļ Q ļ ^ dzelteni kristāli, kuri kūst pie 25° un disoclē pie 34° joda 

monochlorldā un chlorā: 

ICI 3 ^ ± ICI 4- C Ļ 

Ļoti Interesanti šo savienojumu rakstura novērtēšanai ir V a l -
d e n a pētijuml, kas pierāda, ka chlora un joda, kā ari broma un 
joda savienojumu šķīdumi šķidrā sēra dloksidā — ir e l e k t r o 
l ī t i (t. i. tie vada elektrisko strāvu). Pagājušā lekcijā redzējām, 
ka elektrolīti ir sāļi, t. i. bināri savienojumi, sastāvoši no pozitivā 
jona (metāla) un negativa jona (nemetāla, vaj skābju paliekas). 
Pie šās teorijas turoties, V a l d e n s nāca pie slēdziena, ka jods 
spēj uzrādit pozitīvu, t. I. metāla raksturu. Šo slēdzienu apstiprina 
ari daži citi savienojumi, piem. sērskābais jods, l 2 ( S 0 4 ) 3 , kurā 
jods izpilda t r i s v ē r t i g a m e t ā l a lomu. 

Joda penta- Acīm redzot, ari tas savienojums, kuru M u a s a n s Ieguva, 
' tieši reaģējot ar jodu uz fluoru, un kuru sauc j o d a p e n t a -
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f I u o r i d u. 
elements. 

IF 5 , ir šālim lidzigs; šaja vielā jods p i e c v e r t i g s 

H a l o g ē n u s a v s t a r p ē j s s a l i d z i n a j u m s . 

Salīdzinot savā starpā pēdējās lekcijās iztirzātos halogēnus : 
fflioru, chloru, bromu un jodu, redzam, ka neraugoties uz viņu 
dažādajām f i z i k ā l ā m i p a š i b a m , tomēr ķ i m i s k ā z i ņ ā 
tajos liela lidziba. Ša lidzlba parādās kā šo elementu ķimiskā 
raksturā, tā ari savienojumu sastāvā, kurus tie rada. 

Visi četri halogēni k r a s i n e g a t i v i e l e m e n t i , 
pierāda tas apstāklis, ka tie visi enerģiski savienojas ar metāliem. 
Kā viņu tieksmju mērauklu uz metāliem (kaut ari tikai aptuvēm) 
varam uzlūkot siltuma daudzumus, kas tiem savienojoties attistas. 

Jo Halogēnu 
līdzība. 

T a b e I e 55. 

H a l o g ē n u u n m e t ā l u s a v s t a r p ē j u s a v i e n o j u m u ra-a) savieno-
š a n ā s s i l t u m i . J u i m . a r 

metāliem. 

F Cl Br I 

Na 109300 cal. 97900 cal. 86100 cal. 69080 cal. 
Ca 218400 „ 190300 „ 154920 „ 149010 „ 
AI 249000 „ 161800 „ 121950 „ 70300 „ 

S n I V 129800 „ — 

Visi četri halogēni savienojas ar ūdeņradi un rada attiecīgas b) savieno-
skābes: fluorūdeņradl, chlorūdeņradi, bromūdeņradi un jodūdeņradl. S j g ™ ŗ a ^ [ 
Tikai pirmā no šām skābēm atšķiras no pārejām ar to, ka 
ta divvērtiga, kamēr visas citas vienvērtīgas. 

Tikai fluors nerada skābekļa savienojumus. Pārējie halogēni c) oksi-
ar ūdeņradi un s k ā b e k l i rada veselu rindu stipru skābju, ku- s k a b e s . 
rām analoģisks sastāvs, kā redzams sekojošā tabelē: 

īabele 56 
H a l o g ē n u s k ā b j u s a l i d z i n a j u m s . 

(HF ) 2 HCI HBr Hl 
— HCIO HBrO HIO 
— (HCIOa) — — 

— H C I 0 3 HBrOg H !0 3 

— H C I 0 4 — • H I 0 4 

d) fluors — 
izņēmums. 
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e) va lence Visi Četri halogēni ir vienvērtīgi attiecībā uz ūdeņradi; bet 
attiecībā uz skābekli un hidroksllu tie uzrāda m a k s i m ā l o va
lenci, kura ir 7. 

f) reakcijas. Visi savā starpā analoģiskie halogēnu savienojumi uzrāda ari 
analoģiskas reakcijas, piemēram ar sudraba nitrātu. 

Fizikālo Reizā ar šo lidzibu tajos novērojama kā fizikālo ipašibu, tā 
īpašību a r | - t i e k s m j u l i e l u m u atšķirība attlecibā uz citiem elementiem, 

atkarība no ' 
atomsvara. Mēs redzam, ka šas maiņas atrodas cieša sakara ar elementu 

a t o m s v a r i e m . Tā, piem., fluors ir p a s t ā v i g a gāze (kas ne-
sabiezē parastā temperatūrā), chlors sabiezē zem spiediena, broms -
šķidrums, bet jods — cieta viela. Tā tad: a t o m s v a r a m p a l i e 
l i n o t i e s , p a a u g s t i n ā s k r i t i s k ā , v ā r i š a n ā s un k u š a 
n a s t e m p e r a t ū r a s . Tas skaidri redzams sekojošā tabelē. 

Tabele N° 57. 

H a l o g ē n u i p a š i b u s a l ī d z i n ā j u m s . 

F Cl Br 1 

Atomsvars . . . 19,0 35,46 79,92 126,92 
Vārišanās temper. - 1 8 7 ° —34,0° +59,0° +183,0° 
Kušanas - 2 2 3 ° - 1 0 0 , 9 ° - 7 , 3 ° +114,2° 
šķidruma blivums 1,14 1,33 3,18 4,95 

„ krāsa . iezaļgana zaļi-dzelt. brūna vijoleta. 

Halogen-
udeņraži . 

Paralēli halogēnu atomsvaram palielinās ari viņu šķidrā veida 
blivums. Lidzigs paralēlisms novērojams ari h a l o g e n ū d e ņ -
r a ž o s : tajos vārišanās temperatūra pieaug lidz ar halogēna 
atomsvara palielināšanos. Vienigais izņēmums Šajā zinā ir f l u o r -
ū d e ņ r a d i s , kas vārās daudz augstākā temperatūrā, nekā 
citi halogenūdeņraži. Bet šis izņēmums pilnigi izskaidrojams ar 
to, ka fluorūdeņraža molekulas polimerizejas: (HF) 2 . Un, vispā-
rigi, fluors dažkārt atšķiras no pārējiem halogēniem; tā, piemēram, 
tas pavisam nerada oksiskābes. 

Sudraba sāļu Salidzinot savā starpā halogenūdeņražu skābju sudraba sāļus, 
šķīstamiba. | j e I a k ā š ķ i s t a m i ba novērojama pie fluorsudraba, bet vis

mazākā pie jodsudraba. Fluorsudrabs viegli šķist ūdeni, chlorsu-
drabs šķist atšķaidītā amonjakā,,) bromsudrabs — tikai koncentrētā 
amonjakā, bet jodsudrabs nešķist pat koncentrētā amonjakā. 

Paliel inoties ķimiskā raksturā novērojam pakāpeniskas pārejas, kas 
atomsvaram,atrodas skaidri redzamā sakarā ar atomsvariem. Mēs novērojam, 
t ieksme uz ķ a p aļj e|inoties atomsvaram, halogēnu tieksme uz ūdeņradi pakā-

udeņ rad i r ' ° _ 
pamazinās, peniski pamazinās. Fluors ar ūdeņradi savienojas tumsa ar spra-
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dzienu un pat šķidra gaisa temperatūrā. Chlora un ūdeņraža mai-
sijums sprāgst parastā temperatūrā, saules gaismā. Broms savie
nojas ar ūdeņradi tikai sildot, bet jods ar ūdeņradi pat sildot nesa-
vienojas pilnigi. Pirmā gadijlenā a t d a l ā s vislielākais siltuma 
daudzums, bet pēdējā gadljienā siltums tiek s a i s t ī t s . Sakarā 
ar to mainas ari halogenūdeņražu savienojumu s t a b i l i t ā t e 
(sal. zemāk sekojošo tabell). Fluors sadala ūdeni parastā tempe
ratūrā, chlors tikai sildot, vaj ari saules gaismā. Broms un jods 
ūdenim atņem ūdeņradi tikai reducetaju klātbūtnē. Un otrādi: 
jodūdeņradis visvieglāk oksldejas gaisa skābekli, bromūdeņradis jau 
grūtāki, bet chlorūdeņradis tikai sildot, katalizatoru klātbūtnē. Fluor-
ūdeņradis pavisam neoksidejas. 

T a b e l e № 58. 
H a l o g e n ū d e ņ r a ž u i p a š l b a s . 

HF HCI HBr Hl 

Vārīšanās temper. +19,5° -82 ,9° -68,7° -35,7° 
Sasalšanas „ -92 ,3° -111,3° - 8 6 ° -50 ,8° 
Rašanās siltums 

(gāzes) . . . 438500 cal. 4-22000 cal. +8600 cal. - 6 4 0 0 cal. 
Disociacijas pa

kāpe pie 600° . — 15X10- 7 0/o 35X10" 4 °/o 19°/o 

Salidzinot halogēnu un metālu savstarpējo savienojumu raša- Palielinoties 
nās siltumus, kas pievesti 55 tabelē, redzam, ka visvairāk enerģi- ^ 1 ° ™ ^ ™ ™ ' 
jas atdalās, f l u o r a m savienojoties ar metālu, bet vismazāk — metāl iem 
j o d a m savienojoties. Ar to sakarā stāv halogēnu savstarpējas P a m a z i n a s -
i z v i e t o š a n a s reakcijas no viņu sāļiem. Fluors izvieto chloru 
no chlorkalija, chlors Izvieto bromu, bet broms — jodu. Uz šo 
reakciju pamata varam sastādit sekošu halogēnu tieksmju rindu uz 
metāliem (sal. 288 Ip. p.): 

J — > Br —> Cl —> F. 

No ta Izvedams sekošs slēdziens: 

„ P a l i e l i n o t i e s a t o m s v a r a m , h a l o g ē n u t i e k 
s m e uz p o z i t ī v a j i e m e l e m e n t i e m ( ū d e ņ r a d i , 
m e t ā l i e m ) p a m a z i n ā s " . _ Palielinoties 

Gluži ko pretēju novērojam attiecība uz s k ā b e k l i . Flu-atomsvaram, 
ors, kā zināms, ar skābekli nesavienojas. C h l o r a oksidi: ^kibekU* 
Cl 2 0 un CIO, ir sprāgstoši savienojumi, bet j o d a pentoksids palielinās. 
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l 2 0 5 — ekzotermisks savienojums, kas iztura sildišanu lidz 300°. 
Tā tad oksidu stabilitāte pieaug, sākot ar fluoru un beidzot ar 
jodu. To pašu varam sacit attiecībā uz skābekli saturošām skā
bēm. Chlorskābe sprāgst, kad mēģinām to koncentrēt, bet jod-
skābi sildot varam pat pārvērst viņas a n h i d r i d ā , l 2 0 . v Jodu 
no ta savienojumiem ar p o z i t i v ā j i e m elementiem izvieto 
chlors: 

2KI + C l 2 = 2KCI -f- l 9 , 

bet jods izvieto ari chloru no viņa savienojumiem ar skābekli un 
hidroksilu (sal. 365 Ip. p.): 

2HCI0 3 + l 2 = 2 H I 0 3 + C l 2 

2HCI0 4 + l 2 = 2 H I 0 4 + C Ļ 

Šie fakti pierāda, 

„ ka p a l i e l i n o t i e s h a l o g ē n u a t o m s v a r a m , 
v i ņ u t i e k s m e a t t i e c i b ā uz n e g a t i v i e m e l e m e n 
t i e m un r a d i k ā l i e m p a l i e l i n ā s " . 

V a l d e n a pētijumi pierādījuši, ka jods attiecībā pret citiem 
halogēniem spēj izplldit ari p o z i t i v a elementi lomu, radot 
sāļus, p iem, l 2 (S0 4 ) 3 , l (C I0 4 ) 3 , vaj l (CH 3 COO) 3 . Salidzinot šos 
faktus ar to, ko jau senāk pierādījām, varam visu apvienot sekošā 
likumā: 

„ P a l i e l i n o t h a l o g ē n u a t o m s v a r u , v i ņ u e l e k -
t r o n e g a t i v a i s r a k s t u r s k ļ ū s t a r v i e n u v ā j ā k s , 
b e t p o z i t i v a i s r a k s t u r s p a s t i p r i n ā s " . 

Sakarā ar to jodu no ķimiskā viedokļa varam uzlūkot kā 
„pusmetalu"; un dažas ša elementa fizikālās īpašibas šādu uzskatu 
pilnīgi attaisno. 
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Divdesmit sestā lekcija. 
Periodiskā elementu sistēma. 

Elementu īpašibu atkarība no viņu a tomsvar iem. — Tr iadu l ikums. — 
Oktāvu l ikums. — M e n d e ļ e j e v a sistēma — Fizikālo īpašibu per io
diskā maiņa. — Elementu va lences per iodiskā maiņa. — Elementu ķimiskā 
rakstura per iodiskā maiņa. — Per iodi un grupas . — Atsev išķu g r u p u 
salīdzinājums. — Retzemju grupa. — Per iodiskās s is tēmas vispārējie 
likumi. — Periodiskās sistēmas pr iekšrocibas un t rūkumi . — Mnemo-
technika. — Per iodiskā sistēma kā vaditaja zinātniskos pētījumos. — Atom-
svaru izvēle. — Ķimisftā sistemātika. — Per iodiskās sistēmas problēmas.— 
M e n d e ļ e j e v a pareģojumi. — Sablīvējumi. — Svina izotopi. — Ele
mentu plejādes. — F a j a n s a teorija. — Atomsvaru diferences. — Izņē
mumi no e lementu k o n z e k v e n c e s l ikuma. — P r o u t a hipotēze. — Iebil
dumi pret šo hipotēzi. — Element i ar vese l iem atomsvaru skaitiem. — 
Kanālu stari. — A s t o n a pētijumi. — P e r i o d i s k ā l i k u m a e k s 
p e r i m e n t ā l i a p s t i p r i n ā j u m i . — R e n t g e n a stari. — Ren tgena 
staru s p e k t r i . — Kārt ibas skaiti — M o z l i l ikums. — Vispārējs e lementu 
skaits. — J a u n ā k ā v a l e n c e s t e o r i j a . — Ūdeņraža spektrs . — 
B a l m e r a sērija. — „Kvan tu" teorija. — Ūdeņraža atoma mode ls pēc 
B o r a . — Ūdeņraža izstarojums kā e lekt ronu svārs t ibu sekas. — B a l 
m e r a l ikuma izvedums . — R i d b e r g a konstante. — Elektrona ā t rums 
un orbitas rādiuss . — Citu atomu modeļ i . — Kodola pozitivais lādiņš. — 
Kodola lādiņa sakars ar kār t ibas skaitu. — Elektronu skaits v ienāds ar 
kārt ibas skaitu. — Kodolu īpašibas. — Elekt ronu īpašibas. — Kodolu uz
b ū v e — Kodolu sab rukums . — Ūdeņraža stāvoklis per iodiskā sistēmā. — 
Ārējās čaulas e lekt roni — Ārējās čaulas e lek t ronu skaits v i enāds ar 
valenci. — Sistēmu izcelšanās no astoņiem elekt roniem. — Valences iz
skaidrojums. — Nulles grupas e lement i . — Elekt ronu reakciju šēma — 

Gala vā rds . — Z o m m e r f e l d a domas. — 

Mēs halogēnos iepazināmies ar elementu g r u p u , kuri E lementu 
ķimiskā ziņā savā starpā loti lidzlgi un rada ari lidzigus savienojumus. īpašību 
T-, i - - • , - atkarība no 
laļak, salīdzinot halogēnus, mes pārliecinājāmies, ka viņu fizikālas v iņu atom-
un ķīmiskās ipašibas kārtigl mainas s a k a r ā ar e l e m e n t a svar iem. 
a t o m s v a r u . Ceļas jautājums, vaj šim sakaram starp dažādu 
elementu ipašibam un viņu atomsvariem (kā p a m a t i p a š i b a m ) 
ir vispārīga likuma raksturs, vaj ne? 

Patiesībā šādas sakaribas ideja zinātnē parādijas jau labi sen. 
Jau 1817 gadā, neilgi pēc tam, kad D a l t o n s lika pamatus 
atomhipotezei un tika izdarīti pirmie atomsvaru noteikšanas mēģi
nājumi, D e b e r e i n e r s (Dōbereiner) norādīja, ka savā starpā 
lidzigus elementus var savienot grupās pēc viņu atomsvaru lieluma, 
katrā pa t r i m elementiem tā, ka katras „triadas" vidus locekļa 
atomsvars aptuvēm vienāds ar divu galējo locekļu atomsvaru arit
mētisko vidējo skaitu. 

T r i a d u 
l ikums . 
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šo t r i a d u l i k u m u paskaidro sekosi piemēri: 

Oktāvu 
l ikums. 

M e n cl e-
1 e j e v a 
sistēma. 

kālijs = 39,1 Oļ 

cēzijs = 132,81 ļ 

vidējs = 8 5 , 9 5 5 

rubidijs = 85,45 
kalcijs = 40,07 

bārijs =137,37 
stroncijs = 87,63 

fosfors = 31,04 

antimons=120,2 

vidējs = 75,62 

arsens = 74,96 

chlors = 35,46 

jods = 126,92 
vidējs = 81,19 

vidējs = 88,72 

sērs = 32,06 

tellurs = 127,5 ( 

vidējs = 79,98 

broms = 79,92 

selens = 79,2 

Ņ u l e n d s (Newlands) šajā virzienā gāja vēl tāļak. Tas 
savā referātā 1864 g. Londonas Karaliskā Biedrībā izsacija 
šādas domas: 

„Ja visus elementus saliekam- pēc viņu atomsvariem rindās, 
par 8 katrā, tad novērojam, ka pēc katriem a s t o ņ i e m ele
mentiem atkārtojas lidzigi elementi". 

Šo likumu Ņ u l e n d s nosauca o k t ā v u l i k u m u . Bet 
ša ideja par elementu ipašlbu sakaru ar viņu atomsvariem izlikās 
t a j ā laikā tik neticama, ka biedribas priekšsēdētājs pēc referāta 
ironiski jautajā autoram : 

„Vaj tas nav mēģinājis sakārtot elementus ari alfabētiskā 
kārtibā?" 

šis fakts pierāda, ka katra jauna ideja, pat starp zinātnes 
priekšstāvjiem, atrod pretošanos, kura jo lielāka, jo ša ideja oriģi
nālāka. 

Tikai drusku vēlāk Lotars M e i j e r s (Lothar Meyer) un 
Dm. lv. M e n d e ļ e j e v s ( f l . M. M e H f l e j i t e B t , ) , viens no otra neat-
karigi, pilnīgā veidā izteica e l e m e n t u p e r i o d i s k o l i k u m u . 
Sevišķi M e n d e ļ e j e v s šo likumu papildināja un uz viņa 
pamata i e p r i e k š noteica veselu rindu jaunu faktu, kuri pēc 
neilga laika patiešam tika ari atrasti. 

Visi elementi M e n d e ļ e j e v a periodiskā sistēmā sakārtoti 
pēc viņu atomsvara lieluma 10 horizontālās rindās jeb p e r i o d o s 
(sal. 60 tabeli), pie kam tādā gadijienā lidzlgie elementi atrodas 
viens zem otra vienā v e r t i k ā l ā stabiņā („grupā"). 

Pastāv isi periodi, sastāvoši no 8 elementiem (piem., 1, 2, 4 
periods) un gari, kuros 11 elementi (3, 5 un 8-ais). Katrā peri-
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odā elementu fizikālās un ķīmiskās ipašibas kārtīgi un paralēli 
mainas līdz ar atomsvariem. Kā piemēru, salīdzināsim pirmo divu 
periodu elementu īpašibas, kas pievestas sekošā tabelē= 

Ta b e I e 59. 
E l e m e n t u a t o m s v a r l u n f i z i k ā l ā s ī p a š i b a s . 

1. periods: He Lī Be B 
(amori.) 

c 
grafits 

N 0 F 

Atomsvars . . . . 4 7 9 ,1 n 1 2 14 16 1 9 

īpatnējais svars . 0 , 1 2 2 0 , 5 3 4 1 , 8 5 2 , 4 5 2 , 2 5 0 , 7 9 1 1 , 1 3 4 1 , 1 0 8 

Kušanas temp. . - 2 7 2 0 1 7 9 ° < 9 6 0 ° — [4400°?] - 2 1 0 ° - 2 2 7 - 2 3 3 ° 

Vārišan. „ - 2 6 8 , 7 ° > 1 4 0 0 ° — elektr . 
lokā. 

e lektr . 
loka 

- 1 9 6 ° - 1 8 3 » - 1 8 7 ° 

2 . periods: Ne Na Mg AI Sl P 
(baltais) 

s 
(robm.) 

Cl 

Atomsvars . . . . 2 0 , 2 2 3 2 4 , 3 27 ,1 2 8 , 3 31 3 2 3 5 , 5 

īpatnējais s v a r s . — 0 , 9 7 1 ° 1 , 7 4 3 2 , 5 8 3 2 , 0 0 1 , 8 3 2 , 0 5 2 1 ,507 

Kušanas temper . - 2 5 0 ° 9 7 ° 6 5 1 ° 6 5 7 ° 1 4 5 8 ° 4 4 , 2 ° 1 1 3 ° - 1 0 1 ° 

Vārišan. „ - 2 4 3 ° 8 7 7 » 1 1 2 0 0 1 8 0 0 ° e lektr . 
loka 

2 8 7 ° 4 4 4 ° - 3 4 ° 

Katrā periodā, palielinoties atomsvaram, palielinās elementu Fizikālo 
īpatnējais svars, kušanas temperatūra un vārišanās temperatūra; ^ ^ ^ j 
tie sasniedz perioda vidū maksimumu un pēc tam kārtīgi atkal maiņa, 
pamazinās. Daži ša likuma izņēmumi, varbūt, izskaidrojami ar to, 
ka tabelē pievestās īpašibas attiecas nevis uz atomiem, bet uz 
m o l e k u l ā m , kas sastāditas no dažādiem atsevišķu atomu dau
dzumiem. 

Daudz vairāk ievērojamas kārtīgās ķ ī m i s k ā r a k s t u r a 
maiņas, kas novērojamas, salīdzinot atsevišķu periodu elementus. 

Elementu valence attiecibā uz e l e k t r o n e g a t l v i e m Elementu 
elementiem, palielinoties atomsvaram, katrā periodā p i e a u g par pe r iod iska 
vienu. Tā, piem., pirmā periodā mums ir šādi savienojumi: maiņa. 

a) ar skābekli: L l 2 0 , BeO, B 2 0 3 , C 0 2 , N 2 0 B ; 
b) ar halogēnu : LiCI, BeCĻ B C Ļ C C Ļ 

Hēlijs nesavienojas ar citiem elementiem, kāpēc viņa 
valence = O. Otrā periodā: 

a) ar skābekli : Na 2 0, MgO, A l 2 0 3 , S I0 2 , P 2 0 6 , S 0 3 , C l 2 0 7 ; 
b) ar halogēnu: NaCI, MgCI 2 , A ICĻ SiČl 4 , P C Ļ 
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Elementu valence attieciba uz p o z i t ī v i e m elementiem, 
katrā periodā, palielinoties atomsvaram, p a m a z i n ā s : 

a) ar ūdeņradi: CM 4 , NM S , OH 2 , FH 
SiH 4 , PH 3 , S H 2 , CIM 

b) ar metālu : N 2 Mg 3 , OMg, F 2 Mg 
SNa 2 CINa. 

Tas pats atkārtojas ari pārējos periodos. 

Elementu Katrā periodā, atomsvaram palielinoties, elementu elektropozi-
raks tura u'vais raksturs pavājinās, bet elektronegativais raksturs pastiprinās, 

per iodiskā 
maiņa. Ta, piem., litijs un nātrijs sadala ūdeni aukstuma, berilijs un 

magnijs — tikai sildot. Bors un aluminijs šķist skābēs: bors — 
slāpekļskābē (sildot), aluminijs—atšķalditā sālsskābē. Bora un alu
mīnija savienojumi ar halogēniem ūdeni hidrolizējas 1 bora chlo-
rids pilnīgi, bet alumīnija chlorids tikai mazā mērā. Ogleklis un 
silicijs skābēs nešķist. Litija un nātrija hldroksidl, LIOH un NaOH — 
stipri sārmi. Berilija un magnija hidroksidl, Be(OH) 2 un Mg(OH) 2 

— jau vājāki sārmi. Bora un aluminija hidroksīdiem, B(OH) 3 un 
AI(OH) 3 - amfoters raksturs, t. i. tie uzrāda attieciba uz skābēm 
sārmu ipašibas, bet attieciba uz bāzēm—skābju ipašibas (sal. 45 
Ip. p.). Tā, bors un aluminijs šķist sārmos, attistidams borātus 
un alumlnatus. Oglekļa un silīcija oksidi, C 0 2 un S i0 2 , ir vāju 
skābju : ogļskābes un silicijskābes anhidridi. Tāļak elementu skā
bais raksturs arvienu pastiprinās: slāpekļskābe, HNO : ļ , metafos-
forskābe, HPO s , sērskābe, H 2 S 0 4 un chlorpārskābe, H C I 0 4 — 
ir s t i p r a s skābes. Negativā rakstura pastiprināšanās sevišķi 
spilgti parādās, salidzinot elementu ū d e ņ r a ž a savienojumus: 

I periods: N H 3 — vājš sārms; H 2 0 — amfotera viela; 
(HF ) 2 — vidēji stipra skābe. 

II periods: P H 3 — neitrāla viela; H 2 S — vāja skābe, HCI 
stipra skābe. 

Per iodi un Šādā kārtā šķirojot elementus periodos, rodas d e v i ņ a s 
g r u P a s - v e r t i k ā l a s r i n d a s jeb „grupas". (Kad M e n d e ļ e j e v s 

rādija savu periodisko sistēmu, cēlās gāzes vēl nebija atrastas; 
tad zināja tikai 8 grupas). Katrā grupā atrodas savā starpā lidz-
igi elementi. 

g r a p u ^ a l ī 1 N u l l e s g r u p a : cēlās gāzes, kas nesavienojas ne savā 
dzinajums. starpā, nedz ar citiem elementiem. Viņu valence = 0. 



T a b e l e № 60. 
I H © 
1,008 

MENDEĻEJEVA periodiska elementu sistēma ar kārtibas skaitiem 
(pēc F a j a n s a , 1919). 

Elektrons © 
0,00055 

Rinda Grupa 0 Grupa I 
a b 

Grupa II 
a b 

Grupa III 
a b 

Grupa IV 
a b 

Grupa V 
a b 

Grupa VI 
a b 

Grupa VII 
a b Grupa VIII 

1 2He 
4,00 

3Li 
6,94 

4Be 
9,1 

5B 
11,0 

6C 
12,005 

7N 
14,01 

8 0 
16,00 

9F 
19,0 

2 
10Ne 
20,2 

11Na 
23,00 

12Mg 
24,32 

13AI 
27,1 

14Si 
28,3 

15P 
31,04 

16S 
32,06 

17CI 
35,46 

3 18Ar 
39,88 

19K 
39,10 

20Ca 
40,07 

21 Sc 
44,1 

22Ti 
48,1 

23V 
51,0 

24Cr 
52,0 

25Mn 
54,93 

26Fe 27Co 28Ni 
55,84 53,97 58,68 

4 29Cu 
63,57 

30Zn 
65,37 

31 Ga 
69,9 

32Ge 
72,5 

33As 
74,96 

34Se 
79,2 

35Br 
79,92 

5 36Kr 
82,92 

37Rb 
85,45 

38Sr 
87,63 

39Y 
88,7 

40Zr 
90,6 

41 Nb 
93,5 

42Mo 
96,0 

4 3 - 44Ru 45Rh 46Pd 
101,7 102,9 106,7 

6 
47 Ag 

107,88 
48Cd 
112,4 

49ln 
114,8 

50Sn | 5 l S b 
118,7 1120,2 

52Te 
127,5 

53 I 
126,92 

7 

8 

9 

54X 
130,2 

55Cs 
132,81 

56Ba 57 La 
137,37 | 139,0 

58Ce 
140,25 

59Pr 60Nd 6 1 — 62Sm 63Eu 64Gd 65Tb 
140,9 144,3 150,4 152,0 157,3 159,2 7 

8 

9 

66Dy 67Ho 68Er 69Tul 70Yb 71 Lu 72Tu II 73Ta 74W 
162,5 163,5 167,7 168,5 173,5 175,0 181,5! 184,0 

75— 760s 77Ir 78Pt 
190,9 193,1 195,2 

7 

8 

9 
79Au 
197,2 

80Mg 
200,6 

81 Tl.... 82Pb.... ļ83Bi.... 
204,0 207,20 (208,0 

84Po.... 
(210,0) 85— 

10 
86Em... 

222,4 
87— 88Ra... 

226,0 
89Ac... 
(227) 

90Th.. 
232,4 

91 Pa... 
(230) 

92U... 
238,2 

Radioaktivi elementi apzimeti rupjākiem burtiem; .... norada izotopu pastāvēšanu. Elementu priekšā atrodas viņu kartības skaiti. 
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P i r m ā g r u p a : sārmu metāli: LI, Na, K, Rb, Cs. Tie 
ir stipri pozitivi v i e n v ē r t i g i elementi. Bez tam šajā grupā 
ieskaititi ari varš, sudrabs un zelts Pēdējiem uz skābekli tomēr 
daudz mazāka tieksme; tie nesadala ūdeni un rada bez vienvērtī
giem savienojumiem, kā CuCI, AgCI, AuCI ari augstākas valences 
sāļus (CuCI 2 , AuCI 3). Tie daudzkārt lidzigi astotās grupas ele
mentiem, par kuriem runāsim tāļak, un sastāda it kā šās grupas 
t u r p i n ā j u m u . Tā, varš pēc savām ipašibam stāv tuvu niķe-
lim, sudrabs—paladijam, zelts — platlnai. Kā paladijs un platina, 
ari sudrabs un zelts ir cēlmetāli. 

O t r ā g r u p a : sārmzemes metāli: Be, Mg, Ca, Sr, 
Ba, Ra. Šie ir stipri pozitīvi d l v v ē r t i g i metāli. Tie sadala 
ūdeni, viegli šķist skābēs, rada ūdeni grūti šķistošus karbonātus 
un pa daļai ari sulfātus (CaS0 4 , S rS0 4 , BaS0 4 , RaS0 4 ) . Cin
kam, kadmijam un dzivsudrabam vājāks pozltivais raksturs, nekā 
iepriekšējiem metāliem. Tie nesadala ūdeni, gausi šķist skābēs (kā, 
piem., kadmijs un dzivsudrabs) un uzrāda tieksmi radit kompleksu 
savienojumus. 

T r e š ā g r u p a : t r i s v ē r t i g l elementi ar noteiktu metā
lisku raksturu (izņemot boru, kas pēc fizikālām ipašibam atgādina 
oglekli). Šo elementu hidroksidi pa lielākai daļai vāji šķist ūdeni 
un relzā ar vāji bāzisku uzrāda ari vāji skābu raksturu (sevišķi 
bora hldroksids jeb borskābe, H 3 B 0 3 ) . Tikai aluminijs un bors 
sastopami lielākos vairumos. Pārējie šās grupas locekļi: Sc, Ga, 
Y, In, La, Tl, Ac pieder pie retiem elementiem. 

C e t u r t ā g r u p a : č e t r v ē r t i g i elementi. šas gru
pas sākuma elementi, ogleklis un silīcijs — metaloi'di. Tie rada 
vājas skābes: ogļskābi, H 2 C 0 3 , un sillcijskābl, H 2 Si0 3 . Pārējiem 
elementiem metālisks raksturs un tie bez skābēm rada ari vēl 
vājas bāzes. Bāziskais raksturs sevišķi spilgti Izteikts d i v v ē r 
t ī g o s alvas un svina savienojumos. Lielākā daļa šās grupas 
elementu ar ūdeņradi rada n e i t r ā l a s vielas, pēc oglekļa tetra-
chlorida tipa (CH 4 ) . 

R ^ r , ^ U Cerijam h o r i z o n t ā l ā virzienā pieslienas rinda, kas 
sastāv no 14 elementiem (kuri tabelē 60 apzīmēti kārtibas skaitiem 
no 59 līdz 72). Visi Šie elementi ārkārtīgi reti un ķimiskā ziņā 
viens otram tik lielā mērā lidzigi, ka tikai ar lielām pūlēm tos 
Izdevās atšķirt tirā veidā. Tie pa daļai trīsvērtigi, pa daļai Četrvēr
tigi, viena daļa pieder trešal, otra — ceturtai grupai. Visi šie ele
menti sastāda sevišķu horizontālu grupu un tos sauc r e t z e m j u 
m e t ā l u s . 

P i e k t ā g r u p ā : slāpeklis, fosfors, arsens, antlmons un 
bismuts sastāda sevišķu „apakšgrupu", kurai savienojumos ar 
negativiem elementiem maksimālā valence = 5. Piemēri: N 2 0 B , 

grupa 
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PCI Ē , AsCI 5 , SbCĻ BiCI 6 . Elementu raksturs pakāpeniski mai
nas no nemetāliska (slāpeklis, fosfors) metāliskā (antlmons, 
bismuts). Ar ūdeņradi rodas trisvērtigi savienojumi, pēc amon
jaka tipa: NH 3 , PH 3 , AsH 3 , SbH 3 , B iH 3 (pēdējs nestabils). Vanā
dijs, niobijs un tantals Ir amfotera rakstura reti elementi, kas rada 
skābes, pēc sastāva analoģiskas slāpekļ- un fosforskābei, un 
tādā kārtā šajos savienojumos izpilda ari piecvērtlgu elementu lomu. 

S e s t ā g r u p a : skābeklis, sērs, selens, tellurs un polonijs. 
Pēdējie četri elementi attlecibā pret skābekli s e š v ē r t i g i . Atom
svaram palielinoties, arvienu vairāk izlaužas uz ārieni metāliskā 
daba; vājāki ta parādās t. s. selena metāliskā modifikācijā, stip
rāki tellurā un polonljā Šie elementi ar ūdeņradi rada savieno
jumus pēc ūdens tipa, kuros tie divvērtigl: H 2 0 , H 2S, H 2Se. 
Tomēr šo vielu stabilitāte mazinās, atomsvaram palielinoties. 
Chroms, molibdens, volframs un urāns Ir metāli, kuri divvērtigos 
savienojumos ar halogēniem uzrāda noteikti bāzisku raksturu. Bet 
sešvērtigā stāvokli tie rada skābes, kuru sastāvs analoģisks sēr
skābei, piem., H 2 C r 0 4 (chromskābe). 

S e p t i t ā g r u p a : šajā grupā pieder mums jau pazīstamie 
halogēni: fluors, chlors, broms un jods, kas augstākās okslskābēs 
s e p t i ņ v ē r t l g i . Viņu raksturs galvenā kārtā spilgti negatīvs, 
kurš tikai jodā pāriet vāji pozitīvā. Ar ūdeņradi rodas vienvērtī
gas, ļoti stipras skābes. Šajā grupā pieder vēl mangāns, pēc 
savām fizikālām ipašibam neapšaubāms metāls, kas rada raksturi-
gus d i v v ē r t i g u s sāļus: MnCI 2 , MnS0 4 . Šis elements stāv 
attālāki no pārējiem. Bet augstākas valences savienojumos tam 
noteikti negativs raksturs: tā, piem., manganpārskābe, H M n 0 4 , kā 
pēc sastāva, tā ari ipašibam atgādina chlorpārskābi, HC I0 4 un 
jodpārskābl, H I 0 4 . Mangāns šajā skābē, kā ari viņas anhldridā, 
lidzigi halogēniem, s e p t l ņ v ē r t i g s elements. 

A s t o t ā g r u p a no pārejām atšķiras ar to, ka katrā 
viņas rūtiņā atrodas nevis pa vienam, bet pa t r i m e l e m e n 
t i e m . Metāli šajā grupā sadaļas divās apakšgrupās. Pirmā 
apakšgrupā stāv 3-šā perioda tris locekļi : dzelzs, kobalts, niķelis 
(dzelzs apakšgrupa), otrā — seši t. s. p l a t l n a s metāli: rute-
nijs, rodljs, paladijs, osmijs, iridijs un platīna. Tikai augstākos 
osmija un rutenija oksidos: Os0 4 , Ru0 4 sle metāli a s t o ņ v a -
l e n t l g i , kas atbilst viņu stāvoklim astotā grupā. Bet citos savie
nojumos šie metāli uzrāda zemāku valenci: no divi lidz 
seši. Vispārigi, platinas metāliem uz skābekli ļoti vāja tieksme un 
šajā ziņā tie pieslienas nulles grupas cēlajām gāzēm, un cēlmetā
liem : sudrabam un zeltam. Periodiskās 

Augstāk pievestos M e n d e ļ e j e v a sistēmas visu grupu rak- v j S p f " ^ ļ , 
sturojumus apvienojot, varam uzstādit sekošus vispārējus likumus: likumi. 
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K a t r a s g r u p a s e l e m e n t u v a l e n c e , a t t i e c ī b ā 
uz s k ā b e k l i , s a k r i t a r d o t ā s g r u p a s n o s a u 
k u m u : tā, pirmā grupā atrodas vienvērtīgi elementi, otrā—divvēr
tīgi, trešā — trisvērtigi u. t. t. Sakarā ar to nulles grupā atro
dam nulvērtigus elementus, kas attiecibā pret citiem Ir Inerti. 

V a l e n č u k o p s k a i t s a t t i e c i b ā p r e t s k ā b e k l i 
un ū d e ņ r a d i k a t r ā g r u p ā v i e n ā d s a r 8 (cik tālu 
dotās grupas priekšstāvji savienojas ar ūdeņradi). Piemēram, 
ceturtā grupā (ogleklis) 4 valences attiecibā uz ūdeņradi + 4 
valences attiecibā uz skābekli = 8; piektā grupā: 3 + 5 = 8; 
sestā grupā: 2 + 6 = 8 un septitā grupā: 1 + 7 = 8. 

K a t r ā h o r i z o n t ā l ā r i n d ā , p a l i e l i n o t i e s a t o m -
s v a r a m , p a s t i p r i n ā s e l e m e n t u n e g a t ī v a i s r a k 
s t u r s , bet katrā vertikālā rindā, palielinoties atomsvaram, pastip
rinās elementu pozitivals raksturs. Tādā kārtā, novērojamas p a k ā 
p e n i s k a s pārejas no nemetāliem uz metāliem, un otrādi. 

K a t r a s g r u p a s p i r m a i s e l e m e n t s a t š ķ i r a s 
no p ā r ē j i e m ar to, ka uzrāda tieksmi pāriet uz nākošo bla
kus grupu pa labi. Piemēram, litijs dažos savienojumos lidzigs 
sārmzemju metāliem (viņa karbonāts nešķist ūdeni). Berilijs 
lidzigs boram, bors — ogleklim. Ogleklis no pārējiem ceturtās 
grupas elementiem atšķiras ar to, ka tas rada saliktus organiskus 
savienojumus. Slāpeklis atšķiras no fosfora un ta analogiem ar 
savu inertlbu. Skābeklis daudzējādi lidzigs fluoram. Šos pirmā 
perioda elementus sauc t i p i s k u s elementus. 

K a t r a s g r u p a s s m a g ā k i e e l e m e n t i s a š ķ e ļ a s 
d i v ā s a t s e v i š ķ ā s „a p a k š g r u p ā s". Tā, piemēram, sārmu 
metālu grupā atšķeļas sudraba apakšgrupa, sārmzemju metālu 
grupā-c inka apakšgrupa u. t. t. Halogēnu grupā ar savām metā
liskām ipašibam atdalās mangāns. Divu „apakšgrupu" elementi 
pārmaiņus, seko viens otram t. i. pirmās apakšgrupas elementam 
seko otras apakšgrupas elements, pēc tam atkal pirmās apakšgru
pas elements u. t. t. piemēram: 

I grupa II grupa I I I grupa IV grupa 
a b a b a b a b 

apakš apakš apakš• apakš apakš apakš apakš apakš
grupa; grupa . grupa; grupa . grupa; grupa . grupa; grupa . 

K 
Cu 

Ca 
Zn Ga 

Sc 
Ge 

Ti 

Rb 
Ag 

Sr 
Cd In 

Y 
Sn 

Zr 

Cs 
Au 

Ba 

Ra 
Hg Tl 

1 La 

Ac 
Pb 

Ce ' 

S ā k o t a r t a l l i j u , p ē d ē j o d i v u h o r i z o n t ā l o 
r i n d u e l e m e n t i i r r a d i o a k t i v i . 
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P e r i o d i s k ā s s i s t e m a s p r i e k š r o c i b a s un t r ū k u m i . 

Periodiskā M e n d e ļ e j e v a sistēma ir teicams mnemotech- Mnemo-
nisks līdzeklis, ar kuru viegli varam orientēties neorganisko savle- t e c h n i k a -
nojūmu lielajā skaitā un neapgrūtināt atmiņu viņus studējot. Un 
tiešam, pamatigl iepazīstoties ar v i e n u katras grupas (vaj apakš
grupas) priekšstāvi, varam pēc analoģijas atcerēties ari citu locekļu 
savienojumu sastāvu un īpašibas. T a s a u g s t ā k ā m ē r ā a t 
v i e g l i n a n e o r g a n i s k ā s ķ i m i j a s studijas. 

Ne mazāk svarīga loma M e n d e ļ e j e v a sistēmai ir z inatnis-Periodiskā 
kos pētijumos kā vaditajai jaunu savienojumu un viņu pagatavoša- ^ ^ a d i t a j a 3 

nas metodu atrašanā. Tā, piemēram, P a n e t s (Panaet) pēdējā zinātniskos 
laikā atrada svina-ūdeņradi un bismut-ūdeņradl, pamatojoties pētījumos. 
uz šo elementu analoģiju ar silīciju un arsenu. 

Beidzot, M e n d e ļ e j e v a sistēma ir šimbrīžam vīspārigi pie- A tomsvaru 
* izvelc 

ņemto elementu atomsvaru (55 pl.) parelzibas svarīgs pierādījums, 
jo tikai šos un ne citus svaru lielumus izvēloties, elementi ievieto
jami sistēmā tajās vietās, kur tiem pēc viņu fizikālās un ķīmiskās 
dabas jābūt. Kad M e n d e ļ e j e v s publicēja savu sistēmu, beriliju 
vēl uzlūkoja kā trisvērtlgu elementu. Tā kā viņa ekvlvalentsvars = 
4,55, tad t o I a i k kā berilija atomsvaru pieņēma 3X4,544=13,65. 
Bet elementam ar šādu atomsvaru periodiskā sistēmā neatradās 
vieta, un tāpēc M e n d e ļ e j e v s izteica pārliecibu, ka berilijs div
vērtīgs, apzimejot viņa atomsvaru ar: 2X4,55=9,1 un to ievieto
jot otrā grupā. Pēc tam N i l s o n s un P e t t e r s o n s (Pettersson) 
šo uzskatu pilnīgi apstiprināja, noteicot berilija chlorlda molekular-
svaru pēc tvaika blivuma un pieņemot BeCI 2 kā ša savienojuma 
formulu. 

Tādā kārtā nevar būt šaubu, ka periodiskā sistēma Ir drošs Ķimiskā 
p a m a t s , uz k u r a c e ļ a m a n e o r g a n i s k ā s ķ i m i j a s ē k a . s istemātika. 
Šis uzskats tiks konzekventl izvests ša kursa otrā daļā, aplūkojot 
atsevišķus elementus un viņu savienojumus. Un tomēr pie visa ta 
būtu nevietā aizdarīt acis pret dažiem Šās sistēmas trūkumiem, 
kuri, savukārt, noderējuši kā izejas punkti jauniem pētījumiem, 
kas attista tāļak pamata domu par elementu ipašibu atkaribu no 
viņu atomsvariem. 

Vispirms uz sevī griež vēribu t u k š ā s v i e t a s sistēmā. Per iodiskās 
Pašlaik Šo „tukšumu" skaits ir 5 (43, 61, 75, 85 un 87 numuri, s i s t e m a s " \ . > i p rob lēmas . 
kuri apzimeti ar strīpiņām). 

Kad periodisko sistēmu atrada, tukšu vietu bij vairāk. M e n- M e n d e 
ļ e j e v a 

pareģojumi. 
I 6 1 6 V 8 

d e ļ e j e v s , šo likumu uzlūkodams ka noteiktu, kas nepielaiž 
izņēmumus, bij pārliecināts, ka šie „tukšumi" atbilst jauniem, vēl 
neatrastiem elementiem. M e n d e ļ e j e v s gāja vēl tāļak. Uz 
analoģijas pamata tas p a r e ģ o j a šo n e z i n ā m o elementu 
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fizikālās un ķimiskās īpašības. Dažus gadus vēlāk tika atrasti 
trīs jauni elementi: gallijs, skandijs un germanijs. Un tiešam, šo 
elementu ipašibas sakrita ar M e n d e ļ e j e v a pareģojumiem. 
Skandijs pilnīgi saskanēja ar M e n d e ļ e j e v a pareģoto un 
aprakstito „eka-boru", gallijs — ar „eka-alumlniju" un germanijs — 
ar „eka-slliciju". Jau ar šo „pravietojumu" piepildīšanos pietika, 
lai atzītu periodiskās sistēmas lielo nozīmi. 

Sab l īvē jumi Ja ari tādā kārta periodiskās sistēmas tukšās vietas tai nebij 
par piedauzības akmeni, bet gluži otrādi, vēl paātrināja viņas 
atzīšanu, tad, tomēr, daudz ļaunāki gāja ar pretējas dabas izņē
mumiem, un proti, gadijīenos, kad uz v i e n u v i e t u r a d ā s 
v a i r ā k i pretendenti. Periodiskā sistēma izrādījās „pārak šaura", 
šāds gadījiens mums bīj 8-tā grupā, kur „sablivejam" pa trim 
elementiem katrā rūtiņā. Līdzigu parādību novērojam ari 7-tā 
horizontālā rindā: šeit ievietojami mazākais 14 „ r e t z e m j u " ele
menti, kuri savā starpā tik līdzigī, ka tos nākas ieskaitīt periodis
kās sistēmas vienā grupā. Tā tad ari šeit jaīzlidzas ar sablivešanu. 

Svina Jaunākie F a j a n s a (Fajans) un S o d d l (Soddy) pēti-
izotopi. j u m ļ p a r radioaktīviem elementiem mūs iepazīstina ar iepriekšējās 

vienkāršās elementu šēmas citādiem sarežģijumīem. R ā d i j a m 
pakāpeniski sabrūkot, kā šās sabrukšanas beigu produkts rodas 
inaktīvs elements, kas pēc savām fizikālām un ķimīskām īpašībām 
pilnīgi identisks ar parasto d a b i g o svinu. Bet „radiosvina" 
atomsvars, pēc H e n i g š m i d a (Hönigschmid) smalkiem pētiju-
mīem, ir 206,05, kamēr dabigā svina atomsvars = 207,20. Mēs 
Šeit sastopamies ar piemēru, kad divi elementi savā starpā tik lidzīgi, 
ka tie nekādā ceļā nav viens no otra izšķirami, nedz ari atda
lāmi. Tomēr viņu atomsvaru lielā starpiba norāda, ka tie ir divi 
atsevišķi elementi. Šādus elementus sauc „i z o t o p ī s k u s". 
Trešais svina izotops rodas kā torija radioaktīvas sabrukšanas 
beigu produkts. „Torio-svina" atomsvars atrasts 207,9. Tā kā 
„parastais svins attīstījies dabā, rādijam un torijam minerālos pakā
peniski sabrūkot, tad visai ticami, ka tas ir radiosvina (ar atom
svaru 206,05) un toriosvīna (ar atomsvaru 207,9) m a i s i j u m s . 
Bet tā kā šie izotopi savā starpā pilnīgi līdzīgi, mēs viņu maisijumu 
nevaram sadalit a t s e v i š ķ o s elementos. 

Elementu ša kursa otrā daļā, kad iepazīsimies tuvāk ar smagajiem 
plejādes, radioaktīviem elementiem, kas ievietoti periodiskās sistēmas pēdē

jās divās horizontālās rindās, mēs redzēsim, ka šajās rindās katra 
vieta aizņemta no v a i r ā k i e m izotopiem. Mēs atrodam viena 
elementa vietā katrā rūtiņā elementu „ p l e j a d l " , kuri savā starpā 
pilnīgi līdzīgi, bet atšķiras ar atomsvariem. ša fakta paskaidro
šanai zemāk pievedam radioaktīvo elementu „plejadu" tabeli ar viņu 
atomsvariem, kuru sastādijīs F a j a n s s uz radioaktīvo pētijumu 
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pamata. Katras plejādes tipiskie (t. i. parastie) elementi apzimeti 
treknākiem burtiem. 

T a b e I e № 6 1 . 
R a d i o a k t ī v o e l e m e n t u p l e j ā d e s (pēc F a j a n s a ) . 
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Jau augstāk tika aizrādits, ka izotopu elementi, kuri pieder F a j a n s 

vienai plejādei, tik lidzlgi viens otram, ka parastiem ķimisklem lidzek- teorija, 
ļiem tie nav atdalāmi. Tikai r a d i o a k t ī v u elementu sabruk
šanai pateicoties, izdevās no rādija, torija u. c. radioaktīviem ele
mentiem Iegūt dažādus tirus svina „veidus" un noteikt viņu atomsvarus. 
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Ja nebūtu šās izdevibas, mēs p a r a s t o svinu uzlūkotu kā indivīdu, 
kaut gan patlesibā tas ir maisijums un v i ņ a a t o m s v a r s (207,2) 
ir k o m p o n e n t u a t o m s v a r u v i d ē j a i s s k a i t s . F a j a n s s 
šo viedokli attistija tāļak, piemērejot to ari n e r a d i o a k t i v i e m 
elementiem. Un tiešam: ja pielaižam, ka ari pārējie elementi var 
sastādīt plejādes no v a i r ā k i e m izotopiem, tad jānāk pie slēdzie
na, ka atrastie atomsvari nav raksturigi atsevišķam elementam, bet 
ir vairāku izotopu atomsvaru vidus skaits. Tādā kārtā atomsvara 
lielums atkarājas no tās vielas s a s t ā v a , kuru lidz šim uzlūko
jām kā individu, bet kurš — no izotopljas teorijas viedokļa — to
mēr ir maisījums. No šāda redzes punkta izejot, izskaidrojami da
ži k ā r t i g a s a t o m s v a r u m a i ņ a s i z ņ ē m u m i , kuri, kā mi-

A t o m s v a r u nejam, ir viens no periodiskās sistēmas trūkumiem, 
diferences . 

T a b e l e № 62. 

A t o m s v a r u d i f e r e n c e s . 

R
in

d
a
 

0 I II III IV V VI VII VIII 

• 1 He — Li - B e — B — C — N — 0 — F — 
3 2 2 1 2 2 3 1 

2 — Ne — N a - Mg — AI — Si — P -- S — Cl -

3 1,3 2,8 1,2 2,7 1 3,4 4,4 
3 — Ar — K — Ca — Sc - Tl — V — Cr - Mn - F e - C o — N i -

- 0,8 1 5 3 3 1 3 0,9 3,1 - 0,3 — 
4 — Cu — Zn — Ga — Ge — As — Se — Br — 

4,9 1,8 4,5 2,6 2,5 4,2 0,7 3 
5 — K r — R b — Sr — Y — Zr — Mb — Mo — ? — Ru — Rh - Pd— 

2,5 2,2 1,1 1,9 2,9 2,5 (2,85) (2,85) 1,2 3,8 
6 — Ag — Cd — In — Sn — Sb - Te — I — 

1,2 4,5 2,4 3,9 1,5 7,3 -0,6 3,3 
7 — X — Cs — Ba - La — C e — P r — N d ? — S m - E u — G d Tb — 

2,6 4,6 1,6 1,2 0,7 3,4 (3,05) (3,05) 1,6 5,3 1,9 3,3 
8 D y - H o - E r - T u l~Yb~Lu Tu l | - Ta— W ? — Os — Ir — Pt — 

1,0 4,2 0,8 5,0 1,5 (3,25) (3,2) 2,5 (3,45) (3,45) 2,2 2,1 
9 — Au — Hg — T l — Pb — Bi — Po — ? — 

2,0 3,4 3,4 3,2 1,8 1,0 (6,0) (6,0). 
10 —Em - ? — Ra - Ac — Th — Pa— U — 

(2,0) (2,ū) 1,0 5,1 (3,05) (3,05). 

Skaiti zem elementiem apzimē divu, viens otram sekojošu atomsvaru 
d i f e r e n c i . Iekavās ieslēgtas vidējās diferences gadijienos, kad 

starpelementu atomsvari nav zināmi. 
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Vispirms no divu, viens otram sekojošu elementu atomsvaru 
diferenču aprēķina redzams, ka atomsvara pieaugšana, pārejot no 
viena elementa uz otru, nav pastāviga. V i d ē j a i diferencei 
starp atomsvariem jābūt 2,607. Bet istenibā viņa svārstās inter
vālā, sākot ar dažām desmitdaļām un beidzot ar 7,3. Un nepa
tīkamākais ir tas, ka dažos gadijienos ta kļūst pat negativa. Viss 
tas traucē elementu konzekvenci sistēmā. Tā, piemēram, tellura 
atomsvars l i e l ā k s , nekā joda atomsvars. Turoties stingri pie 
atomsvaru konzekvences likuma, tellurs būtu jāievieto p ē c joda. Izņēmumi 
Tādā gadijienā jods būtu jāievieto sestā grupā, bet tellurs japie- konzeTven" 
skaita halogēniem. Bet tas runā pretim šo elementu ķimiskam ces l ikuma, 
raksturam. Lidzigu atomsvaru konzekvences pārkāpumu novēro
jam starp kobaltu un niķell, kā ari starp argona un kāliju. Niķe-
llm lielāks atomsvars, nekā kobaltam, bet pēc ķimiskām ipašlbam 
kobalts dzelzij tuvāk, nekā niķelis. Kālijam jāstāv aiz argona, kaut 
gan viņa atomsvars mazāks par argona atomsvaru. M e n d e ļ e-
j e v s domāja, ka šie izņēmumi rodas no kļūdām, kas pielaistas 
atomsvaru aprēķinos. Tomēr vairākkārtēji rūpigi aprēķini neapšau
bāmi pierāda, ka šeit darišana ar anomālijām. Bet ja pielaižam, 
ka mūsu elementi ir izotopu maisijumi, tad kļūst skaidrs, ka ķimiķu 
noteiktajiem „parasto" elementu atomsvariem ir gadijienā raksturs. 
Lidz ar to ļoti iespējams, ka gadijienā, ja izdotos atrast „ t i ru" ele
mentu t. i. atsevišķu izotopu atomsvaru noteikšanas metodi, varētu 
cerēt atrast ari vienkāršākas attiecibas starp skaitiem, kas atbilst 
elementu atomsvariem. 

Jau 19 gadsimteņa sākumā bij novērots, ka atomsvari maz P r o u t a 
atšķiras no veseliem skaitiem. Tāpēc P r o u t s (Prout) 1815 g. h l P o t e z e -
pieņēma, ka v i s i a t o m s v a r i s t ā v v j e n k ā r š ā a t t i e 
c ī b ā p r e t ū d e ņ r a ž a a t o m s v a r u (toreiz ūdeņraža atom
svars = 1). Tāpēc ūdeņradi tas uzlūkoja kā p r i m ā r u ele
mentu, bet visus pārējos kā sastāvošus no dažādu ūdeņraža atomu 
daudzumiem. 

Tā kā tajos laikos atomsvaru noteikšanas metodes nebij tik 
smalki izstrādātas un zinātnieki, vispārīgi, nepiegrieza lielu vēribu 
smalkiem atomsvara aprēķiniem, — P r o u t a m bij tiesiba pie
ņemt, ka n o v ē r š a n ā s no veseliem skaitiem ceļas no ekspe
rimentu kļūdām. 

Par nožēlošanu rūgtā isteniba driz vien laupija tlcibu uz Šo T e b i l d u m i 

vienkāršo likumu. Smalki atomsvaru aprēķini, kurus izdarija B e r - pret šo 
c e l i u s s , un sevišķi klasiskie S t a s a (Stass) pētijumi neapgāžami n i P o t e z i -
pierādija, ka nebūt ne visi atomsvari ir veseli skaiti. Jau D i m ā 
(Dumas) bij spiests pieņemt kā vienibu p u s i no ūdeņraža 
atomsvara un viņa pēctečiem, kuri negribja atteikties no vilinošās 
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idejas par elementu salikto dabu, bij jāapmierinās ar pieņemtās 
vienības c e t u r t o un pat a s t o t o daļu. Protams, aiz ša 
iemesla hipotētiskā „protoelementa" atomsvars kļuva mazāks, nekā 
eksperimenta kļūdas, kas noteicot atomsvarus neizbēgamas. Un 
tāpēc viss pamata jautājums bij galīgi izņemts no eksperimentu 
sfēras un pārnests hipotēžu valsti. 

Elementi ar Un tomēr Ir l i e l s d a u d z u m s a t o m s v a r u , k u r i 
vesel iem m a z a t š ķ i r a s no v e s e l i e m s k a i t i e m , kā redzams 

atomsvaru ' 
skaitiem, sekojošos datos: 

Ta b e l e 63. 

E l e m e n t i , k u r u a t o m s v a r i a t š ķ i r a s m a z ā k 
p a r 0,1 no v e s e l i e m s k a i t i e m . 

0 = 16 

As = 74,96 Cr = 52,0 La = 139,0 P = 31,04 

B = ,11,0 Eu = 152,0 Li = 6,94 Ra = 226,0 

Bi = 208,0 F = 19,0 Lu = 175,00 S = 32,06 

Br = 79,92 H = 1,008 Mn = 54,93 Tl = 204,0 

C = 12,005 He == 4,00 Mo = 96,0 V = 51,0 

Ca = 40,07 I = 126,92 N = 14,01 vv = 184,0 

Co = 58,97 Kr = 82,92 Na = 23,00 

No 83 elementiem, kuriem atomsvari smalki noteikti, 
2 7 - ņ i e m elementiem atomsvari atšķiras mazāk par 0,1 no veseliem 

, skaitiem. Tam nevaram vairs piešķirt vienigi gadljiena raksturu. 
Turoties pie augstāk pievestā uzskata, ka daži elementi sastāv no 
Izotopu maisījumiem, P r o u t a hipotēzi varam atzit par pareizu 
a t t i e c ī b ā u z a t s e v i š ķ i e m t i r l e m e l e m e n 
t i e m , un novērojamās novēršanās no tās izskaidrot ar izotopu 
piemalsijumlem. 

Kanālu stari. J a Šo hipotēzi vēl neilgi atpakaļ pieņēma ar zināmu atturību 
un skepticisma tad pēdējā laikā ta ieguvusi stingru eksperimentālu 
atbalstu jaunākos A s t o n a pētījumos par k a n ā l u s t a r i e m , 
šādi fizikā apzimē sevišķus starus, kuri rodas katoda stobriņā 
(sal. 144 zimejumā 229 Ip. p.). No parastiem katoda stariem 
„kanalu" stari atšķiras ar to, ka tos izstaro katoda otra puse 
(t. i. ta, kas n a v pagriezta pret anodu). 222 zimejumā redzams 
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Šāds stobriņš, kurā Šie stari novērojami (un kurus pirmais 
atrada G o l d Š t e i n s ) . Stipri retinātā caurulē 
iekausets katods K, kurā atrodas mazi cau
rumiņi („kanali"). Ja katodu un anodu 
(— un - f ) savienojam ar indukcijas spoles 
poliem, caurules apakšdaļā rodas katoda 
stari (elektronu straume, sal. 230 Ip. p.), 
bet no katoda K uz a u g š u krit brūnu 
staru kūlis: tie Ir kanālu stari. Kondensatora 
n e g a t i v i pielādēta platite šos starus pievelk. 
Tas pierāda, ka tie pielādēti ar p o z l t i v o 
elektribu (pretēji negatīviem katoda stariem). 
Noteicot kanālu staru noliekšanos elektrosta-
tiskā un magneta laukumā, atrasts, ka šo 
staru elektriskā lādiņa attieciba pret viņu 

— vienmēr mazāka par 96540 masu, t. 
kuloniem 

e 

Zīm. № 222 G o 1 el
s t e i n a s tobr iņš 
kanālu staru dt-mon 

st rācijai. 

uz 1 gr. masas : tā tad mazāka, 
nekā —pr i ekš ūdeņraža joniem (230 Ip. p.). Tā 
kā elementārā lādiņa e lielums visos gadijie-
nos vienāds, tad k a n ā l u s t a r u p o z i t i -
v a i s l ā d i ņ š s a i s t i t s a r m a t e r i ā l ā m 
d a ļ i ņ ā m , kuru masa nav mazāka par viena 
ūdeņraža atoma masu. Attistot tālāk — no-

teikšanas metodi, A s t o n s atrada, ka šāda 
ceļā noteicama j o n u m a s a tai gāzei, kura (nelielos daudzumos) 
atrodas kanālu stobriņā. Jo priekš ūdeņraža : 

= 96540 ^ 
m h g rams 

e - 96540.m h , 

vaj ari pieņemot, ka ūdeņraža atoma masa = 
dabonam tieši pētāmās gāzes atomsvaru m k : 

96540 

Tā tad: 

1 (n 1), mes 

V m k / 

A s t o n s Šādā ceļā noteica atomsvarus veselai elementu rindai. 
Un kas iznāca? Izrādijas, ka pilnīgi saskaņā ar augstāk pieve
stiem uzskatiem par elementu izotopisko dabu, šis zinātnieks at
r a d a , ka d a u d z i e l e m e n t i i r 2, 3 un v a i r ā k u i z o t o p u 
m a i s ī j u m i . Tā, piemēram, chlors sastāv no diviem izotopiem ar 
atomsvariem 35 un 37 (sal. 315 Ip. p.), neons no diviem izotopiem 
ar atomsvariem 20 un 22. Tāļak, no d i v i e m izotopiem vēl sastāv 
bors, silicijs, argons, broms, litijs, kālijs un rubidijs. Ksenons jau 

A s t o n a 
pētijumi. 
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sastāv no vairāk kā pieciem izotopiskiem komponentiem, bet krip-
tons un dzivsudrabs no sešiem. Kā „ t i r i elementi", pēc A s t o n a 
pētijumlem, uzlūkojami: ūdeņradis, hēlijs, ogleklis, slāpeklis, skā
beklis, fluors, fosfors, sērs un arsens, t. i. e l e m e n t i , k u r u 
a t o m s v a r l I z t e i k t [ \ g a n d r ī z p l l n i g i v e s e l o s s k a i t o s 
(sal. tabeli 63 , 386 Ip. p. un tab. 64). 

T a b e I e 64 
I z o t o p i s k i e l e m e n t i . 

0 I II III IV V : VI VII 

Me LI B c N 0 F 
4,0 6. 7 10.11 12 14 16 19 
Ne Na Si P S Cl 

20.22 23 28.29.30 31 32 35.37 
A K — • — 

40.36 39.41 
'•• —r, , i • — • As Br 

Kr. Rb 75 78.81 
84.86.82 85.87 
83.80.73 

X Cs 
1 

127 
129.131 133 
132.134 

135 

— Hg 
199.202 

204 

Pb 
206.210 

214 

Tādā kārtā A s t o n a pētījumi rādija jaunu atbalstu P r o u t a 
hipotēzei un izskaidroja periodiskā likuma trūkumus. 

R e n t g e n a 
stari. 

P e r l o d l s k ā l i k u m a e k s p e r i m e n t a l s a p s t i p r i n ā j u m s . 
Ja k a t o d a s t a 

r i , kurus tukšā cau
rulē izstaro katods K 
(zim. 223), krit uz kādu 
cietu virsmu, piemēram 
platīti A ļ („antikatodu"),' 
pēdējā izstaro stipru sta
ru kūli, kas iet cauri da
žādiem necaurspidigiem 

ķermeņiem, piem., kokam,ādai u. c. Tie ir pazīstamie R e n t g e n a 

Zīm. № 223. R e n t g e n a s tobr iņš 
K—katods , A—anods, Ai—antikatods. 
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s t a r i , kuri jaunākā laikā ieguvuši tik lielu nozimi ārstniecibā. R e n t 
g e n a stari neatspogojas no spoguļa virsmas un ief cauri prizmai 
nesadalīdamies. Tāpēc daži fiziķi domāja, ka ari šie stari sastāv no 
matērijas daļiņām, lidzigi katoda un kanālu stariem. Tomēr L a u e 
(von Laue), kā ari V. G. B r a g s (sen) un V. L. B r a g s (jun) 
eksperimentālā ceļā pierādīja, ka Rentgena stari pēc savas dabas Ren tgena 
identiski ar parastiem gaismas stariem un no pēdējiem atšķiras spektr i , 
tikai ar to, ka viņu viļņu garums ārkārtigi mazs, un proti, 1000 
reiz isaks, nekā redzamo staru vilnis. Aiz Ša iemesla 
visgludākā spoguļa virsma priekš tiem ir grubuļaina un 
staru atspogošanas vietā rodas staru saistišana. Bet ja staru kūli, 
kas plūst no Rentgena stobriņa A (zim. 224), laižam uz kristāla 

c 

Zīm. № 224 F r i d r i c h a un K n i p p i n g a aparāts Rentgena staru 
viļņa garuma noteikšanai . 

platiti Kr, kas ievietota noslēgtā kastē, tad šie stari, atspogodami 
no atsevišķām kristāla molekulām, kuru Iekārtojums atgādina sie
tiņu, rada i n t e r f e r e n c i (lidzigi parastiem gaismas stariem, 
kad tie iet caur smalku sietiņu). Rentgena staru interferencei 
pateicoties, mēs dabonam uz fotogrāfiskām platitem Pv P 2 . . . bez 
centrālā plankuma, kuru rada kristālam tieši cauri ejošs stars, vēl 
plankumus, kuri pa aplocēm sagrupēti ap centrālo plankumu 
(zim. 225). šos plankumus rada interferejoši stari. Izmērojot 
aploču rādiusus un saskaitot plankumus, Izdevās smalki noteikt 
Rentgena staru viļņu garumu (0,03 — 0,15 ŗxp.). 

Šajos pētijumos tika pierādits, ka Rentgena stari, lidzigi,, bal
tai" gaismai, ir d a ž ā d a viļņu garuma staru kūlis. Ar aprak-
stlto metodi iespējams šo kūli sašķelt vienādas dabas staros, t. i. 
iegūt „Rentgena staru spektru". Ģeniālais jaunais angļu fiziķis 

Kartibas 
skaiti. 
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M o z l i (Moselev), kas par nožēlošanu krita pie Galipoles pasau
les karam par upuru, izpētijis viļņu garumu dažādiem stariem, « 
kurus izstaro no dažādām vielām pagatavoti antlkatodi. Pie tam 

Zīm. № 225. R e n t g e n a staru in te r ference . 

viņš atrada, ka katrs elements, kas Rentgena stobriņā darbojas kā 
antikatods, izstaro starus, kuriem noteikts unšam elementam r a k 
s t u r ī g s viļņa garums, šie dati dažiem elementiem pievesti 
sekojošā tabelē 56. 

No elementārās fizikas kursa zināms, ka ja vienādas dabas 
(homogens) gaismas stars 1 sekundē izdara v svārstibas un viņa 
viļņa garums = X, tad vienā sekundē tas noskrien ceļu v, kas 
vienāds ar viļņa garuma un svārstibu skaita reizinājumu: 

v = X . v. 

Lielumu v sauc gaismas ātrumu, kas aprēķināts 300000 kilo
metri sekundē: 

v = 300000 - - ° - m - = 30000000000 — sek sek. 

Zinot viļņa garumu X, varam aprēķināt svārstibu skaitu v pēc 
formulas: 

_v _ 3 x 1 0 1 0 

X ~~ X 

Dažādi elementu svārstibu skaiti uzrāditi 56 tabeles 4 stabiņā. 
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T ā b e l e 56. 
D a ž ā d u e l e m e n t u I z s t a r o t o R e n t g e n a s t a r u Ka 

s v ā r s t i b u s k a i t i un e l e m e n t u „ k ā r t i b a s s k a i t i " . 

Elements 
A

to
m

-
sv

ar
s.

 Viļņa ga rums 

X 

Svārs t ibu 
skaits 

V 
V V 

K
ār

ti
ba

s I
 

sk
ai

ts
. 

| 

Nātrijs. . 23,00 11,951X10" 8cm 0,2510X10 1 8 5,010X10 8 11 
Fosfors . 31,04 6,168 0,4863 „ 6,973 „ 15 
Kalcijs. . 40,07 3,355 „ 0,8942 „ 9,456 „ 20 
Mangāns 54,93 2,093 „ 1,433 11,97 25 
Cinks . . 65,37 1,437 „ 2,088 14,44 30 
Broms. . 79,92 1,035 2,898 17,03 35 
Cirkonijs 90,6 0,788 „ 3,808 „ 19,51 40 
Rodijs. . 102,9 0,615 „ 4,878 „ 22,08 45 
Alva . . . 118,7 0,487 „ 6,160 „ 24,82 50 
Cēzijs. . 132,81 0,398 „ 7,537 27,45 55 
Neodims 144,3 0,330 9,090 „ 30,15 60 

šaja tabele redzam, ka palielinoties atomsvaram, Rentgena 
staru svārstibu skaits pieaug. 

Ja koordinātu sistēmā (zim. 226) uz abscisu ases atzimejam 
ķīmiskos elementus, viņu atomsvaru kārtībā, vienu no otra v i e-

0 5 10 15 10 25 30 35 W <tf 50 55 60 

Zim. № 22t5 Sakars starp elementul^kārtibas skaitiem un svārstibu 
skaitu kvadrātsakni (M o z 1 i likums). 
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n a d ā a t t ā I u m ā, bet uz ordinatu ases šiem elementiem attie
cīgas kvadrātsaknes no viņu svārstibu skaita, tad, savienojot visus 
punktus, rodas taisna linija, kas iet caur koordinātu sistēmas 
sākuma punktu. No ta izvedams sekošs l ikums : „ k v a d r a t -

M o z l i s a k n e no d o t ā e l e m e n t a R e n t g e n a s t a r a s v ā r -
l ikums. i x i 

s t i b u s k a i t a 11 e š i - p ro p o r c i o n a I a ša e l e m e n t a 
k ā r t i b a s s k a i t a m p e r i o d i s k ā s i s t ē m ā ( M o z l i 
l i k u m s ) . 

Ja ar N apzimejam vietu, kuru ieņem elements periodiskā 
sistēmā (t. i. ūdeņradim N = 1, hēlijam N = 2, litijam N = 3 u. 
t. t.), tad M o z l i likums izteicams šādā nolidzinajumā: 

j / T = c (N—a), 

Vispārigs pie kam c un a apzīmē konstantus lielumus, kas raksturigi dotam 
e l s k a h s t U s t a r a m - No šās formulas smalki aprēķināms jebkura elementa 

kārtibas skaits jeb viņa vieta periodiskā sistēmā. Tādā kārtā iegū
tos kārtibas skaitus Ievietojot periodiskā sistēmā (tabele 60), 
n ā k a m p i e p ā r l i e c i b a s , ka m ū s u p e r i o d i s k ā s i s 
t ē m a , neraugoties uz dažiem viņas trūkumiem, s a s t ā d i t a 
p a r e i z i . Mēs redzam, ka no ūdeņraža lidz urānam teorija 
paredz 92 elementus, no kuriem 87 ir atrasti un izpētiti. 

V a l e n c e s j a u n ā k a t e o r i j a . 

Ūdeņraža Jau 17 lekcijā nācām pie slēdziena, ka elementu atomi 
spektrs , uzbūvēti no šikākām sastāvdaļām: no pozltiviem kodoliem un 

negativiem, ap kodolu riņķojošiem elektroniem (sal. 231 Ip. p.). 
Šāds uzskats vēl vairāk apstiprinās, ja izpētām gaismas s p e k t r u s , 
ko dod dažādi elementi augstās temperatūrās, vaj zem elektriskas 
izlādes iespaida. 

Ja stikla caurulē, kurā iekauseti divi elektrodi, ielaižam zem 
apm. I 0 m / m spiediena ū d e ņ r a d i un [[elektrodus savienojam 

Zīm. № 227. G e i s i e r a s tobr iņš . 

ar induktora poliem, caurule izlādes laika novērojama sarkana 
gaisma (zim. 227). Laižot to spektroskopā caur stikla prizmu, viņu 



— 393 — 

varam sadalit piecas linijas (zim. 228), kuram pakāpeniski šādi 
viļņu garumi: 656,3 u-u, 486,1 \i\x, 434,1 u ļ i , 410,2 ļ i ļ i un 397,0 up.. 

Hoc H /3 H ŽT H 

Zim. № 228. Ūdeņraža spektrs . 

B a l m e r s atrada, ka šie skaiti ar ..astronomisku noteiktibu" Balmera 
aprēķināmi no šāda vienkārša nolidzinajuma: sērija. 

3 X 1010 _ / 1 1 \ 
Svarstibu skaits : v = — = R \-^2 ~ ~m^J> 

pie kam n un m — vienkārši veseli skaiti, piem., n = 2, bet 
m = 3, 4, 5, 6, 7.... Tādā gadljienā R ir konstants lielums-
R = 3,291 X 10 1 5 ( R i d b e r g a konstante). 

T a b e l e № 66 
Ū d e ņ r a ž a s p e k t r a l ī n i j u v i ļ ņ u g a r u m i . 

Ūdeņraža 
linija 

Novērota is viļņa 
ga rums 

Aprēķināta is viļņa 
ga rums 

Starpiba 

H « 

H r 

H £ 

656 ,496X10 9 cm 

486,293 „ „ 

434,190 „ „ 

410,310 „ „ 

379,140 „ . 

X = 1 3 2 —656.497X10- 9cm 
R • 3 2—2 2 1 

1 4* 
— ' * „—486,293 „ „ 

R- 4 2 - 2 2 

= J L —.„=434,200 „ „ 
R • 5 2—2 2 ' 

— 1 6 2 —410,311 „ „ 
R • 6 2 —2 2 ' 1 

— 1 ' —397,140 ,, „ 
R- 7 2 - 2 2 

0,001 

0,000 

0,010 

0,001 

0,000 

B o r s (Bohr) šo smalki noteikto likumu izskaidroja no 
P l a n k a (Planck) k v a n t u t e o r i j a s viedokļa, šās teorijas . K v a n t u 
pamata ideja pastāv tamā, ka atoma enerģija nespēj mainities t e o n i a -
nepārtraukti, bet ša maiņa vienmēr notiek l ē c i e n i e m , t. i. atse
višķa atoma enerģija, palielinādamās, vaj pamazinādamās, nekad 
nevar būt m a z ā k a par zināmu minimālo («elementāro") dau
dzumu, kuru saucam enerģijas k v a n t u . Attiecibā uz elektrisko 
enerģiju šāda elektribas kvanta pastāvēšana tika pierādita pie 
e l e k t r o n i e m (par kuriem runājām 230 Ip. p.), t. I. elektriskā 
lādiņa elementāriem daudzumiem. Bet P I a n k s Šo uzskatu attie-
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cinaja uz visiem enerģijas veidiem, kurus aplūkojām 20 lekcijā. 
Tā tad „k v a n t i " ir elementāri un nedalāmi enerģijas daudzumi, 
kā a t o m i — matērijas elementāras daļiņas. 

Ūdeņraža Palūkosimies tāļak, pie kādiem slēdzieniem noved kvantu 
^ e ^ p ' ē c " teorija attiecibā uz ūdeņraža spektru, šam nolūkam Iedomāsimies 

B o r a . ūdeņraža atoma modeli (zim. 229). Pēc B o r a , ūdeņraža atoms 
sastāv no vidus k o-

D nP 4 d o I a, ap kuru 

rinko v i e n s elek-trons. Ta ka atoms 
Zīm. № 229. Ūdeņraža atoma mode l s pēc B o r a . s a v ā v i s u m ā ir 

elektriski neitrāls, 
tad vidus kodolam jābūt p o z i t i v l pielādētam, pie kam šam 
lādiņam jābūt vienādam ar elektrona negativo lādiņu, t. i. ar ele
mentāro elektrības kvantu: e (sal. 226 Ip. p.). Ja elektrons stā
vētu mierā, tam būtu zem elektriskā pievilkšanas spēka janokrit 
uz kodolu un ar to jāsavienojas. Tāpēc mums jāpieņem, ka elek
trons riņķo ap kodolu, kā zeme ap sauli: tādejādi elektriskās pie
vilkšanas spēks tiek lidzsvarots ar elektrona riņķošanas c e n t r i 
f ú g a l o spēku. 

Ūdeņraža Kamēr elektrons riņķo v i e n ā orbitā ar pastāvigu ātrumu, 
izstarojums s j s t e m a atrodas lidzsvarā. Tikko zem ārienes spēku (elektriskās 

ka e lek t ronu 
svārs t ibu izlādes) Iespaida elektrons pārlec uz citu orbitu t. I. attālinās no 

sekas, kodola, šis lidzsvars tiek traucēts. Šāds traucējums Ir saistits ar 
gaismas izstarojumu (Gelslera stobriņš). Elektronam no kodola 
attālinoties top patērēts darbs, pie kam sistēmā vairojās „potenciālā 
enerģija". Mēs zlnam no kvantu teorijas, ka enerģijas maiņa ne
norisinās nepārtraukti, bet notiek l ē c i e n i e m . Tāpēc ari elektrons 
nevis pamazam attālinās no iepriekšējās orbītas, bet u z r e i z 
p ā r l e c uz o t r u o r b i t u . 

B a l m e r a B o r s uz kvantu teorijas pamata Izveda šādu formulu svār-
i zvedums . S u D U skaitam stariem, kurus izstaro elektrons, „pārlecot" no vienas 

órbitas uz otru. 

Svārstibu skaits: v =-—Uj-— ( \ L - Y 

h 3 v. n 2 m 2 ' 
pie kam n un m — v i e n k ā r š i v e s e l i s k a i t i ( 1 , 2, 3 . . . . ) . 
Pirms iekavām Šajā nolidzlnajumā stāv k o n s t a n t u lielumu reizi
nājums. Ar šām konstantēm mēs jau pazistami no 17 lekcijas 
(226 un 230 Ip. p.), un proti: 

it = 3,1416 
[i = elektrona masa = 0,87 X 10. 2 7 gr. (230 Ip. p.) 
e = elektrona elementarais lādiņš = 4,7 X 1 0 " 1 0 elektrostat. 

vienibas (226. Ip. p.) 
h = pastāvigs lielums ( „ P l a n k a konstante") = 6,5X10" 2 7. 
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Ievietojot ir, p, e un h nolidzinajumā priekš u, B o r s dabūja: R i d b e r g a 
konstante. 

_ 2X(3,1416) 2X0,87 X1 Q - 2 7 X(4,7X10 1 0 ) 4 / J 1 \ 
V T (6,5X10- 2 7 ) 3 V"n2" I r i 2 / 

jeb 
v = 3,1X10 1 B ( - 1 - - A ) -V n 2 m 2 ' 

Pēdējā formula pilnīgi sakrit ar to, kuru B a l m e r s atrada priekš 
ūdeņraža spektra linljam. (sal. 393 Ip. p.) un konstante 3,1 X 1 0 1 5 

eksperimenta kļūdu apmēros saskan ar R i d b e r g a konstanti R 
B a I m e r a formulā. 

B o r a teorijas saskaņa ar B a l m e r a novērojumiem Šai E ļ e k t r o n a 

teorijai piešķir sevišķu nozīmi un nostiprina mūsu uzskatus par ā t rums un 
a t o m u i e k š ē j o u z b ū v i . B o r s uz šās teorijas pamata v i ņ a , o r b l t a s 

; rād iuss . 

aprēķināja elektrona orbītas rādiusu un viņa riņķošanas ātrumu. 
Viņš atrada, k a : 

elektrona riņķošanas orbitas rādiuss = 0 ,55X10 1 8 cm (saskaņā 
ar ūdeņraža atoma lielumu, sal. 224 Ip. p.), 

elektrona riņķošanas ātrums = 2,17X10 8 ^ (apm. ~ no 
gaismas ātruma), 

elektrona riņķojumu skaits ap kodolu = 6,2X10 1 5 vienā sekundē. 
Tāļak B o r s Šo teoriju izlietoja ari citu elementu atoma uz

būves noskaidrošanai. Tā, h ē l i j a atoma models dabon veidu, kas Citu atomu 
redzams 230 zimejumā: ap kodolu, kas pielādēts ar d i v k ā r š u m o d e l ' -

pozitivu lādiņu, pa 
- 7^% O0 i- kopēju orbitu riņķo Š t V ^ y | s t e r ^ k ^ * ^ divi elektroni. L i t i j a 

atoms sastāv no 
Zīm. № 230. Hēlija atoma modeis. centrālā kodola un 

t r i m elektroniem 
(zim. 231): divi iekšējie elektroni riņķo pa kopēju orbitu, bet viens 
elektrons—pa ārējo orbitu. Bet smagākiem atomiem ir daudz sarežģī
tāki modeļi, kuriem šim-
brižam_ vēl nevaram pie- ,."•*"' 
kļūt ar matemātiskiem ap- \ 
rēķiniem. Tomēr ari Šajos / / ^ < -
sarežģītajos gadijienos, zi- \ 
not k o p ē j o e I e k t r o- N . . 
nu s k a i t u a t o m ā , 
izdodas uzstādit vispārēju 
elektronu konfigurāciju. zīm. № 231. Litija atoma models. 

Ša skaita noteikša- Kodola 
nas metodi izstrādāja R e z e r f o r d s . Pētot rādija pozitīvo staru pozitīvais 
(t. s. a-staru) noliekšanos, kad tie iet caur dažādām vielām, šis a i ņ 1 



— 396 — 

Viņa sakars 
ar kārt ibas 

skaitu. 

Elektronu 
skaits 

v ienāds ar 
kart ibas 
skaitu. 

Kodolu 
ipašibas. 

Elekt ronu 
ipašibas. 

Kodolu 
uzbūve . 

zinātnieks pierādija, ka šo staru noliekšanās proporcionāla k o d o l a 
p o z l t i v ā l ā d i ņ a kvadrātam. Dažādu elementu kodolu lādiņu 
aprēķini noveda pie slēdziena, ka pozitivā lādiņa lielums pieaug lidz 
ar atomsvaru. Tā, piemēram, pieņemot ūdeņraža kodola lādiņu = 1, 
dabonam: 

hēlijam 2, ogleklim 6, skābekllm 8, sēram 16 u. t. t. Šos 
skaitus salīdzinot ar periodiskās sistēmas tabell (377 Ip. p.), 
novērojam, ka : 

„ k o d o l a p o z l t i v a i s l ā d i ņ š p ē c s a v a l i e l u m a 
v i e n ā d s a r e l e m e n t a k ā r t ī b a s s k a i t u p e r i o d i s k ā 
s i s t e m ā". 

Bet kodola p o z l t i v a m lādiņam jākompensējas ar visu 
elektronu n e g a t i v o l ā d i ņ u k o p z u m u , jo atoms visumā 
elektriski neitrāls. Pieņemot ūdeņraža kodola lādiņu kā vienādu 
ar v i e n a elektrona lādiņu, varam taisit slēdzienu, ka elektronu 
skaitam jābūt vienādam ar dotā elementa kodola pozitivā lādiņa 
lielumu. Bet tā kā pēdējs, saskaņā ar augstāk sacito, sakrīt ar 
kārtības skaitu, tad: 

„ e l e k t r o n u s k a i t u a t o m ā n o t e i c e l e m e n t a k ā r 
t i b a s s k a i t s p e r i o d i s k ā s i s t ē m ā " . 

Tādā kārtā rodas šāda atomu iekšējās uzbūves šēma. Katrs 
atoms sastāv no iekšējā kodola, kas pielādēts ar pozitīvo elektrību. 
K o d o l ā a t r o d a s v i s a a t o m a m a s a , uz to a t t i e c a s 
a r i a t o m s v a rs. Ap kodolu riņķo ar noteiktu ātrumu pa vienu, 
vaj vairākām orbitam negatīvie elektroni, kuru skaitu noteic ele
menta kārtības skaits. 

E l e k t r o n u s k a i t s un ā t r u m i n o t e i c e l e m e n t a 
ķ ī m i s k o r a k s t u r u , v i ņ a l o m u ķ i m i s k ā s r e a k c i j ā s . 
Aiz ša iemesla dažādi izotopi, kas sastāv no vienāda elektronu 
skaita, uzrāda vienādas ķimiskās ipašibas. Bet viņu kodolu masa 
un sastāvs Ir dažāds. 

Domājams, ka atoma kodols sastāv no pozltiviem ūdeņraža 
kodoliem (ūdeņraža j on iem" ) . Uz to norāda tas apstāklis, ka 
atomu masas attleciba pret ūdeņraža masu izteicas vienkāršos 
skaitos. Gadijienos, kad no veseliem skaitiem novērojama novēr
šanās, ta izskaidrojama ar 

1) Izotopiem (382 Ip. p.) 
2) elektronu masas Iespaidu (kurš ļoti niecīgs, jo arī elektrona 

masa ir nieciga), un 
3) elektronu kustibas ātruma Iespaidu uz viņu masu (saskaņā 

ar relativitātes principu : sal. 48 Ip. p.). 
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Uz to norāda ari tas apstāklis, ka viegliem elementiem 
sabrūkot zem radīja staru Iespaida, atdalās ūdeņraža atomi, 
piemēram, sabrūkot slāpekllm (198 Ip. p.), kā ari boram un alumīni
jam ( R e z e r f o r d a pētijumi). 

Tādā kārtā, pēc tagadējiem ķimiķu uzskatiem, visu elementu 
pirmavoti jeb „protoelementi" ir ū d e ņ r a d i s un e l e k t r o n s . 
Aiz ša iemesla tie ieņem sevišķu stāvokli ā r p u s periodiskās 
sistēmas, kā redzams tabelē 60, 337 Ip. p. Kaut gan ūdeņradis 
kā valences, tā ari ķīmisko ipašlbu ziņā lidzigs pirmās grupas 
elementiem, tomēr ar savām fizikālām ipašibam tik lielā mērā no 
tiem atšķiras (71 Ip. p.), ka tas jāatdala no pirmās grupas un 
jānostāda ārpus periodiskās sistēmas. 

Par smagāku elementu elektronu stāvokli orbitās pagaidām 
trūkst noteiktu zināšanu. Tomēr dažus datus varam smelties 
jaunajā valences hipotēzē, kuru liek priekšā K o s s e l s (Kossel). 
Pēc šās hipotēzes atoma ķ i m i s k o raksturu noteic t i k a i t i e 
e l e k t r o n i , k u r i r i ņ ķ o ā r ē j ā o r b i t ā . Un tiešam, mēs 
l i i t i j a piemērā (zim. 231, 395 Ip. p.) redzējām, ka ārējā orbitā 
riņķo v i e n s elektrons. Kad šis elektrons atšķeļas, paliek v i e n 
v ē r t ī g a atlieka, kas pielādēta ar vienu pozitivās elektribas lādiņu 
(litija pozitīvais j o n s ) . Atomsvaram palielinoties, pieaug e l e k 
t r o n u d a u d z u m s ā r ē j ā o r b i t ā un lidz ar to palielinās 
v a l e n c e pret skābekli un negativiem elementiem, kā redzams 
sekojošā tabelē: 

Kodolu sa
brukšana . 

Ūdeņraža 
stāvoklis^ 

per iodiskā 
sistema. 

Ārējās 
čaulas 

e lekt roni 

T a b e l e № 67 

Grupa 1 II III IV V VI VII 0 

Elements . . . » LI Be B C N 0 F Ne 

Kārtibas skaits . 3 4 , .5 6 7 8 9 10 
Elektronu skaits 

ārējā orbitā . 1 2 3 4 6 7 8 
Valence pret 

skābekli . . . 1 2 3 4 5 6 7 0 
Valence pret 

ūdeņradi . . . — — — 4 3 2 1 0 

Arējās čau
las e lektro

nu skaits 
v i e n ā d s ar 

valenci . 

Pievestajā tabelē redzams, ka elementu valence attiecibā uz S i s t e m u 

skābekli un elektronegativiem elementiem sakrit ar elektronu skaitu, izcelšanās 
kuri riņķo^ ā r ē j ā orbitā. Halogēnos valence sasniedz a u 9 s t a k o

e °ek a t ro°nTe e m 
pakāpi, bet pie neona ta plepežl krit lidz nullei. Otrā periodā (Ne, 
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Na, Mg....) novērojama ta pati parādiba. Ta atkārtojas ari pārējos 
periodos. P i r m ā s grupas elementi, kuri ārējā orbitā satur tikai 
v i e n u elektronu, Šo elektronu viegli zaudē un pārvēršas v l e n -
vērtigos pozitīvos jonos (sal. ar jonu teoriju). O t r ā s grupas 
elementi, zaudējot d i v u s elektronus, kuri riņķo ārējā sfērā, rada 
divvērtigus pozitivus jonus (piem. Mg, Ca, Sr u. t. t.). T r e š ā s 
grupas elementi satur ārējā čaulā t r ī s elektronus: tos zaudējot, 
viņi rada t r ī s v ē r t ī g u s katjonus (pīem., alumīnijs). C e t u r t ā s 
grupas elementos, kuriem ārējā orbitā riņķo Č e t r i elektroni, 
č e t r v ē r t i g u pozitivu jonu rašanās process sasniedz savu 
robežu. Vispārigi varam novērot, ka, jo lielāks kāda elementa 
atomsvars, un tā tad, ari lielāks jonu skaits atomā — jo vieglāk 
attīstās p o z i t i v i e joni jeb citiem vārdiem: jo krasāki parādās 
elementā p o z i t ī v a i s raksturs. Tas izskaidrojams ar to, ka pie 
lielāka orbitu skaita ārējie elektroni vairāk attālināti no iekšējā 
kodola un viņu p i e v i l k š a n a s spēks uz p o z i t i v o kodolu aiz 
Ša iemesla kļūst m a z ā k s . Tā, piemēram, bors — elements ar 
tikai divām orbitam nerada pozitivus jonus, bet aluminijs ar trim 
orbitam tos rada viegli. Ceturtā grupā ogleklis (ar dlvam sferam) 
un silicijs (ar trim riņķošanas sferam) nerada pozitivus jonus; 
katjoni rodas tikai sākot ar titānu, bet piektajā grupā — sākot ar 
antimonu, t. i. ar sesto periodu. 

Elementu Bet ceturtā grupā sākam novērot pretēju parādibu: atomi 
valences iz- v j s n e z a u c j ē savus četrus elektronus, bet vēl p i e v i e n o četrus 
skaidrojums 
attieciba uz elektronus un tādejādi rada no jauna arejo čaulu ar a s t o ņ i e m 

ūdeņradi, elektroniem. Tas notiek savienojoties ar 4 ūdeņraža atomiem, vaj 
vispārigi, savienojoties ar p o z i t i v i e m elementiem. Tā, piemēram, 
ogleklis rada savienojumu CH 4 , bet silicijs S iH 4 . šajā gadijlenā 
č e t r i ūdeņraža atomi atdod oglekļa atomam četrus elektronus. 
P i e k t ā s grupas elementi ārējā orbītā satur p i e c u s elektronus. 
Lai raditu orbitu ar astoņiem locekļiem, tiem vajadzigi vēl t r i s 
elektroni. Un tiešam, mēs pazīstam savienojumus: NH 3 , PH 3 , 
AsHg u. t. t. S e s t ā s grupas elementi satur s e š u s ārējus elektronus; 
pievienojot vēl divus, tie rada savienojumus pēc ūdens tipa: 
H 2 0, H a S . . . Bet s e p t i t ā s grupas elementi (halogēni) pievieno 
vēl tikai v i e n u elektronu, radidami halogenūdeņražu skābes: HF, 
HCI, HBr, Hl. 

Nulles gru- Nulles (kā ari a s t o t ā s ) grupas elementi ā r ē j ā orbitā satur 
p a s e e m " " a s t o ņ u s elektronus, šāda, no astoņiem locekļiem sastāvoša 

sfēra, kā redzējām, ir piesātināta. Tajā nav vairs vietas jaunu 
elektronu uzņemšanai. Bet no otras puses, ta ir tik stabila, ka no 
tās neatšķeļas elektroni. Tas saskan ar to faktu, ka astotās un 
nulles grupas elementi, nezaudēdami un ari nepievienodami elek-
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troņus, nerada jonus un nesavienojas ar citiem elementiem : tie ir 
i n e r t i . Piemēri: cēlās gāzes, platinas metāli. ' 

Tādā kārtā elementu valenci K o s s e ļ a teorija izskaidro Elektronu 
kā a t o m u t i e k s m i r a d i t o r b i t a s ( j e b s f ē r a s ) no ^akc i ju 

u t šema. 
a s t o ņ i e m e l e k t r o n i e m . Sads process var norisināties 
trijados ceļos: 

1) a t d o d o t vienu, vaj vairākus elektronus, pie kam paliek 
p o z i t i v i e joni (vienvērtīgs nātrijs, divvērtigs kalcijs, trisvērtigs 
alumīnijs, Četrvērtiga alva, piecvērtlgs antimons), vaj 

2) pievienojot vienu, vaj vairākus elektronus, pie kam rodas 
n e g a t ī v i j on i ; tā, piem., neitrāls chlora atoms, pievienodams 
saviem septiņiem elektroniem v i e n u brivu elektronu, rada nega
tīvu vlenvērtigu chlora j o n u ; sēra atoms pievieno saviem sešiem 
elektroniem vēl d i v u s brivus elektronus un rada divvērtigu nega-
tivu sēra jonu ; vaj ari 

3) diviem n e i t r ā l i e m atomiem s a v i e n o j o t i e s un sav
starpēji papildinot ārējo elektronu skaitu lidz 8, pie kam rodas 
ķ i m i s k u s a v i e n o j u m u n e i t r ā l a s m o l e k u l a s ; piem., 
NaCI (viens nātrija elektrons + 7 chlora elektroni), vaj AIE3r3 

(tris aluminija elektroni - ļ - 21 broma elektroni) vaj H 2 0 (divi 
ūdeņraža elektroni + 6 skābekļa elektroni). Šeit vēl pieskaitāma 
molekulu rašanās no viena elementa vairākiem atomiem, piem., 
0 2 , vaj N 2 . 

Visumā jāsaka, ka jaunā valences teorija devusi daudzus Gala vārds. 
datus ķimisku parādibu izskaidrošanai, sevišķi neorganiskā ķīmijā, 
kaut gan ša teorija šimbrīžam vēl nepietiekoši attistita, lai aptvertu 
visu ķimiju un apvienotu vienā stingri konzekventā un noteiktā 
sistēmā. Varbūt būtu vietā, ša pirmā sējuma beigās pievest viena 
no visievērojamakiem mūsu laiku atomistlkas cinitajlem, Z o m -
m e r f e l d a (Sommerfeldt), domas: 

„Cerams, ka vistuvākā nākotnē pilnīgi atrisinās atoma Iekšējās 2 o m m e r 
f c 1 d 3 

uzbūves jautājumu un radis no ta matemātisko ķimiju; tas nozimē: domas, 
smalki noteiks elektronu Iekārtojumu atoma čaulā, kuriem patei
coties, atomi spēj viens ar otru savienoties molekulās un radit 
vielas. Matemātiskā fizika pastāv jau vairāk, nekā simts gadus. 
Matemātiskā ķimija, šeit minētā vārda nozimē, šis drošais ierocis 
vēl neskaidrā valences jēdziena noskaidrošanai un tipisko reakciju 
pareģošanai — šimbrižam atrodas tikai savas attistibas sākumā". 

P I R M Ā S Ē J U M A B E I G A S . 



Pirmā sējuma saturs. 
(Skaitļi apzimē lap. puses ) . 

Pirmā lekcija 7 — 1 7 . 
ĶĪMIJAS MĒRĶI un METODES VIŅU VĒSTURISKĀ ATTĪSTĪBĀ. 

Ķimijas nozīme kultūras vēsturē 7. Ramseja uzskati 7. Koppa 
uzskati 7. Ķimijas iesākums 8. Metalurģija — ķimijas māte 8. 
Ķimīja — Ēģiptes zinātne 8. Grieķu filozofi 9. Aristotels 9: 
A r i s t o t e ļ a elementi 9. Filozofu akmens 10. Alķīmijas izcelša
nās 10. Arabijas alķīmiķi 10. G e b e r s 11. Aļķimiķu personības 
raksturojums l l . Alķīmiķu vajāšana 1 1 . Alķīmiķu māņi 12. 
Alķīmijas pozitīvie rezultāti 12. Vielu ķimiskā attīrīšana 12. Pār
tvaice 12. Sublimācija 13. Nogulsnēšana jeb „precipitacija" 13. 
Filtrēšana 14. Kristalizācija 14. Jaunu vielu atrašana 14. Aļķimiķu 
elementi 15. Jatroķimīķi 15. P a r a c e l z s 15. V a n - H e l m o n t s 

16. Jauns „elementa" definējums 16. Gāžu atrašana 17. 

Otrā lekcija 1 7 — 2 7 . 
DEGŠANA. FLOGISTONS. 

Materiālisms ķimijā 17. Zinātņu atbrīvošana 18. Ķ ī m i s k o 
p a r ā d ī b u izpētīšana 18. Flogistons 18. Degšanas reakcijas 
flogistiskais nolidzīnajums 18. Reducēšanas procesi 20. Degšanas 
gāzejadie produkti 20. Gaisa līdzdalība degšanā 20. Skābekļa 
iegūšana 21. Viela degot top smagāka 22. Flogistona teorijas 
pretrunas 23. L a v u a z j e 24. Vielai degot svars nemainās 25. 
Degšana — dedzināmo vielu savienošanās ar skābekii 25. Elementa 

definējums 26. L a v u a z j e s nāve 26. 

Trešā lekcija 2 7 — 4 0 . 
SKĀBEKL IS . OZONS. 

Atrašanās 27. Skābekļa pagatavošana technikā 27. Gaisa šķidrī-
našana 28. Djuara trauki 29. Gaisa sastāvs 29. Skābekļa uz
glabāšana 30. Skābekļa pagatavošana laboratorijā 30. Gāžu uz
glabāšana laboratorijā 31 . Skābekļa fizikālās ipašibas 31. Deg
šanas produkti 32. Slēdzieni 33. Lēna degšana 33. Lumini-
scencija 34. Aizdegšanās 34. Temperatūras iespaids uz ķīmisko 
reakciju ā t r u m u 35. Vielu koncentrācijas iespaids uz reakcijas 
ā t r u m u 35. Neizskaidrots izņēmums 36. Reakcijas aizturē
šana 36. Skābekļa fizioloģiskā darbiba 36. Trūdēšana un pū'šana 38. 
Skābekļa izlietošana 38. Ozona atrašana 38. Ozona fizikālās īpašības 39. 
F i z i o l o ģ i s k ā darbība 39. Ozona izlietošana 40. Alotropija 40. 
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Ceturtā lekcija 40—45. 
Ķ Ī M I J A S S I S T E M Ā T I K A S P A M A T I . 

Pazistamo elementu skaits 40. Elementu atrašanās dabā 40. 
Zemes kodola sastāvs 41 . Planētu sastāvs 41 . Ķimiskie simboli 41. 
Metāli 42. Nemetāli (metaloidi) 42. Nemetālu oksidi 42. Skābes 43. 
Skābju anhidrldi 43. Metālu oksidi 43. Bāzes 43. Sāļi 43. 
Neitralizācija 44. Neorganisko savienojumu vispāriga šēma 45. 

Amfoterie elementi 45. 

Piektā lekcija 45—52. 
Ķ Ī M I J A S P A M A T L I K U M I . 

Ķimisko parādldu kvantitatīvie pētijuml 45. M a s a s p a s t ā v i -
b a s l i k u m s 46. Matērijas pastāvibas likums — eksperimenta 
rezultāts 47. Novēršanās no masas pastāvibas likuma 47. Ķimiskie 
nolidzlnajumi 48. K o n s t a n t o a t t i e c i b u l i k u m s 48. Ķimiska 
savienojuma definējums 49. V i e n k ā r š u s k a i t u l i k u m s 50. 

Sestā lekcija 52—6J. 
ĶĪMIJAS PAMATLIKUMI (turpinājums). 

Ķ i m i s k o e k v i v a l e n t u l i k u m s 52. Sāļu neitralitātes likums 
pie divkāršas apmaiņas 53. Analoģija ar metālu cenām 55. Ekvl-
valentsvars un atomsvars 54. Atomsvara lieluma izvēle 55. Valence 
(vērtība) 55. Atomsvaru aprēķināšana 56. D i l o n g a un P t i 
l i k u m s 56. Atomsvaru tabele 57. Atomsvaru praktiskā no-
zime 58. Ķimisko simbolu kvantltativā nozime 59. Ķimlskās for
mulas 59. Formulas svars 59. Ķimisko nolidzinajumu sastādī
šana 59. V i e n k ā r š u t i l p u m u l i k u m s 60. Ķīmijas pamat

likumu kopsavilkums 61 . 

Septitā lekcija 62—80, 
ŪDEŅRADIS. 

Ūdeņraža atrašana 62. Atrašanās 62. Ūdeņraža iegūšana, ūdeni 
elektrizējot 62. Techniskā ūdens elektrolīze 63. Ūdens sadalīšana 
ar metāliem 64. Ūdeņraža pagatavošana technikā 66. Ogles 
jedarbiba uz ūdeni 66. Ūdens sadalīšana elektriskā lokā 66. 
Ūdens gāze 67. Slēdzieni 68. Ūdeņraža iegūšana no skābēm 68. Ūdeņ
raža pagatavošana laboratorijā 69. Indukcijas periods un cinka pasivi
tāte 70. - Citu metālu katalitiskais iespaids uz cinka šķišanas ātrumu 70. 
Ūdeņraža loma skābēs 71. Ūdeņraža Iegūšana no sārmiem 71. 
Ūdeņraža fizikālās ipašibas 71. Ūdeņraža normalsvars 73. Ūdeņ-
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raža difūzijas ātrums 73. Ūdeņaža siltumvadiša na 74. Ūdeņraža 
šķišana paladijā 75. Ūdeņraža ķimiskās ipašibas 75. Ūdeņradim 
degot attistas ūdens 75. Gāžu sausešana 75. Apgriezta liesma 76. 
Sprāgstošā gāze 76. Sprāgstošās gāzes un ūdens tvaika tilpumu 
attieciba 76. Lēna savienošanās, degšana, sprādziens 77. Platlnas 
katalitiskals iespaids 78. Katalizatoru nonāvēšana 78. Ūdeņraža 
izlietošana: 1) gaiskuģnlecibā 79., 2) sildīšanai 79., 3) apgaismo

šanai 79, 4) ķimiskās rūpniecibās 80. 

Astotā lekcija 81—87, 
Ķ Ī M I S K A I S L Ī D Z S V A R S . 

Reducēšanas reakcijas 81 . Apgriezeniskā reakcija 81 . Ķimiskais 
lidzsvars 82, Ūdens gāzes lidzsvars 83. Skaitu dati 83. Tempe- . 
raturas iespaids 84. Dzelzs oksīda reducēšana 85. Lidzsvara 
pārvietošana 85. Sāļu reducēšana 87. Ķimisko procesu apgrieža-

mlbas principa apvienošana 87. Šķietamie izņēmumi 87. 

Devitā lekcija 8 8 - 1 0 8 , 
ŪDENS un ŪDEŅRAŽA PEROKSIDS. 

Lietus ūdens 88. Minerālūdeņi 88. Akas ūdens 89. Ciets 
ūdens 89. Pārejošs cietums 89. Ūdens tirišana 89. Dzeramais 
ūdens 89. Ūdens pārbaudišana 90. Upes ūdens 90. Jūras 
ūdens 90. Zemes vecums 90. Cēlie metāli jūras ūdeni 91. 
Ķimiski tirs ūdens 91. Ūdens f i z i k ā l ā s i p a š i b a s 91. Ūdens 
iztvaikošana 91. - Tvaika spiediena likne 93. Vārišanās tempera
tūra 93. Ūdens sasalšana 94. Reželacija 95. B r i d ž m e n a 
eksperimenti 95. Tilpuma maiņa sasalstot 95. Dinamiskā lidzsvara 
princips 96. Ledus izgarošana 96. Lidzsvara liknes 96. Triskār-
tigals punkts 97. Ū d e n s ķ i m i s k ā s i p a š i b a s 98. Ūdens 
tvaika disociacija 98. Spiediena iespaids 99. Temperatūras iespaids 
99. Ūdens savienošanās ar nemetālu oksidiem 100. Ūdens savie
nošanās ar metālu oksidiem 100. Sāļu hidratu rašanās 100. 
Hidratu disociacija 101. Sāļu trusešana 102. Izplūstošie sāļi 102. 
Hidratu kušana 103. Hidratu pārvēršanās 103. Ū d e ņ r a ž a 
p e r o k s i d s 103. Pagatavošana 104. Fizikālās ipašibas 105. 
Ķimiskās ipašibas 105. Ūdeņraža peroksida rašanās augstā 
temperatūrā 105. Ekzotermiski un endotermiski savienojumi 105. 
Ūdeņraža peroksida sadališanās katalize 106. Katalizatoru 
nonāvēšana 106. Neorganiskie fermenti 107. Ūdeņraža peroksida 
konservēšana 107. Ūdeņraža peroksida oksidējošās ipašibas 107. 
Ūdeņraža peroksids kā reducetajs 107. Ūdeņraža peroksids kā 

skābe 108. Fizioloģiskā darbiba 108. Lidziba ar ozonu 108. 
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Desmitā lekcija 109 -123 . 
ŪDENS KĀ ŠĶĪDINĀTĀJS. 

Šķīstamiba 109. Gāžu šķīšana 109. Spiediena Iespaids uz gāžu 
Šķīšanu 110. Gāžu šķīšanas likums 110. Temperatūras iespaids 
111. šķidrumu šķīšana 111. Spiediena un temperatūras iespaids 
111. Kritiskās parādibas šķidrumu šķīšanā 112. Cietu vielu šķī
šana 114. Pārkristalizešana 114. Pārsātināti šķīdumi 115. A t 
š ķ a i d ī t u Š ķ ī d u m u t e o r i j a 115. Osmotiskais spiediens 115. 
Skaitu dati 117. Osmotiskā spiediena nozīme fizioloģijā 117. 
V a n t - H o f a teorija 118. Tvaika spiediena pazemināšanās 119. 
Vārīšanās temperatūras paaugstināšanās 120. R a u l a likumi 120. 

Izotoniskle šķīdumi 121. 

Vienpadsmitā lekcija J 23—131. 
ŪDENS KĀ ŠĶĪDINĀTĀJS (turpinājums). 

K o n c e n t r ē t u š ķ ī d u m u ī p a š i b a s 123. Šķīdumu kušanas 
un sasalšanas diagrama 123. Sasalšanas Iesākuma un beigu tem
peratūra 123. Kriohldrats 124. Dzesējoši maisījumi 125. Augstā
kas koncentrācijas šķiduml 125. Sacietēšanas likne un šķišanas 
likne 126. Triskārtigais punkts 127. Fāžu likums 127. Piemēri 
128. Ķimlskie līdzsvari 128. K o I o ī d š ķ i d u m i 129. Kololdu 
pagatavošana 129. Dlalize 130. Koloidšķīdumu ipašibas 130. 

Ultramlkroskops 130. Recešana 131. 

Divpadsmitā lekcija 131—141. 
GAISS. SLĀPEKLIS . 

S l ā p e k ļ a a t r a š a n ā s d a b ā 131. Gaisa slāpeklis 131. 
Slāpekļa ķ i m i s k a pagatavošana no gaisa 132. Slāpekļa attieciba 
pret skābekli gaisā 132. Gaisa mitrums 133. Gaisa relatīvais 
mitrums 133. Gaisa sauseņa 133. Gaisa ogļskābe 133. Venti
lācija 133. Ogļskābās gāzes Izcelšanās 134. Ogļskābās gāzes 
satura maiņa ģeoloģisko laikmetu sprižos 134. Citas gaisa mainī
gās sastāvdaļas 135. Trešās zīmes triumfs 135. Argona iegū
šana 135. Hēlijs 136. Citas cēlās gāzes 136. Putekļi 137. 
Putekļu baktērijas 137. Kosmiskie putekļi 137. Gaismas spie
diens 137. Slāpeklis augsnē (zemes virskārtā) 138. Zalpetris 138. 
Slāpeklis dzivās būtnēs 138. Stādu barošanās 138. Dzivnieku 
barošanās 139. Māksliga augsnes mēslošana 139. S l ā p e k ļ a 
p a g a t a v o š a n a un i p a š i b a s 139. Slāpekļa pagatavošana 
no viņa savienojumiem 139. Slāpekļa pagatavošana no amonjaka 
140. Slāpekļa fizikālās ipašibas 140. Slāpekļa ķīmiskās ipašibas 141. 

Nitridl 140. Aktivais slāpeklis 140. 
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Trīspadsmitā lekcija 1 4 2 — 1 6 4 . 
SLĀPEKĻA SAVIENOJUMI ar ŪDEŅRADI . 

A m o n j a k s 142. Amonjaka sintezē no elementiem 142. Šās 
reakcijas izlietošana technikā 142. Amonjaka sintezēs lidzsvara 
teorija 143. Spiediena iespaids uz amonjaka iznākumu 143. 
Temperatūras iespaids amonjaka sintezēs lidzsvara 144. Skaitu 
dati 144. Katalizatora nonāvēšana 145. Amonjaka rašanās no 
akmeņoglēm 146. Amonjaka attistišanās sildot organiskas vielas 146. 
Gāzes ūdens 147. S e r p e k a metode 147. Kaļķu slāpeklis 147. 
Amonjaka pagatavošana laboratorijā 148. Amonjaka fizikālās ipa-
šibas 148. Šķidrinašana 148. Šķistamiba ūdeni 149. Amonjaks 
kā šķidinatajs 149. Ķimiskās ipašibas 150. Degšanas spēja 150. 
ledarbiba uz chloru 151. Amonjaka sadalīšanās zem elektrisko 
dzirksteļu iespaida 152. Amonjaka elektrolize 153. Amonjaka 
iedarbiba uz skābēm 153. Amonjaks kā skābe 154. Amonjaka 
izlietošana 155. Saldējamās mašinās 155. Amonijs 156. Radikāla 
jēdziens 156. Amonijs 157. Amonija hidroksids 157. Hidroksila 
radikāls 157. Amonija sāļu reakcijas 158. Amonija sāļu Izgaišana 
159. Disociacija 159. Disociacijas spiediens 159. Molekular-
svars 159. Ūdens katalitiskais iespaids 160. H l d r a z i n s 160. 
Hidrazina sāļu pagatavošana 160. Hidrazina pagatavošana 160. 
Fizikālās ipašibas 161. Ķimiskās ipašibas 160. Reducējošas reak
cijas 161. Izlietošana 162. S l ā p e k ļ ū d e ņ r a d i s 162. Paga
tavošana 162. Ipašibas 162. Azidl 162. Strukturformulas 163. 

Kopsavilkums 163. 

Četrpadsmitā lekcija 164- 179. 
SLĀPEKĻA OKSĪDI . 

Slāpekļa savienojumi ar skābekli 164. Vispārigs pārskats 164. 
S l ā p e k ļ a o k s i d u l s ( p a s k ā b l i s ) , N 2 0 , (uzjautrinošā 
gāze) 165. Pagatavošana 165. Fizikālās ipašibas 166. Ķimiskās 
ipašibas 166. S l ā p e k ļ a o k s i d s : NO 167. Pagatavošana no 
elementiem 167. Gaisa degšana 168. Gaisa degšanas reakcijas 
lidzsvars 169. Spiediena iespaids 169. Temperatūras iespaids 170. 
Skaitu dati 170. Slāpekļa oksida pagatavošana laboratorijā 170. 
Fizikālās ipašibas 171. Ķimiskās ipašibas 171. Slāpekļa oksīda 
reducēšana 171. Oksidēšanas reakcijas 172. Pievienošanas reak
cijas 172. S l ā p e k ļ a t r i o k s i d s : N 2 0 3 173. Pagatavošana 173-
Fizikālās ipašibas 174. Ķimiskās ipašibas 174. S l ā p e k ļ a 
d l o k s i d s : N 0 2 un N 2 0 4 174. Pagatavošana 174. Slāpekļa 
dioksida pollmerizaclja 175. Disociacija 176. Hidratacija 177. 
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S l ā p e k ļ a p e n t o k s i d s (slāpekļa anhldrlds), N. 20 B 177. Pa
gatavošana 177. Īpašības 177. Kopsavilkums 177. 

Piecpadsmitā lekcija 179—199. 
SLĀPEKĻA SAVIENOJUMI ar SKĀBEKL I un ŪDEŅRADI . 

H l d r o k s i l a m l n s : NH 2 OH 180. Pagatavošana: a) reducējot 
slāpekļskābi ar metāliem 180, b) elektrollzejot slāpekļskābi 181. 
Briva hidroksilamina pagatavošana 181. ipašibas 182. Ķimiskās 
ipašibas: a) bāziskais raksturs 182, b) reducējošās un oksidējošās 
ipašibas 182. S l ā p e k ļ a a p s k ā b e : H 2 N 2 0 2 183. Pagatavo
šana 183. Īpašības 183. S l ā p e k ļ p a s k ā b e : H N 0 2 ¡83. 
Mitritu pagatavošana 183. ipašibas 184. Nogulsnēšanas reakcijas 184. 
Oksidēšanas reakcijas 185. Sadalīšanas reakcijas 185. S l ā p e k ļ 
s k ā b e : H N 0 3 186. a) Pagatavošana no člllzalpetra 186. Slā
pekļskābes pagatavošana fabrikās 186. b) Pagatavošana no amonjaka 
pēc O s t v a i d a metodes 187. c) Slāpekļskābes pagatavošana no 
gaisa 187. Nltrogāžu tālāka pārstrādāšana 189. Koncentrētā slā
pekļskābe 190. Kūpošā slāpekļskābe 190. Ipašibas 190. Slāpekļ
skābes hldrati 192. Slāpekļskābe kā skābe 193. Oksidējošā dar-
blba 193. Degšana slāpekļskābē 194. Spridzināmās vielas 195. 
S l ā p e k ļ p ā r s k ā b e : H N 0 4 196. Slāpekļa nozime 196. Baro
šanās 196. Slāpekļa aktlvešana 196. Slāpekļa sadališana 198. 

Sešpadsmitā lekcija 200—216. 
ATOMU PASAULE. 

Pamata jautājums 200. Heterogēnas sistēmas 200. Homogenas 
sistēmas 202. Kololdl 202. Atomi 203. Vaj atomi nedalāmi? 203. 
Atomhlpotezes mērķis 204. Izplēšanās Izskaidrojums 204. Šķiša-
nas parādības 204. Ķ i m i s k o parādibu mechanisms 204. Atomu 
ipašibas 205. Rtomu svars 205. Masas pastāvibas likums 205. 
Konstanto attiecību likums 205. Vienkāršu skaitu likums 205: 
Ķimisko ekvivalentu likums 206. A v o g a d r o hipotēze 207. Gāze-
jadu elementu molekulas 207. Molekularsvars un atomsvars 209. 
Gāžu molekularsvars un blivums 209. Molekularsvars un normal-
svars 209. Gaistošu vielu molekularsvaru aprēķināšana 210. 
V i k t o r a M e i j e r a metode 210. Molekularsvaru nozime 
ķimijā 211. Atomsvaru lielumu izvēle 212. Ķīmisko formulu 
Izvēle 212, Dlsociacija 212. Asociācija 212. Molekularsvaru no
zime fizikā 213. Osmotiskais spiediens 213. Šķidumu tvaika 
spiediens, vārīšanās un sasalšanas temperatūras 213. Molekular
svaru aprēķināšana šķidumos 214. Izņēmumi 215. Molekulu uz

būve 215. Stereoķimlja 216. 
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Septiņpadsmitā lekcija 217—232. 
ATOMU ABSOLŪTAIS L IELUMS un UZBŪVE. 

M a t ē r i j a s d a l a m i b a 217. Pamatproblēma 217. Mēru vie-
nibas 217. Matērijas dališana: 1) mechaniskā ceļā 218, 2) matē
riju atšķaidot 218, 3) mikroskopiski metode 219, 4) ultramlkro-
skopiskā metode 219, 5) kololddaļiņu audzēšana 219. Kinētiskā 
hipotēze 219. G ā ž u k i n ē t i s k ā h i p o t ē z e 219. Salīdzinā
jums 220. B o i ļ a likuma Izvedums 220. G e i - L i s a k a 
likums 220. Siltums kā kustiba 221. Absolūtās nulles punkts 221. 
Mechanikas Izlietojums 221. A v o g a d r o hipotēze 222. Molekulu 
absolūtais ātrums 222. Vidējs ceļa garums 223. L o š m l d t a 
skaits 224. A t o m u e s a m ī b a s « e k s p e r i m e n t ā l i " p l e r ā -
d i j u m i 224. 1) B r a u n a kustiba 224. 2) Cukura šķidumu 
difūzija 225. 3) Minimālā elektriskā lādiņa aprēķins 225. 
4) Elementu radioaktiva sabrukšana 226. A t o m u u z 
b ū v e 229. Elektroni 229. Katoda stari 229. Elektrona 
lādiņš 230. Elektrona masa un rādiuss 230. Atoma struktūra 231. 

Atomu modeļi 231. Slēdzieni 231. 

Astoņpadsmitā lekcija 233—247. 
OGLEKLIS un VIŅA SAVIENOJUMI . 

O g l e k l i s 233. Atrašanās 233. Organiskie savienojumi — oglekļa 
savienojumi 233. Ogle 234. Ogļu sastāvs 234. Nafta 234. 
Grafits 234. Dimants 235. Dabigle karbonāti 235. Oglekļa 
Iegūšana 235. Kokss un retortu ogles 235. Kaula ogle 236. 
Kvēpi 236. Cukura ogle 236. Alotroplskle veidi 236. Māksligu 
dimantu pagatavošana 237. Oglekļa molekularsvars 238. Ķimlskās 
ipašibas 239. Vienkāršākie ogļūdeņraži 239. Metāns 239. Paga
tavošana: ļ ) no elementiem, 2) reducējot oksidus, 3) sadalot alumī
nija karbidu ar ūdeni, 4) sadalot etiķskābos sāļus 240. Metāna 
Ipašibas 240. D e v i aizsarga lampa 240. Deggāze 242. Bun-
zena deglis 24-'. Eksplozivās ipašibas 243. Degšana deggāzē 
243. Etāns 244. Etilēns 244. Acetilens 244. Karbids 244. 
Acetllena ipašibas 245. Izlietošana 246. Strukturformulas '246. 

Deviņpadsmitā lekcija 248—270. 
OGLEKLIS un VIŅA SAVIENOJUMI (turpinājums). 

O g l e k ļ a o k s i d i 248. Oglekļa Ieskāblis: C 3 0 2 248. Oglekļa 
oksids: Co 248. Pagatavošana: 1) reducējot CO a 248, 2) at-
ūdeņojot organiskās skābes 250. Ipašibas 250. Ķimiskās ipaši
bas 251. Savienošanās reakcijas 252. Fizioloģiskā darbiba 252. 
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O g l e k ļ a d i o k s ī d s (oglekļa anhldrlds): C 0 2 253. Pagata
vošana: 1) no elementiem, 2) sadalot karbonātus, 3) Iedarbojoties 
skābēm uz karbonātiem 253. īpašības 25 i . Eksperimenti ar 
šķidru oglekļa dioksidu 255. Izlietošana praktiķa - ;57. Fizioloģiskā 
darbība 257. Oglekļa dloksida ķīmiskās ipašibas 257. Reducēša
nas reakcijas 258. Oglekļa anhídrida asimilācija augu zaļajās 
daļās 259 Ogļskābe H Ž C 0 3 260. Karbonātu rašanās 260. Ogļ
skābes ipašibas 61. Neitrālie un skābie sāļi 261. Karbonātu 
Ipašibas 261. Hidrolize 262. Dlsoclacija 262. Blkarbonatu ipa
šibas '262. S ē r o g l e k l i s : C S 2 263. Pagatavošana 263. Ipaši
bas 263. Tio-ogļskābe 264. C i a n s un viņa vienkāršākie atvasi
nājumi 265. Ciāna pagatavošana 265. Ciāna ipašibas 66. Cian-
ūdeņradis 266. Cianūdeņraža ipašibas 266. Cianūdeņradis kā 
skābe 267. Sāļi 67. Clanidu kompleksi 267. Cianūdeņradis kā 
šķidinatajs 268. Cianskābe 268. Rodanskābe 268. Struktur-

formulas 269. 

Divdesmitā lekcija 271—280. 
ĶĪMISKĀ ENERĢIJA. 

Atklāts jautājums 271- Flogistona teorijas atbilde 271. Materiāli
stiskie uzskati 271. Masa kā matērijas pazīme 271. Enerģijas 
neiznicibas likums 271. Ķimiskā enerģija 272. Termoķimlski ap-
zimejumi 272. Enerģētiskie nolidzlnajumi 273. Ekzotermiskas un 
endotermiskas reakcijas 273. Ķimlsko un siltuma procesu apgrle-
zenlba 273. Enerģētisko nolidzinajumu lietošana 274. Elementu 
ķīmiskā enerģija 274. Absolūtais un relatīvais enerģijas daudzums 
275. Rašanās sutumi 275. Ekzotermiskl un endoterrmski savie
nojumi 275. Reakciju siltumu aprēķins no savienojumu rašanās 
sutumiem 276. Degšanas siltuml 277. Kalorimetriskā bumba 277. 
Dažādu kurināmo materiālu slltumspēja 278. Mechanoķimija 279. 
Ekzomechanlskās reakcijas 280. Endomechaniskās reakcijas 281. 
Maksimālais darbs 281. Elektroķlmija 281. D a n l e j a ele
ments 281. Enerģijas neiznicibas likuma pārbaudījums 282. Elek-
trolize 283. Akumulatori 283. Magnetoķimija 283. Fotoķimija 283. 
Chemoluminiscencija 283. Gaisma kā katalizators 284. Foto-
ķimiskās reakcijas 284. Ogļskābes asimilācija 284. Fosfore-

scence 285. Ķimiskā enerģētika 285. 

Divdesmit pirmā lekcija 286—292. 
Ķ Ī M I S K Ā T I E K S M E . 

Definējums 286. Skābju Izvietošana 286. Metālu savstarpēja iz
vietošana 287. Ķimisko tieksmju tabeles 288. Izņēmumi 2"88. 
Aktivo masu darbiba 289. Ķimiskās tieksmes lieluma noteikšana 290. 
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Divdesmit otrā Sekcija 292—823, 
HALOGĒNI. FLUORS un CHLORS. 

Fluors 293. atrašanās 293. Fluora pagatavošana 293. Fluora 
fizikālās ipašibas 294. Fluora ķīmiskās ipašibas 294. F l u o r -
ū d e ņ r a d i s (fluorskābe): H 2 F 2 294. Pagatavošana 294. Fi
zikālās Ipašibas 295. Ķīmiskās ipašibas 295. Fluorskābes reak
cijas 296. C h l o r s 297. Chlora atrašanās 297. Chlora nozime 
fizioloģijā 297. Chlora pagatavošana: 1) elektrolizejot sālsskābi 298, 
2) elektrolizejot sārmu metālu chloridus 298: pēc a) diafragmas 
metodes 299, b) zvana metodes 300, c) dzivsudraba metodes 300; 
3) ķimiskā ceļā: a) ar gaisu oksidējot sālsskābi (D i k o n a me
tode) 302. D i k o n a reakcijas lidzsvars 303. b) oksidējot sāls
skābi ar mangāna peroksidu 305. Chlora pagatavošana laborato
rijā 305. Mangāna peroksida reģenerācija: V e l d o n a metode 306. 
c) chlorūdeņraža oksidēšana ar citiem oksidētajiem 307. Chlora 
fizikālās Ipašibas 307. Chlora ķīmiskās ipašibas: 1) savienošanās 
reakcijas 308; 2) skābekļa izvietošana ar chloru 310; 3) Oksidē
šanas reakcijas 312; 4) balināšana ar chloru 313. Chlorhidrats 313. 
Chlora izlietošana 314. Fizioloģiskā darbiba 314. Chlora kompli
cētā daba 315. C h l o r ū d e ņ r a d i s (sālsskābe): HCI 315. 
Sālsskābes pagatavošana: a) L e b l a n a metode 3 l 5 ; b) H a r -
g r i v s a metode 317, c) hldrolizejot chloridus 317. Chlorūdeņraža 
fizikālās ipašibas 317. Chlorūdeņraža sastāvs 318. Iedarbība uz 
metāliem 319. Iedarbība uz metālu oksidiem 320. Sālsskābes 
ipašibas 320. Sālsskābes un viņas sāļu Ipašibas 321. Chlorldu 

hidrollze 322. Fizioloģiskā darbiba 322. Izlietošana 323. 

Divdesmit trešā lekcija 323—338. 
HALOGĒNI (turpinājums). 

CHLORA SAVIENOJUMI ar S K Ā B E K L I . 

C h l o r a o k s i d i 323. Chlora oksīds: C l 2 0 324. Chlora 
dloksids: C I0 2 324. Chlora heptoksids: C l 2 0 7 325. C h l o r a 
s k ā b e s 325. C h I o r a p s k ā b e : HCI 3 326. Chlorapskābes 
pagatavošana 326. Hlpochloritu pagatavošana: 1) ķimiskā ceļā 326, 
2) elektrolītiskā ceļā 327. Balināmais kaļķis 326. Chlorapskābes 
un viņas sāļu ipašibas 328. Audumu balināšana 329. C h l o r -
p a s k ā b e : H C I 0 2 329. Chlorpaskābes sāļu (chloritu) pagatavo
šana un ipašibas 329. C h l o r s k ā b e : H C I 0 3 330. Chloratu 
pagatavošana: i ) ķīmiskā ceļā 330. L i b i c h a metode 331. 
2) elektriskā ceļā 33 i . Chlorskābes pagatavošana 332. Chlor-
skābes un chloratu ipašibas 332. Bengaliskās ugunis 333. 
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Oksidēšanas reakcijas 333. Izlietošana 334. C h l o r p ā r s k ā b e : 
HCI0 4 335. Perchloratu pagatavošana: a) ķimiskā metode 335, 
b) elektrolīze 335. Chlorpārskābes pagatavošana 335. Chlorpār-
skābes ipašibas 335. Vispārīgas piezimes 335. O s t v a l d a reak
cijas pakāpes noteikums 336. Alkalijchloridu elektrolīzes šēma 236. 

Chlora savienojumu strukturformulas 337. 

Divdesmit ceturtā lekcija 338—346. 
ELEKTROLĪZE. 

Kādas vielas strāva sadala? 338. Apzimejuml 339. Elektrolīzes 
pamatlikumi 339. Fa r a d ē j a likuma pārbaudījums 340. Elektro
ķīmiskie ekvivalenti 340. Strāvas iznākums 341. Elektrolīzes 
primārie un sekundārie procesi 341. Polarizācija 343. Mazākās 
pretestības princips 343. Jonu pārvietošana 343. Jonu absolūtie 

ātrumi 345. 

Divdesmit piektā lekcija 346—372. 
HALOGĒNI (turpinājums). BROMS un JODS. 

B r o m s un v i ņ a s a v i e n o j u m i 346. Atrašanās 146. Broma 
pagatavošana: a) oksidējot bromūdeņradi 346, b) izvietojot ar 
chloru 346, c) elektrollzejot 347. Broma tirišana 347. Fizikālās 
ipašibas 347. Ķimiskās ipašibas 349. Bromūdens ipašibas 349. 
Broma Izlietošana350. Bromūdeņraža pagatavošana: a)sintezējot no 
elementiem 350, b) no bromkalija un sērskābes 351, c) fosforam 
uz ūdeni iedarbojoties 351. Bromūdeņraža fizikālās ipašibas 352. 
Bromūdeņraža ķimiskās ipašibas 352. Bromūdeņraža skābes un 
bromidu reakcijas 352. Fizioloģiskā darbiba 353. Broma oksidi 353. 
Bromapskābe: HBrO 353. Bromskābes ( H B r 0 3 ) sāļu (bromatu) 
pagatavošana 354. Bromidu elektrolize 354. Bromskābes ( H B r 0 3 ) 
pagatavošana un ipašibas 354. Bromskābes un bromatu reak
cijas 354. J o d s un v i ņ a s a v i e n o j u m i 355. Joda atra
šanās 355. Joda loma organismā 356. Joda pagatavošana 356. 
Joda tirišana 356. Joda fizikālās Ipašibas 357. Joda dlsoclacija 357. 
Joda ķimiskās ipašibas 358. Joda iedarbība uz stērķelēm 359. 
Jodūdeņraža pagatavošana 359. Jodūdeņraža fizikālās ipašibas 360. 
Jodūdeņraža rašanās un disociacija 360. Jodūdeņraža skābes 
ipašibas 362. Jodūdeņraža skābes un jodidu reakcijas 362. 
Polljodidi 363. Jodidu fizioloģiskā darbība 363. Joda 
oksīdi: l 2 0 B 364. Jodapskābe: HIO 364. Jodskāb^: H I 0 3 364. 
Jodskābes un jodatu reakcijas 365. Jodpārskābe: HIO, 366. 
H a l o g ē n u s a v i e n o j u m i a r s l ā p e k l i 366. Chlorslāpeklis: 
NC I 3 un jodslāpeklls N l 3 366. Chlornltrozils: NOCI 367. 
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H a l o g ē n u s a v i e n o j u m i a r o g l e k l i 367. Oglekļa tetrachlo-
rids: CCI 4 367. H a l o g ē n u s a v s t a r p ē j i s a v i e n o j u m i 368. 
Chlorjods: ICI 368. Joda trichlorids: ICI 3 368. Joda penta-

fluorids: IF B 368. 

Divdesmit sestā lekcija 373—399. 
PERIODISKĀ E L E M E N T U SISTĒMA. 

Elementu īpašību atkariba no viņu atomsvariem 373. Triadu 
likums 373. Oktāvu likums 374. M e n d e ļ e j e v a sistēma 374. 
Fizikālo ipašibu periodiskā maiņa 375. Elementu valences 
periodiska maiņa 375. Elementu ķimiskā rakstura periodiskā 
maiņa 376. Periodi un grupas 376. Atsevišķu grupu salīdzi
nājums 376. M e n d e ļ e j e v a periodiskā elementu sistēma ar 
kārtības skaitiem 377. Retzemju grupa 378. Periodiskās sistēmas 
vispārīgie līkumi 379. Mnemotechnika 381. Periodiskā sistēma 
kā vaditaja zinātniskos pētījumos 331. Atomsvaru izvēle 381. 
Ķīmiskā sistemātika 381. Periodiskās sistēmas problēmas 381 
M e n d e ļ e j e v a pareģojumi 382. Sablivejuml 382. Svina 
izotopi 382. Elementu plejādes 382. F a j a n s a teorija 383. Atom
svaru diferences 384. Izņēmumi no elementu konzekvences 
likuma 385. P r o u t a hipotēze 385. Iebildumi pret šo hipotēzi 385. 
Elementi ar veseliem atomsvaru skaitiem 386. Kanālu stari 386. 
A s t o n a pētijumī 387. Periodiskā likuma eksperimentāls apstipri
nājums 388. R e n t g e n a stari 388. Rentgena staru spektrs 389. 
Kārtības skaiti 389. M o z I i likums 392. Vispārigs elementu 
skaits 393. Ūdeņraža spektrs 392. B a I m e r a sērija 392. 
„Kvantu" teorija 393. Ūdeņraža atoma models pēc B o r a 394. 
Ūdeņraža izstarojums kā elektronu svārstību sekas 394. B a l m e r a 
likuma izvedums 394. Rīdberga konstante 395. Elektrona ātrums 
un viņa orbitas rādiuss 395. Citu atomu modeļi 395. Kodola 
Dozitivaīs lādiņš 395. Viņa sakars ar kārtības skaitu 396. Elektronu 
skaits vienāds ar kārtības skaitu 396. Kodolu īpašības 396. 
Elektronu īpašības 396. Kodolu uzbūve 396. Kodolu sabrukšana 397. 
Ūdeņraža stāvoklis periodiskā sistēmā 397. Ārējās Čaulas elek
troni 397. Ārējās čaulas elektronu skaits vienāds ar valenci 397. 
Sistēmu izcelšanās no astoņiem elektroniem 397. Elementu 
valences izskaidrojums attiecībā uz ūdeņradī 398. Nulles grupas 
elementi 398. Elektronu reakciju šēma 399. Gala vārds 399. 

Z o m m e r f e l d a domas 399. 
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I e v ē r o t a s i e s p i e d u m a k ļūdas . 
R i n d a 

Lp. p. no 
augšas 

no 
apakšas 

Iespiests Jabu t 

3 9 atbild atbildi 
4 9 1930 1830 
7 18 betr bet 

14 16 palielināja papildināja 
16 14 dziedniekem dziedniekiem 
16 16 jaunievedumi jaunievedumu 
16 20 dziednicibas dziedniecibas 
18 11 Académie de Sciences Académie des Scier 
33 1 Ūdens Ūdens 
35 18 atmēro atmēro 
36 1 skābekli skābekli 
36 6 spiedens spiediens 
48 18 kresajā kreisajā 
49 2 Prust Proust 
50 15 isgūstam iegūstam 
53 14 redzējām redzējām 

59 1 X 

a x 
X 

a—x 
62 4 akumolatoru akumulatoru 
63 5 pamazlmatu pamazinātu 
70 13 ka ari kā ari 
70 19 at ar 
71 4 redzējām redzējām 
87 16 Šķietamie šķietamie 
87 11 šķietame šķietamie 
88 1 Minerālūdeņi Minerālūdeņi 
88 11 rašanās rašanās 
88 18 Fizioloģiskā Fizioloģiskā 
91 11 kaliiu kāliju 
97 21 milka mikla 

101 12 hidrat hidrati 
103 8 sērkābā sērskābā 
103 15 81° 31° 
104 4 Ūdeņraža Ūdeņraža 
104 zem zimejuma pārtvaicešanā pārtvaicešanā 
105 zimejums iespiests otrādi. 
109 15 cetam cietam 



XIV 

R I n d a 
Lp. p. no 

augšas 
no 

apakšas 
Iespiests Jābūt 

109 8 šķistamibu šķistamiba 
110 1 spldiena spiediena 
114 11 temēr tomēr 
116 3 1774 1874 
118 11 tllpum tilpumu 
119 3 pallelnas palielinās 
120 13 klblkcentimetrus kubikcentimetrus 
123 13 Triskārttgais punkts Triskārtigais punkl 
125 15 masljuml maisījumi 
129 8 tās tas 
131 7 hidrožels hidrogels 
131 7 &f)OZOC, 

134 5 Arrenlus Arrhenius 
135 16 sevlenojumlem savienojumiem 
135 4 arvlenu ar vienu 
136 13 Y;X£og 
137 13 baktetijas baktērijas 
138 8 aprāķl- aprēķi-
138 18 raducē reducē 
138 21 Zalpertls Zalpetrls 
143 6 alzbldtls aizbidlts 
143 11 tilpum tilpumi 
145 14 (zim. 93, (zlm. 93), 
160 16 Crloramids Chloramlds 
165 11 apraktā aprakstā 
173 12 kabalta kobalta 
175 2 nadaudz nedaudz 
177 2 desoclacija disociacija 
181 8 Sn(OH 4 Sn(OH) 4 

184 15 HNO,2 = KOH H N 0 2 + KOH 
200 9 laukakmens laukšpats 
200 3 laukakmeņa laukšpata 
203 10 tSīoļios ditop-o; 
204 3 1000 2000 
205 8 nevur nevar 
210 1 VVIctor Victor 
213 6 hlpotozl hipotēzi 
217 3 10. 1 2 

1 0 . i a 
217 8 10- 3 1 0 ; l 

226 17 virmas virsmas 
228 tabelē Ke vīns Kelvlns 



XV 

R i n d a 
Lp. p. no no Iespiests Jabu t 

augšas apakšas 

229 8 kradriljonus kvadriljonus 
231 3 idz lidz 
231 20 apmērirm apmēram 
244 12 koncetretu koncentrētu 
273 10 pērvēršanās pārvēršanās 
290 11 |0 jo 
293 5 kriotitā kriolitā 
302 15 magnitita magnetita 
324 16 notidzinajuma nolidzinajuma 
327 1 Zavelas Žavelas 
329 17 izba|oja izbaloja 
337 14 Vispārig Vispārigi 
338 5 velence valence 
345 6 curules caurules 
350 8 aparaia aparāta 
353 14 norkotisku narkotisku 
353 12 pa daļai chlornatriju pa daļai izvieto chlori 
356 6 3NaHS0 3 3NaHS0 4 

381 11 Panaet Paneth 
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