
РШ Centnerszwer'í 

NEORGñNiSKñS 
KIMUñS KURSS 



M. Centnerszvver's un J . Krustiņsons 
Ķirnijas profesors Neorganiskās ķimijas asistents 

Latvijas Universitātē 

Neorganiskas 

ķirnijas kurss 
II. sējums. 

= Speciālā daļa • 

Pielikums: Elementu spektru tabele 

Rigā, 1924. g. 
Latvijas Universitātes Stud. Pad. Grāmatnicas apgādibā. 

Kr. Barona ielā № 2a . 



Iespieduši 
Ed. Lācis, 2. Šulcs u. b-dri 

Jelgavā, Zaļā ielā № 9. 
Tālrunis 221. 



Otrā sējuma saturs. 
(Skaitļi rāda lap. puses). 

Divdesmit septitā lekcija. 

Pirmā grupa: sārmu metāli. Litijs un nātrijs. 

L i t i j s 3. Atrašanās 3. Litija iegūšana un īpašibas 3. Litija sāļu reak­
cijas 4. Fizioloģiskā darbiba 5. N ā t r i j s 5. Atrašanās dabā 5. Metāliskais 
nātrijs. Iegūšana: elektrolizejot kodigo nātriju 6. Chlornatrija elektrolize 7 
Nātrija īpašibas 7. Izlietošana 8. Nātrija hidrids 8. Nātrija kausējumi ar 
metāliem 8. Nātrija amalgama 8. Nātrija savienojumi ar nemetāliem 9. Nātrija 
oksidi 9. Ūdens tvaika katalitiskais iespaids 9. Nātrija peroksids 10. 
Ta izlietošana 10. Kodigais nātrijs 11. Pagatavošana 11. Kodigā nātrija 
īpašibas 12. Kodigā nātrija izlietošana 12. Nātrija savienojumi ar slā­
pekli 12. Nātrija sulfids 13. Polisulfidi 13. Nātrija chlorids 14. Atrašanās 14. 
Iegūšana 14. Chlornatrija tīrišana 15. Chlornatrija īpašibas 15. Izlietošana 16. 
Nātrija sāļi 16. Zoda 17. L e b l a n a metode 17. Sēra reģenerācija no kālija 
sulfida 18. Zodas pagatavošana pēc Solveja metodes 19. Zodas īpašibas 20. 
Zodas izlietošana 20. Divogļskābais nātrijs 21. Slāpekļskābais, nātrijs, NaNOa 

22. Nātrija piroantimonats 23. Sulfits un bisulfits 23. Nātrija sulfāts 23. 
Nātrija bisulfats 24. Nātrija tiosulfats 24. Liesmas nokrāsojums 25. 

Divdesmit astotā lekcija. 

Jonu teorija. 

Elektŗolitu elektribas vaditspēja 26. Elektribas vaditspējas noteikšanas 
motode 27. Stipri, vidēji un vāji elektroliti 27. īpatnējā un molekulārā elek­
tribas vaditspēja 28—29. A r e n i u s a teorija 30. .Aktivās" daļiņas 30. Elektro­
lītiskās disociacijas hipotēze 31. Disociacijas pakāpes noteikšana pēc moleku­
lārās elektribas vaditspējas 31. Disociacijas pakāpes noteikšana no osmotiskā 
spiediena 32. Disociacijas pakāpju salīdzinājums pēc abām metodēm 33. 
Iebildumi pret jonu teoriju 34. Ķīmiskais iebildums 35. Fizikālais iebil­
dums 35. Dielektriskās konstantes iespaids uz šķīdinātāju jonizējošo spēju 35. 
Valde na likums 36. Jonu teorijas Ost v a l d a apstiprinājums 36. Skābju 
disociacija 38. O s t v a l d a atšķaidīšanas likums 37. Skābju tieksmes lielums 
38. Tieksmes konstantes[fizikalā nozīme 38. Izņēmumi 39. Bāžu disociacija 39. 
Neitralizācijas process 39, Ūdens elektrolitiskā disociacija 40. Ūdens skābi-
sārmainais raksturs 41. Hidrolize 41. Indikatoru jonu teorija 42. Pakāpeniska 
disociacija 43. Skābu un bāzisku sāļu disociacija 43. Stipru elektŗolitu īpašibas 
vienādas ar jonu īpašibu zumu 44. Elektŗolitu polarizācijas plāksmja griešanas 
spēja 44. Jonu krāsa 45. Jonu reakcijas 45. Šķīstamibas reizinājums 46. 
Nogulšņu šķīstamiba 'skābēs 47. Stipru skābju' iedarbība 47. Vāju skābju 
iedarbiba 47. Kompleksie joni 47. Kompleksie anjoni 47. Kompleksie katjoni 
48. Dubultsāļi un sāļu kompleksi 48. 



VI 

Divdesmit devitā lekcija. 
Sārmu metāli (turpinājums): kālijs, rubidijs un cēzijs. 

K ā l i j s 49. Atrašanās 49. Elements kālijs 50. Ta fizikālās īpašibas 
50. Izlietošana 50. Kālija ķimiskās ipašibas 50. Kālija hidrids, KH51. Kau­
sējumi ar metāliem 51. Kālija oksids un peroksids f K 2 0 un K 2 0 4 51. Kālija 
hidroksids 51. Chlorkalijs 52. Bromkalijs 52. Jodkalijs 53. Kālija karbonāts 
53. Kālija bikarbonats 54. Ciankalijs 55. Kālija bitartarats 56. Kālija silikāts 
un fluorsilikats 56. Kālija nitrits 56. Kālija nitrāts 57. Kālija sulfāts un 
bisulfats 58. Kālija chlorats 58. Kālija perchlorats 59. Kālija chlorplatinats 59. 
Kālija sāju fizioloģiskā darbiba 59. Kālija sāļu radioaktivitāte 60. Liesmas 
nokrāsojums 60. R u b i d i j s un c ē z i j s 60. Rubidija hidroksids 61. Rubidija 
sāļi 61. Rubidija un cēzija polihalogeni 62. Saules spektrs 62. Spektralie 
aparāti 63. Elementu spektri 63. Liniju un joslu spektri 64. Spektralanalize 64. 
Debess spīdekļu spektri 64. Adsorbcijas likums 64. Saules sastāvs 65. V i s ­
p ā r ī g s s ā r m u m e t ā l u p ā r s k a t s 65. Analoģijas 65. Fizikālās īpašibas 66. 
Sāļu šķīstamiba 66. Sāļu rašanās siltumi 67. Karbonātu disociacijas spiedieni 
68. Sārmu metālu hidroksidu molekulārā elektrības vaditspēja 68. Sārmu 
disociacijas pakāpe un stiprums 69. Pozitivā rakstura pastiprināšanās, atom-
svaram palielinoties 70. Apvienojums 70. 

Trīsdesmitā lekcija. 
Pirmā grupa. Vara apakšgrupa: varš, sudrabs un zelts. 
Varš 71. Vara metalurģija 72. Vara iegūšana slapjā ceļā 73. Vara 

rafinēšana 74. Vara īpašibas 75". Vajā izlietošana 75. Vara kausējumi 75. 
Vara oksiduls 76. Acetilena varš 77. Kuprosulfids 77. Kuprochlorids 77. 
Kuprojodids 78.- Kuprocianids 78. Kuprorodanids 78. Vara oksids 79. Vara 
hidroksids 79. Kuprisulfids 80. Kuprichlorids 80. Bāziskie kuprikarbonati 81. 
Kupriacetats un bāziskie vara acetati 81. F ē l i n g a šķīdums 81, Kuprinitrats 
81. Vara vitriols 81. Vara savienojumu fizioloģiskā darbiba 83. Liesmas 
nokrāsojums 83. Sudrabs 83. Sudraba metalurģija 84. Sudraba atdališana 
slapjā ceļā 85. Sudraba elektrolitiska nogulsnēšana 86. Sudraba īpašibas 86. 
Sudraba izlietošana 87. Koloi'dsudrabs 87. Sudraba oksids un hidroksids 87. 
Sudraba peroksids 88. Sudraba sulfids 88. Sudraba chlorids 89. Brorhsudrabs 
89. Sudraba jodids 89. Sudraba cianids 90. Sudraba rodanids 90. Sudraba 
karbonāts 90. Sudraba nitrāts 90. Sudraba sulfāts 91. Sudraba tiosulfats un 
ta kompleksi 91. F o t o g r ā f i j a 91. Bromsudraba platu izgatavošana 91. 
Eksponēšana 91. Slēptā aina 92. Attīstišana 92. Nostiprināšana 92. Kopēšana 
92. Tonēšana 93. Krāsu fotogrāfija 93. Z e l t s 93. Iegūšana 93. Tīrišana 94. 
Zelta īpašibas 94. Kololdzelts 94. Zelta izlietošana 95. Zelta kausējumi 95. 
Vienvērtiga zelta savienojumi 96. Zelta oksiduls uu aurohidroksids 96. Auro-
chlorids 96. Aurojodids 96. Aurocianūdeņraža skābe 97. Trīsvērtiga zelta 
savienojumi 97. Zeltskābe 97. Aurichlorids 97. Aurisulfids 97. Cianidu 
Jcomplekši 98. .Vannas" sastāvs 98. Galvaniskie nospiedumi 99. Vara apakš­
grupas metālu pārskats 99. Atšķiriba no sārmu metāliem 99. Fizikālo īpašibu 
salīdzinājums 100. Ķimisko īpašibu salīdzinājums 100. Anjonu rašanās 100. 
Reducēšana 100. Halogēnu sāļi 101. Sakars ar astoto grupu 102. 

Trīsdesmit pirmā lekcija. 
Otrā grupa. Sārmzemju metāli: berilijs un magnijs. 

B e r i l i j a atrašanās 102. Berilija atdališana 102. Berilija savienojumi 
103. Berilija hidroksids 103. Berilija chlorids 103. Berilija karbonāts 104. 



VII 

Berilija sulfāts 104. Be • jonu garša 104. M a g n i j s 105. Atrašanās 105. 
Metāliskais magnijs 105. Magnija savienojumi 107. Magnija oksids 107. 
Magnija peroksids 107 Magnija hidroksids 107. Magnija nitiids 108. Magnija 
chlorids 108. Magnija karbonāts 108. Magnija-amonija fosfāts 109. Magnija 
sulfāts 109. Fizioloģiskā darbiba 110. 

Trīsdesmit otrā lekcija. 

Otrā grupa: sārmzemju metāli (turpinājums). 
Kalcijs, stroncijs, bārijs. 

Kalcijs 110. Metāliskais kalcijs 111. Kalcija hidrids 111. Kalcija 
oksids 112. Kalcija hidroksids 113. Kalcija peroksids 114. Kalcija karbids 114. 
Kalcija nitrids 115. Kalcija fosfids 115. Kalcija sulfids 115. Kalcija chlorids 
116. Kalcija karbonāts 117. Skābeņskābais kalcijs 118. Kalcija cianamids 118. 
Kalcija nitrāts 119. Kalcija fosfāti 119. Kalcija sulfāts 119. Kalcija hipo-
chlorids 121. Fizioloģiskā darbiba 121. Liesmas nokrāsojums 122. S t r o n c i j s 
122. Atrašanās 122. Metāla īpašibas 122. Stroncija savienojumi 123. To 
izlietošana 123. Liesmas nokrāsojums 123. B ā r i j s 123. Atrašanās 123. 
Metāla īpašibas 123. Bārija oksids 123. Bārija hidroksids 124. Bārija per­
oksids 124. Bārija sulfids 125. Bārija chlorids 125. Bārija nitrāts 125. Bārija 
sulfāts 126. Bārija chromats 126. Fizioloģiskā darbiba 127. Liesmas nokrā-
sojums127. S p ī d o š a s m a s a s 127. Vikentija K a s č i o r o t a atradums 127. 
Spīdošo masu sastāvs 127. Ierosme un izstarojums 127. L e n a r d a teorija 128. 
Sārmzemju elementu salīdzinošs pārskats 129. Fizikālās īpašibas 129. Ķīmiskais 
raksturs 130. Sāļu šķistamiba 131. Sāļu rašanās šiltumi 132. Karbonātu 
disociacija 132. Hidroksīdu disociacija 132. 

Trīsdesmit trešā lekcija. 

Rādijs. 

Rādi ja i e g ū š a n a , ī p a š i b a s un darbiba 133. Rādija atrašanas 
vēsture 133. Pētišanas metode 134. M. K i r i hipotēze 135. Urāna piķa 
rūdas analizē 135. Urāna palieku pārstrādāšana 136. Rādija saturs urānā 136. 
Rādija atomsvars 137. Elementa īpašibas 137. Rādija sāļi 137. Liesmas no­
krāsojums 137. Siltuma attīstīšana 137. Ķimiskā darbiba 138. Krāsu maiņa 
138. Fizioloģiskā darbiba 138. Spīguļošana 139. Fotograiiskā darbiba 139. 
Elektriskā darbiba 139. Gāžu jonizācija 140. Strāva gāzēs 140. .Piesātinā­
juma' strāva 140. .Perpetuum mobile" 141. R ā d i j a s t a r u s a š ķ e l š a n a 
142. Magnētiskā sašķelšana 142. Elektriskā sašķelšana 142. Vispārigs rak­
sturojums 143. .Alfa" stari 143. .Beta" stari 146. ,Gama" stari 147. Se« 
kundarie stari 148. 

Trīsdesmit ceturtā lekcija. 

Elementu sabrukšana. 

R ā d i j a e m a n acij a 149. Inducētā radioaktivitāte 149. Aktivitātes 
mazināšanās 149. Aktivitātes krišanās likums 150. Emanacija 150. Emana-
cijas īpašibas 151. Emanacijas daba 151. Atomsvars un vieta periodiskā 
sistēmā 151. Siltuma attīstīšanās 152. Emanacijas pārvēršanās hēlijā 152. 
Pārvēršanās likums 153. Pārvēršanās konstante 154. R ā d i j a mīkla-s u z ­
m i n ē j u m s 154. Emanacijas enerģijas avots 154. Rādija liktenis 155. Rādija 
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dzīves periods 155. Rādijs un enerģijas neiznīcibas likums 156. Rādija visa 
enerģija 156. Radioaktivais nogulsnis 157. Emanacijas liktenis 157. Inducētās 
radioaktivitātes izcelšanās 157. R e z e r f o r d a uzskats 158. Radioaktivā nogulšņa 
īpašibas 158. Radioaktivā nogulšņa komplicētā daba 158. Emanacijas sabruk­
šanas produkti 158. RaC divkāršs sabrukums 159. Ilgi dzīvojošais radio­
aktivais nogulsnis 159. Polonijs 160. Radioelementu atomsvari 160. Radiosvins 
160. Izotopi 160. Rādija izcelšanās 161. Radioaktivais līdzsvars 162. Urāna 
dzīves periods. Zemes vecums 163. R a d i o e l e m e n t u i e v i e t o š a n a 
p e r i o d i s k ā s i s t ē m ā 164. .Pārvietojumu* likumi 164. Plejādes 164. 
Izotopija, kā dabigo elementu vispārēja īpašība 165. Radioaktivitāte —elementu 
vispārīga īpašiba? 166. Elementu māksliga sadalīšana 168. 

• s 

Trīsdesmit piektā lekcija. 
Otrā grupa (turpinājums). Cinka apakšgrupa: cinks, kadmijs un 

dzīvsudrabs. 
C i n k s 170. Atrašanās 170. Cinka metalurģija 170. Metala īpašibas 

171. Cinka indukcijas periods un pasivitāte 171. Cinka oksids 172. Cinka 
hidroksids 172. Cinka sulfids 173. Cinka chlorids 173. Cinka cianids 174. 
Cinka vitriols 174. Fizioloģiskā darbiba 175. K a d mij s 175. Atrašanās 175. 
Metals 175. Kadmija oksids 175. Kadmija hidroksids 175. Kadmija sulfids 
176. Kadmija chlorids 176. Kadmija jodids 176. Kadmija cianids 177. Kadmija 
sulfāts 177. D z ī v s u d r a b s 177. Atrašanās 177. Iegūšana 177. Tīrišana 
178. īpašibas 179. Izlietošana 179. Fizioloģiskā darbiba 180. Amalgamas 180. 
Merkurosavienojumi 180. Dzīvsudraba oksiduls 181. Merkurosullids 181. Ka-
lomels 181. Merkurojodids 182. Merkurosulfats 182. Merkuronitrats 182. 
Merkurosavienojumu struktūra 182. Merkurisavienojumi 183. Dzīvsudraba 
oksids 183. Merkurisulfids 184. Sublimáis 185. Merkuribromids 186. Mer-

kurijodids 186. Dzīvsudraba bāziskais karbonāts 187. Merkuricianids 187. 
Merkurirodanids 188. Merkurinitrats 188. Merkurisulfats 188. Dzīvsudraba 
sāļu reducēšana 188. Cinka a p a k š g r u p a s e l e m e n t u p ā r s k a t s 188. 
Ķīmiskais raksturs 189. Amfoterās īpašibas 189. Kompleksie anjoni 189. Kom­
pleksie katjoni 190. Sāļu šķīstamiba 190. Elektropozitivais raksturs 190. Izo­
topija 192. 

Trīsdesmit sestā lekcija. 

Galvaniskais elements. Metālu spraigumu rinda. 

Galvanisko elementu enerģijas avots 192. .Perpetuum mobile": pirmais 
un otrais veidi 192. Strāvas iegūšanas ķimisms Dan i e l a elementā 192. 
D a n i e ļ a elementa elektroierosmes spēks 193. Strāvas ierosmes mechanisms 
D a n i e ļ a elementā 193. N e r n s t a teorija 194. Galvanisko elementu elektro-
'erosmes spēku aprēķins 195. N e r n s t a teorijas slēdzieni 196. O s t v a l d a 
normālais kalomeļa elektrods 197. Otrā veida elektrodi 198. Normālais ūdeņ­
raža elektrods 198. Elementu normālo spraigumu tabele 199. Normālie ele­
menti 200. Metālu spraigums un .elektriskā tieksme" 201. Ūdeņraža stāvoklis 
spraigumu tabelē 201. Ūdeņraža reducējošā darbiba 201. Gāžu elektrodi 201, 
Sprāgstošās gāzes ķēde 202. Oksidējošie elektrodi 223. L e k l a n š ē elements 
203. Svina akumulators 203. Niķeļa akumulators 204. Šķidrie depolarizatori 
205. Chroma elements 205. Oksidētāju definējums 205. Reducējošie elektrodi 
206. Oksidējošie un reducējošie spraigumi 206. 
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Trīsdesmit septita lekcija. 

Trešā elementu grupa. Bors. 
Bora atrašanās 207. Borūdeņraži 208. Bora trioksids 209. Borskābe 

209. Borāti 211. Borpārskābe un tās sāļi 212. Bora nitrīds 213. Bora chlo-
rids 213. Bora fluorids 213. Bora līdziba silicijam 213. 

Trīsdesmit astotā lekcija. 

TreSā grupa (turpinājums). Aluminijs, gallijs, indijs, tallijs. 

Alumīnijs 214. Atrašanās 214, Aluminija iegūšana 214. Alumīnija 
īpašibas 216. Aluminija izlietošana 216. Aluminija kausējumi 216. Termita 
metode 217. Aluminija oksids 217. Aluminija hidroksīds 218. Aluminija 
karbids 220. Aluminija nitrīds 220. Aluminija sulfids 220. Aluminija chlorids 
220. Aluminija bromids un jodids 221. Aluminija acetats 222. Aluminija fos­
fāts 222. Aluminija sulfāts 222. G a l l i j s un i n d i j s 224. T a l l i j s 224. 
Atrašanās 224. Metāliskais tallijs 224. Tallija valence 224. Tallosavienojumi 
225. Tallisavienojumi 226. Tal l i ja izotopi 226. Rādijs C" 226. B o r a 
a p a k š g r u p a s e l e m e n t u p ā r s k a t s 227. Fizikālās īpašibas 227. Ķi-
miskais raksturs 227. Valence 228. Elektriskā tieksme 228. Savienojumu 
rašanās siltumi 228. 

Trīsdesmit devitā lekcija. 

Trešā grupa (turpinājums). Retzemju elementi. 

Vispārigs raksturojums 229. Vēsture un atrašanās 229. Retzemju līdziba 
225. Vieta periodiskā sistēmā 230. Retzemju atdalīšana 230. Metāli 230. 
Izstarojuma un adsorbcijas spektri 230. Katoda fosfoiescence 230. Valence 230. 
Sistemātika 231. Skandi js , i t r i j s, 1 a ntans 231. C e r i j s 231. Atdalīšana 
231. Metals 231. Piroforie metāli 232. Cerosavienojumi 232. Cerisavienojumi 
232. Cerija reakcijas 232. Izlietošana 232. A k t i n i j a r inda 232. Sabru­
kuma produkti 233. Aktinija ģeneoloģiskā tabele 233. Aktinija rindas elementu 
īpašibas 234. Aktinija izotopi 234. 

Četrdesmitā lekcija. 

Ceturtā grupa. Silicijs. 

Sil ic i js un ta s a v i e n o j u m i ar ū d e ņ r a d i 235. Silīcija un oglekļa 
analoģija 235. Atrašanās 235. Elementa iegūšana un īpašibas 236. Silicidi 236-
Silicijūdenraži (silani) 237. K r a m a i n i s un s i l i c i j s k ā b e 239. Silicija 
dioksids 239. Kvarca stikls 239. Hipotētiskā silicijskābe, H 2 Si0 3 , 239. Šķīsto­
šais stikls 239. Koloidāla silicijskābe 240. Silikātu hidrolize 240. Šķīstošā 
stikla izlietošana 240. S t i k l s 241. Stikla pagatavošana 241. Ķimiskais 
sastāvs 241. Stikla fizikālās un ķimiskās īpašibas 242. Stikla izstrādājumu 
pagatavošana 244. Māls un p o r c e l ā n s 245. Ķimiskais sastāvs 245. Ke­
ramika 245. Keramikas vēsture 245. Ultramarins 247. C e m e n t s 247. 
Portlandcements 247. Romancements 248. Cementa izlietošana 248. D a b i g i e 
s i l i k ā t i 248. To saliktais sastāvs 248. Izoraorfi maisījumi 248. Analoģija 
ar organiskiem savienojumiem 249. Silikātu iedalījums 249. Strukturformulas 
250. Dabigo silikātu sintezē 252. Silicijskābes kulturelā nozīme 252. Ka r bo­
ru nds 253. Ta īpašibas 254. S i l i c i j a s a v i e n o j u m i a r h a l o g e -
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n i e m 254. Silīcija tetrachlorids 254. Silicijchloroforms 254. Silicija fluorids 
254. Silicijfluorūdeņraža skābe 255. Silicija nepiesātināti savienojumi 256. 
Oksisilidins 256. Silikal-savienojumi 256. 

Četrdesmit pirmā lekcija. 

Ceturtā grupa (turpinājums). Germanijs, alva, svins. 

G e r m ā n i j a atrašana 257. Elements germanijs 257. Ta savienojumi: 
germanija dioksids 257. Germanija hidrids 257. Germanija savienojumi ar 
halogēniem 258. Germanijchloroforms 258. Germanija līdziba ar siliciju 258. 
Alva 258. Alvas atrašanās 258. Alvas iegūšana 258. Alvas iegūšana no 
baltā skārda atgriezumiem 259. Metāliskas alvas iegūšana 259. Pelēkā alva 260. 
Pārvēršanās elements 261. Alvas izlietošana 262. Alvas ķimiskās īpašibas 262. 
D i v v ē r t i g i e a l v a s s a v i e n o j u m i 263. Stannohidroksids 263. Alvas 
oksiduls 263. Stannosulfids 263. Alvas dichlorids 263. Reducējošas īpašibas 
263. Č e t r v ē r t i g i e a l v a s s a v i e n o j a m i 264. Alvas dioksids 264. 
a-alvskābe 264. 13-alvskābe 264. Stannisulfids 265. Alvas tetrachlorids 255. 
Reducēšanas reakcijas 265. S v i n s 266. Atrašanās 266. Svina metalurģija 266. 
Svina īpašibas 267. Izlietošana 267. Koloidāls svins 267. Svina oksidi 267. 
Divvērtiga svina savienojumi 267. Svina oksīds 267. Svina hidroksīds 268. 
Svina sulfids 268. Svina chlprfds 268. Svina jodids 268. Svina karbonāts 269. 
Svina bāziskie karbonāti 269. Svina acetats 270. Svina sulfāts 271. Svina 
chromats 271. Svina četrvērtigie savienojumi 271. Svina dioksids 271. Plum-
bati 272. Minijs 273. Svina tetrachlorids 273. Plumbisulfats 273. Svina un 
ta savienojumu nāvigās īpašibas 274. S v i n a izotopi 274. Radiosvins 274. 
Svina izotopi rādija rindā 274. Svina izotopi aktinija rindā 275. Toriosvins 275. 
Parastais svins 275. O g l e k ļ a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u v i s p ā r i g s 
r a k s t u r o j u m s 276. Alotropiski veidi 276. Fizikālās īpašibas 276. Skābes 
un to anhidridi 276. Hidridu savienojumi 277. Bāziskais raksturs 277. Termo-
ķimiskie dati 278. 

Četrdesmit otrā lekcija. 

Ceturtā grupa (turpinājums). Titāna apakšgrupa. 

Titāns 279. Ta atrašanās 279. Metālisks titāns 279. Titāna četr­
vērtigie savienojumi 280. Reducēšanas reakcijas 281. Reakcija ar ūdeņraža 
peroksidu 281. C i r k o n i j s 281. Atrašanās 281. Metāliskais cirkonijs 281. 
Cirkonija dioksids 281. Cirkonija sāļu reakcijas 282. T o r i j s 282. Atrašanās 
282. Metals 282. Toriji! dioksids 282. Torija hidroksids 282. Torija sāļi 282. 
Torija izlietošana 283. Torija radioaktivitāte 283. Torijs 283. Mezotorijs 1 un 
2, 284. Radiotorijs 284. Torijs X 284. Torija emanacija 285. Torija radio­
aktīvais nogulsnis 285. Torija sabrukuma, pēdējais produkts 286. Torija izotopi 
286. Titāna apakšgrupas vispārigs pārskats 286. Torija rindas elementu 
īpašibas 287. Fizikālās īpašibas 288. Ķīmiskais raksturs 288. 

Četrdesmit trešā lekcija. 

Piektā grupa: fosfors. 

F o s f o r s 289. Atrašanās 289. Fosfora iegūšana 290. Fosfora alo-
tropiskās modifikācijas: a) baltais fosfors 291. Baltā fosfora izlietošana 291. 
Baltā fosfora kaitigā darbība 292. M i č e r l l c h a reakcija 292. b) sarkanais 
fosfors 293. Sarkanā fosfora izlietošana 294. Fosfins 294. Ta īpašibas 295. 
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Analoģija ar amonjaku 295. Fosfonija jodids 296. Fosfonija jodida sadališanās 
297. Šķidrais fosforūdeņradis 297. Cietais fosforūdeņradis 298. F o s f o r a 
o k s i d i un s k ā b e s 298. Analoģija ar slāpekļa oksidiem 298. Fosfora 
trioksids 299. Fosfora tetroksids 299. Fosfora pentoksids 300. Fosfora skābju pār­
skats 301. Fosforapskābe 302. Foslorpaskābe 302. Fosforieskābe 303. Fosfora 
skābes 304. Ortofosforskābe 304. Ortofosforskābes saļi 305. Fosforskābes 
reakcijas 305. Superfosfāts 306. Pirofosforskābe 306. Metafosforskābe 306. 
F o s f o r a s a v i e n o j u m i ar s ē r u un h a l o g ē n i e m 307. Fosfora sulfidi 
307. Fosfora trichlorids 307. Fosfora pentachlorids 308. Fosfora chlorbksids 
309. Fosfora bromidi 309. Fosfora jodidi 309. Salīdzinājums ar slāpekļa 
halogensavtenojumiem 309. 

Četrdesmit ceturtā lekcija. 

Piektā grupa (turpinājums), firsens, antimons un bismuts. 

Ar sens 310. Atrašanās 310. Arsena iegūšana 310. Elementa īpa­
šības 310. Dzeltenais arsens 311. Izlietošana 311. Arsenūdeņradis 311. 
M a r š a reakcija 312. Arsena trisvērtigie savienojumi 312. Arsena trioksids 
312. Arsenpaskābe 313. Arsena sulfidi 314. Arsena trichlorids 315. Arsena 
piecvērtigie savienojumi 315. Arsenskābe 315. Katjons A s . 3 1 6 . Piec-
vērtiga arsena reducēšana 317. Fizioloģiskā darbiba 317. Izlietošana 318. 
A n t i m o n s 318. Atrašanās 318. Iegūšana 318. Antimona ipašibas 318. 
Antimona izlietošana 319. Sprāgstošais antimons 319. Antimonūdeņradis 320. 
Trīsvērtiga antimona savienojumi 320. Antimona trioksids 320. Antimon-
paskābe 320. Antimona trisulfids 321. Antimona trichlorids 321. Antimona 
sulfāts 322. Vemakmens 322. Piecvērtiga antimona savienojumi 322. Antimona 
pentoksids 322. Antimona pentasulfids 323. Antimona pentachlorids 323. 
Reducēšana 324. Fizioloģiskā darbiba 324. B i s m u t s 324. Atrašanās 324. 
Elements Bi. 324. Bismutūdeņradis 325. Bismuta savienojumi 325. Bismutila 
savienojumi 326. Bismutskābe 327. Fizioloģiskā darbiba 327. B i s m u t a 
i z o t o p i 327. Slāpekļa apakšgrupas elementu vispārigs raksturojums 328. 
Fizikālās īpašibas 328. Amfoterais raksturs 328. Ūdeņraža savienojumi 328. 
Oksidu raksturs 329. Bāziskie sāļi 329. Sulfosāļi 329. Valence 329. Rašanās 
siltumi 329. 

Četrdesmit piektā lekcija. 

Piektā grupa (turpinājums). Vanādija apakšgrupa. 
V i s p ā r ī g s r a k s t u r o j u m s 330. Vanādija un ta analogu atrašanās 

330. Niobija un tantala atdališana 330. Elementu iegūšana 330. Elementu 
īpašibas 331. Izlietošana 331. Valence 331. Vanādija skābes 332. Poli-
vanadati 333. Vanadijskābes reakcijas 333. Niobijskābe 333. Tantalskābe 333. 
Heteropoliskābes 334. Fizioloģiskā darbiba 334. Protaktinijs 335. Protaktinija 
īpašibas 335. Izotopi 335. 

Četrdesmit sestā lekcija. 

Sestā grupa: sērs. 

Sēra atrašanās dabā 336. Sēra iegūšana 337. Sēra īpašibas 338. Rom-
biskais un monokliniskais sērs 338. Trīskārtīgie punkti 339. ;.-sērs un fi-sērs 
340. Valkanais sērs 340. Sēra molekularsvars 341. Sēra savienojumi ar 
ūdeņradi un pozitiviem elementiem 341. Sērūdeņraža attīstīšanās un iegūšana 
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341. Sērūdegraža īpašibas 342. Sērūdeņraža oksidēšana 342. Sērūdeņradis 
kā skābe 343. Metālu sulfidi 343. Polisulfidi 343. S ē r a o k s i d i 344. 
Sēra dioksids 344. Tilpumu samēri 345. Fizikālās īpašibas 345. Kritiskās 
parādibas 346. Šķidinošā un jonizējošā spēja 346. Oksidēšanas reakcijas 347. 
Reducēšanas reakcijas 347. Pievienošanas reakcijas 348. Balināšana 348. 
Sēra trioksids 348. Iegūšana 343. Sēra trioksida īpašibas 350. S ē r a 
s k ā b e s 350. Sērapskābe un tās sāļi 350. Sērpaskābe 351. Nogulsnēšanas 
reakcijas 351. Oksidēšanas reakcijas 352. Reducēšanas reakcijas 352. Sēr­
skābe 352. Kameru metode 353. Kontakta metode 355. Sērskābes īpašibas 
356. Sērskābes izlietošana 358. Pirosērskābe 358. Sērpārskābe 359. Sulfo-
perskabe 359. Strukturlormulas 360. Sēra skābju pārskats 361. S ē r a t i o -
s k ā b e s 362. Tiosērskābe un tiosulfats 362. Politionskābes 363. Slāpekļa 
sulfids 364. Sēra savienojumi ar halogēniem 364. Sēra heksailuorids 364. 
Sēra chlorids 365. Tionila chlorids 365. Sulfurila chlorids 365. Chlorsulfon-
skābe 366. 

Četrdesmit septitā lekcija. 

Sestā grupa (turpinājums).' Selens, tellurs un polonijs. 
S e l e n s un t e l l u r s 367. Atrašanās 367. Selena īpašibas 367. Tellura 

īpašibas 368. Selena un tellura savienojumi ar ūdeņradi 368. Selena un 
tellura oksidi 368. Selenpaskābe un tellurpaskābe 368. Selenskābe un tellur-
skābe 369. Selena un tellura savienojumi ar halogēniem 369. P o l o n i j s un 
ta i z o t o p i 370. Polonija iegūšana un īpašibas 370. Izotopu īpašibas 370. 
S k ā b e k ļ a a p a k š g r u p a s v ī s p ā r i g s p ā r s k a t s 370. Fizikālais raksturs 
370. Ķimiskās īpašibas 372. Savienojumi ar metāliem 372. Savienojumi ar 
halogēniem 372. Termoķimiskie dati 373. Valence 374. 

Četrdesmit astotā lekcija. 

Sestā grupa (turpinājums). Chroma apakšgrupa. 
C h r o m s 375. Atrašanās 375. Metāliskais chroms 375. Chroma pasi­

vitāte 375. Divvērtīgie chroma savienojumi 377. Trīsvērtiga chroma savie­
nojumi 378. Chroma trichlorids 379. Chroma fosfāts 380. Chromisulfats 380. 
Trīsvērtigu chroma savienojumu oksidēšana sešvērtigos 380. Sešvērtigie chroma 
savienojumi 381. Chroma trioksids 381. Chromskābes sāļi 382. Fototipija 383. 
Chromila chlorids 383. Chrompārskābe 383. M o l i b d e n s un v o l f r a m s 
384. Atrašanās 384. Elementu iegūšana un īpašibas 384. Valence 384. 
Molibdena un volframa skābes 385. Molibdatu un volframatu reakcijas 386. 
Volframa sadališana 386. U r ā n s 386. Atrašanās 386. Metāliskais urāns 
387. Urāna oksidi 387. Četrvērtiga urāna savienojumi 387. Urāna sešvērtigie 
savienojumi 388. Uranila sāļi 388. Uranila reducēšanas reakcijas 389. Oksi­
dēšanas reakcijas 389 R a d i o a k t ī v a i s u r ā n a s a b r u k u m s 390. 
Vēsture 390. Urāna sabrukuma produkti 390. C h r o m a a p a k š g r u p a s 
v i s p ā r i g s r a k s t u r o j u m s 392. Metāliskais raksturs 392. Fizikālās 
īpašibas 392. Valence un polimerizacija 392. Pasivitāte 392. Termoķimiskie 
dati 393. 

Četrdesmit devitā lekcija. 

Septitā grupa. Mangāns. 

Mangāna atrašanās 393. Metāliskais mangāns 394. Mangāna oksidi 394. 
Valence 395. Divvērtigie savienojumi 396. Trīsvērtigie savienojumi 397. 
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Četrvērtigie savienojumi 397. Sešvērtigie savienojumi 397. Septiņvērtigie 
savienojumi 398. Mangāna salīdzinājums ar halogēniem 399. Pozitivais raksturs 
399. Manganpārskābe 399. Zemākas valences savienojumi 399. Politopi 400. 

Piecdesmitā lekcija. 

Astotā grupa. Dzelzs apakšgrupa. 

D z e l z s 400. Atrašanās 400. Dzelzs iegūšana 401. Čuguncepļu pro­
cess 402. B e s e m e r a process 403. Pudlingprocess 404. Sīmensa-Martena 
metode 404. Dzelzs un tērauda metalurģija 405. Dzelzs ķimiskās īpašības 409. 
Divvērtigie dzelzs sāļi (ferosāļi) 410. Fe— jona oksidēšanas reakcijas 411. Trīs-
vērtigas dzelzs sāļi (ferisāļi) 411. Ferisāļu hidrolize 413. F e - " jonu reducēšanas 
reakcijas 413. Sešvērtigas dzelzs savienojumi 414. Kompleksie ferociana savie­
nojumi 414. K o b a l t s 415. Atrašanās 415. Kobalta divvērtigie savienojumi 
415. Kobalta trīsvērtigie savienojumi 417. Kompleksie kobalta aminsavieno-
jumi 418. Kobalta izlietošana 419. N i ķ e l i s 419. Atrašanās un iegūšana 419. 
Tīrišana 420. īpašības 420. Izlietošana 420. Niķeļa savienojumi 420. Č u g a -
j e v a reakcija 421. Dzelzs apakšgrupas elementu salīdzinājums 421. Fizikālās 
īpašibas 421. Ķimiskās īpašības 422. Tieksme 423. 

Piecdesmit pirmā lekcija. 

Astotā grupa (turpinājums). Platinas metāli. Koordinācijas 
valences teorija. 

V i s p ā r i g s p l a t i n a s m e t ā l u un to s a v i e n o j u m u r a k s t u ­
r o j u m s 423. Atrašanās 423. Atdališana 424. Metālu īpašibas 424. Valence 
425. Oksidi 454. Savienojumi ar halogēniem 425. Platinas metālu sāļi 426. 
Platinas metālu skābes 426. Izlietošana 426. P l a t ī n a 426. Tās izlieto­
šana 427. Melnā platina 427. Koloidālā platina 427. Platinas divvērtigie un 
četrvērtigie savienojumi 428. Platinas sešvērtigie savienojumi 428. Platinas 
kompleksie savienojumi 428. V e r n e r a v a l e n c e s k o o r d i n ā c i j a s 
t e o r i j a 43C. Valences nepastāviba 430. Augstākas kārtības savienojumi 
430. Galvenās un papildsaites 430. Hidrati 431. Acidosavienojumi 431. Skā­
bekli saturošas skābes 433. Heteropoliskābes 434. Izopoliskābes 435. Stereo-
izomerija 435.' 

Piecdesmit otrā lekcija. 

Cēlgāzes. Matērijas evolūcija. 

A t m o s f ē r a s j a u n ā s g ā z e s 436. Vispārigs raksturojums 438. 
Atdališana 439. Hēlijs 439, Neons 440. Argons 441. Emanacijas 441. M a-
t e r i j a s e v o l ū c i j a 442. Matērijas neiznīcība 442. Entropijas pieaug­
šana 442. Matērija zaudē savu vērtibu 442. Elementu dezagregacija 443. 
Kosmogonija 444. Radioaktīvo procesu apgriezeniba 444. Zvaigžņu izcelšanās 
445. Apkārtriņķojums dabā 446. D z ī v i b a s i z c e l š a n ā s 446. Oglekļa 
sevišķais stāvoklis 446. Dzivibas izcelšanās virs zemes 447. Generatio spon­
tanea 447. Vaj planētas apdzīvojamas? 447. Marsa iedzīvotāji 448. 
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Pirmā palīdziba nelaimes gadijumos laboratorijā 449 
Pretlīdzekļi 450 
Sālsskābes ūdens šķīdumu blivumi (tabele). : 452 
Sērskābes ūdens šķīdumu blīvumi . '. 453 
Slāpekļskābes ūdens šķīdumu blīvumi. 454 
Amonjaka ūdens šķīdumu blīvumi 455 
Nātrija hidroksīda ūdens šķīdumu blīvumi 456 
Kālija hidroksīda ūdens šķīdumu blīvumi 456 



Ievērotās iespieduma kļūdas. 
(II. sējuma.) 

R i n d a 
J a b u t. Lp. p. no no I e s p i e s t s . J a b u t. 

augšas. apakšas. 

20 5 N a 2 C O 3 . 1 0 H O 2 N a 2 C O 3 . 1 0 H 2 O . 
31 12 (malā) Elektrolitisskās Elektrolitiskās 
47 17 jāpalielinās b jāpalielinās a 
81 16 K O O C — C H — K O O C — C H O - C H O -

- C H O — C H O - C O O N a 

L c u J 
L c „ J 

—COONa 
88 6 A g 2 S 2 O s + 2H a O + 

+ 2 H 2 S 0 4 + A g 2 0 2 

A g , S 2 0 8 + 2 H 2 0 = 
= 2 H a S 0 4 + A g a O a 

110 13 Artašanās Atrašanās 
116 6(tabelē) o hi dr. kriohidr. 
118 6 C O O ' C O O ' 

1 + C a - + 
C O O ' 

| + C a - > = -
C O O ' 

1 + C a - + 
C O O ' 

| + C a - > = -
C O O ' 

C O O ' COO 
+ 1 > C a . 

C O O ' 
= 1 > C a . + 1 > C a . 

C O O ' C O O 
118 5 CaCN 2 = 3 H 0 0 = 

= C a C 0 3 + 2NH 3 

CaCN a + 3 H 2 0 = 
= C a C 0 3 - f 2NH 3 

119 19 nātrija trifosfats kalcija trifosfats 
140 9 pazitivos pozitivos 
145 3 piepieši piepeši 
151 20 izplēšanās izplešanās 
170 16 Merkuri savienojumi Merkurosavienojumi 
170 18 Merkurinitrats Merkuronitrats 
170 19 Merkurosavienojumi Merkurisavienojunii 
198 1 lektrods elektrods 
200 16 2 H O H 2 0 
212 18 3 H 3 B O , 2 H 3 B 0 3 . 
231 6 (Ne) (Nd) 
248 3 T J C , T X C T 2 

253 3 3CO 2CO 
263 1 Sn(OH) 4 2Sn(OH) 4 

269 10 2 C 0 2 3 C 0 2 

269 12 2 C 0 2 c o 2 

280 15 ci 2 2C1 2 

302 7 fosforskābi fosforapskābi 
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R i n d a 
J a b u t. Lp. p. no 

augšas. 
no 

apakšas. 
I e s p i e s t s . J a b u t. 

302 12 fosforskābe fosforapskābe 
304 2 H 2 P 0 4 H 8 P O , 
317 9 SO.,'" SO/" S 0 3 " so 4" 
321 6 HC1 2HC1 
321 20 Sb.,CI 3 S b 2 S : ļ 

324 6 S b a O ' SbO, 2 ' 
324 11 B.,O 3 

B i 2 0 3 

326 14 Ūdeņradis Sērūdeņ radis 
330 8 K 2 N b O F 6 . K 2 N b O F 5 . 
332 ' 9 fosforskābai fosforskābei 
354 14 0 — ( N O ) 

2 S 0 2 — O H 
2SO ^ ° - ( N ° ) 

361 ' T a b e l e 350 T a b e l e 150 (sakarā 
ar to visu turpmāko 
tabelu numuri rāda par 

' 2 0 0 vairāk). 
361 3. horicontalā 1 ~ „ H 0 s < r H 

4. vertikālā j U = b < 0 H 

0 s < r H 

385 14 metavolframtos metavolframatos 
413 11 W e i n l a n d W e i l a n d 

Velak ievērotas pirmā sējuma iespieduma 
kļūdas 

( p a p i l d i n ā j u m s ) . 
R i n d a 

Lp. p. no 
augšas. 

n 0 I e s p i e s t s , 
apakšas. 

J ā b ū t . 

18 3 B e k o n s , V e r u l a m s k i s B e k o n s no Verulamas 
56 8 (Richard) (Richards) 

167 6 skābekļa oksiduls slāpekļa oksiduls 
196 14 2HO. 2 H 2 0 . 
253 4 oglekļa anhidrids ogļskābes anhidrids 
360 5 2P + 5 J 2 = 2 P J B 2P + 3 J 2 = 2 P J 3 

360 7 P J 5 + 4 H 2 0 = 
^ H e P O ^ + ōHJ 

P J 3 + 3 H 2 0 = 
= H 3 P 0 3 + 3HJ 



II. Speciāla dala. 





Divdesmit septita lekcija. 

Pirmā grupa: sārmu metāli. 
Litijs un nātrijs. 

L i t i j s . — Atrašanās. — Litija iegūšana un īpašibas. — Litija sāļu re­
akcijas. — Fizioloģiskā darbiba. — N ā t r i j s . — Atrašanās dabā. — Metālis­
kais nātrijs: iegūšana kodigā nātrija elektrolizē. — Chlornatrija elektrolize. — 
Nātrija īpašibas. — Izlietošana. — Nātrija hidrids. — Kausējumi ar metāliem. — 
Nātrija amalgamas. — S a v i e n o j u m i a r n e m e t ā l i e m . — Nātrija 
oksidi. — Ūdens tvaiku katalitiskais iespaids. — Nātrija peroksids. — Viņa iz­
lietošana. — K o d ī g a i s n ā t r i j s . — Pagatavošana. — īpašibas. — Izlieto­
šana. — Nātrija savienojumi ar slāpekli. — Nātrija sulfids. — Polisulfidi. — 
C h l o r n a t r i j s . — Atrašanās. — Iegūšana. — Tirišana. — īpašības. — Iz­
lietošana. — Nātrija sāļi. — Zoda. — L e b l a n a ,metode.— Sēra reģenerā­
cija no zodas atliekām. — S o l v e j a metode. — Zodas īpašibas. — Izlieto^ 
šana. — Bikarbonats. — Slāpekļpaskābais nātrijs. — Slāpekļskābais nātrijs. — 
Piroantimonats. — Sulfits un bisulfits. — Sulfāts. — Bisulfats. — Tiosulfats. — 
Liesmas nokrāsojums. — 

Periodiskās sistēmas pirmās grupas elementi sadaļas divās 
š ķ i r ā s . Pirmā šķirā ieskaititi t. s. s ā r m u metāli: litijs, nātrijs, 
kālijs, rubidijs un cēzijs. Bez tam šajā šķirā ieskaitāms vēl 
^nezināmais elements ar kārtibas skaitli 87 (skat. period. sist 
tabeli: I. s. 377. lp. p.). Otrā šķirā atrodas t r ī s elementi: varš, 
sudrabs un zelts, kuri pēc sava ķimiskā rakstura stipri atšķiras 
no sārmu metāliem. 

Litijs, Li 

tiek uzlūkots kā rets elements. Tas atrodas: 
1) dažos retos m i n e r ā l o s , piem., spodumenī, XA1 ( S i 0 3 > 2 , 

pie kam X = Li vaj Na, lepidolitā jeb litija 
vizulī, X 2 A1 2 ( S i 0 3 ) 3 Fe , pie kam X = Li, Na vaj K un 
trifilinā, Li Fe P 0 4 . 

2) dažos veselības avotos (nelielos daudzumos), piem., Bo-
nifacija avotā (Zalcšlirfā) — 3 , 6 % , Fridrichskvellē (Ba-
den-Badenē) — 0,96°/o, Raloči (Kisingenē) — 0,33°/ou.c. 

3) dažu augu, piem., tabakas pelnos; aiz ša iemesla aiz­
dedzinot cigāru, liesma nokrāsojas sarkanā krāsā. 

Tā kā litijs, līdzīgi nātrijam un kālijam, sadala ūdeni (sal. Litija iegū-
I. s. 64. lp. p.), tas nav pagatavojams elektrolizejot sāļu s a n §ibas ' P a 

ū d e n s šķīdumus. To pagatavo elektrolizejot izkausētu litija 

Atrašanas. 
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chloridu vaj bromidu. K a l e n b e r g s atrada, ka litiju var pa­
gatavot elektrolizejot litija chlorida šķīdumu p i r i d i n ā . 

Litijs ir balts, spīdošs kā sudrabs un ļoti viegls metāls. 
Tas gandrīz 2 reiz v i e g l ā k s p a r ū d e n i . Mitrā gaisā ļoti ātri 
„rūsē" un pārklājas ar melnu kārtu. Tas uzglabājams tāpēc li-
groinā vaj citā kādā eļļā. Litija citas fizikālās īpašības uzskai-

, tisim nākošā lekcijā, kur salīdzināsim to ar citiem sārmu me­
tāliem. 

Litijs karsējot augstāk par 180° gaisā sadeg, pie kam tas 
savienojas ne tikai ar' skābekli, radot litija oksidu, Li. 2 0, bet ari 
ar slāpekli un'attīsta n i t r i d u Li 3N (I. s. 155. Ip. p.). Ar ūdeņ­
radi tas savienojas .sarkanas kvēles temperatūrā un rada l i t i j a 
h i d r i d u , LiH. Litijs ari aukstumā sadala ūdeni, atdalot ūdeņ­
radi, un rada stipru s ā r m u — l i t i j a h i d r o k s i d u , LiOH: 

2Li + 2 H 2 0 = 2Li OH + H 2 . 

Litija sāju Kā vienvērtigs, stipri pozitivs elements, litijs rada sāļus, kas 
ūdenī nehidrolizejas. Litija sāļi vispār ārkārtīgi šķīst ūdenī (un 
pa daļai ari spirtā un dažos citos organiskos šķīdinātajos): viņu 
šķīstamiba pārspēj visu citu alkalijmetalu šķīstamibu. Tikai ogļ­
skābais un fosforskābais litijs n e š ķ ī s t ū d e n ī . 

Ja litija sāļa šķīdumam pielejam zodas šķīdumu, rodas balts 
litija karbonāta nogulsnis: 

2 LĪCI -f- N a 2 < : 0 3 = 2 NaCl + L i 2 C O s . 

Sildišana paātrina nogulšņa atdališanos, jo ogļskābā litija 
šķīstamiba, paaugstinot temperatūru, pamazinās. Tas redzams se-
košā tabelē: 

Tabele 68. 
Ogļskābā litija šķīstamiba 100 gr. ūdens. 

Temperatura ļ 0° 10° ; 20° 50° 75° 100° 

Šķīstamiba 1,54 gr. 1,41 gr. 1,33 gr. 1,18 gr. 0,87 gr. 0,73 gr. 

D i n a m i s k ā l ī d z s v a r a l i k u m s (I. s. 96. lp. p.) 
māca; ka temperatūras paaugstinājums v i e n m ē r rada „en do­
t ē rm i s k u s " procesus-(t. i', tādus, kuri norisinās siltumu s a i ­
s t ī d a m i ) . No ta var taisīt slēdzienu, ka ogļskābam litijam no 
šķīduma atdaloties, j ā n o t i e k šķīduma a t d z i š a n a i , bet šim 
šālim izšķīstot — sasilšanai, t. i. šķīšanas siltumam šajā gadi-
jienā jābūt pozitivam, kamēr citi sāļi pa lielākai daļai uzrāda 
negativus šķīšanas siltumus. Un eksperiments tiešam šo slē­
dzienu apstiprina. 
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Litija karbonāts šķīst ūdenī, kas satur ogļskābi, parvers-
damies pie tam b i k a r b o n a t ā (I. s. 261. lp. p . ) : 

L i ,CO s • + C 0 2 - f H 2 0 • = 2 L i H C 0 3 . 

Nātrija fosfāts (bimetalisks), N a 2 H P 0 4 , ar litija sāļiem rada 
baltu n e i t r ā l u litija fosfāta nogulsni: 

N a 2 H P 0 4 + 3LĪC1 — L i . d P0 4 + 2NaCl + HC1. 

Tā kā šajā reakcijā po fosforskābā sāļa atbrīvojas skābe, 
tad, lai litija fosfātu pilnigi nogulsnetu, šķīdums jāneitralizē ar 
amonjaku. 

Litija sāļiem raksturīgi, k a B u n z e n a d e g ļ a l i e s m a 
n o k r ā s o j a s k a r m i n a s a r k a n ā k r ā s ā . 

Litija sāļus, kā ari veselibas avotus,' kas satur daudz litija Fizioloģiskā 
sāļu, lieto locitavu reimatisma ārstēšanai. Ša slimiba ceļas, urin- d a r b | b a -
skābei un viņas grūti šķīstošiem sāļiem atdaloties muskuļu un 
locitavu audos, i Tā kā urinskābais litijs daudz vieglāk šķīst 
nekā citi šās skābes sāļi, tad minētās slimības ārstēšana ar litija sāļiem 
izskaidrojama tādā ceļā, ka lietojot litija preparātus, attīstās šis 
viegli šķīstošais sāls, kurš urinā atdalās no organisma. Šam 
nolūkam bieži lieto organisko skābju sāļus: citronskābo litiju 
(„lithium citricum") un salicilskābo litiju („lithium salicvlicum"). 

Atrašanas 

Nātrijs, Na 
visai izplatits dabā. Viņš atrodas 

1) līdz ar kāliju silikātos, kas sastāda zemes čaulas gal- "dabā." 
veno daļu (pjerru laukšpjtos) ; 

2) sāļu avotos un ezeros, kā ari jūru un okeānu ūdenī kā 
chlornatrijs (I. s., 89. un 90. lp. p . ) ; 

3) sāļu iegulumos, galvenā kārtā kā chlornatrijs (akmeņ-
sāls, I. s., 297. lp. p . ) ; 

4) čilizalpetra iegulumos kā slāpekļskābais nātrijs (I. s., 
138. lp. p.). 

5) kā karbonāts dažu sārmainu avotu un ezeru ūdenī; sausā 
klimatā šādos ezeros atdalās sekoša sastāva sāls: N a 2 C Ö 3 . 
N a H C 0 3 . 2 H 2 0 ; šo savienojumu jau ieguva aizvēsturiskos laikos 
Ēģiptes dienvidos, kur to sauca „tronu" (no ta cēlies nosaukums 
„natrons"); bez tam vēl trops atrodas Indijā, Meksikā un Ameri­
kas Savienotās Valstīs, „Owens Lake" ezerā, kur to techniski 
iegūst vēl šo baltdienu; 

6) kā fluorskābes dubultsāls jeb k r i o 1 i t s : Na 3 AlF 6 , b o -
r a k s s : N a 2 B 4 0 ; un nelielos daudzumos kā citi nātrija sāļi; 

7) stādi no augsnes uzsūc nātriju mazākos mēros nekā 
kāliju; turpretim dzīvnieku organismā chlornatrijam piekrīt ļoti 
svariga loma; starp citu tam liela nozīme asinis. 
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Metāliskais D e v i {Davy) 1807. g. elektrol izejot izkausētu kodigo nātriju, 
iegaSana: pirmais pagatavoja metālisko nātriju. Šo metodi vēl tagad lieto 

eiektroiizejot technikā ša interesantā elementa iegūšanai. Kodigo nātriju 
todigonatrjm jgpjj jg g U g U n a katlā A ar konisku dibinu; katlam apakšā atrodas 

caurule B (zlm. 232) un ietaisits vara elektrods ar cilindrisku 
galviņu K, kas savienojams ar n e g a t i v o strāvas polu, kamēr 
A, ko savieno ar p o z i t ī v o polu, darbojas elektrolizē kā 

Zīm. № 232. Metāliska nātrija iegūšana elektrolizejot NaOH. 

anods. Katla augšdaļu silda ar gāzi (vaj citu kādu kurināmo), 
bet cauruli apakšā dzesē ar aukstu ūdens straumi. Tādā kārtā 
kodigais nātrijs katlā kūst, bet caurulē atrodas cietā veidā. Ša 
cietā kārta i z o l ē aparāta katodu no katla. Katoda galviņu K 
no anoda telpas atšķir niķeļa sietiņa diafragma. Laižot strāvu, 
norisinās kodigā nātrija elektrolīze. Uz katoda atdalās nātrijs, 
bet uz anoda — hidroksila OH anjoni. Bet tā kā šie anjoni 
brīvā veidā nevar pastāvēt, tie savienojas pa pārim un rada ūdeni 
un skābekli: 

2NaOH = 2Na + 2 0 H 
2 0 H = H a O + O. 

Odens izšķīst izkausētā kodigā nātrijā un difundē uz katodu, 
kur to sadala atdalījies nātrijs: 
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Šos nolīdzinajumus kopā saliekot, galu galā dabonam šādu 
kodigā nātrija elektrolizes šēmu: 

NaOH = Na + H + O, 

jeb molekulāros samēros: 

2 NaOH = 2Na + H 2 + O., 
uz katoda uz anoda 

Tādā kārtā tikai puse no visas strāvas daudzuma patērēta 
nātrija atdališanai, bet pārejā puse pazūd ūdeņraža atdališanā. 
Tāpēc labākajā gadijumā strāvas izmantojums sastāda 50° o. Nā­
triju no kausējuma smej ar sieta karotēm. Ūdeņradis, samaisi-
damies ar skābekli, laiku pa laikam ar sprādzienu sadeg, kāpēc 
fabrikā pastāvigi atskan spēcigi sprādzieni, kuri vispār tomēr nav 
bīstami. 

Rodas jautājums, vaj elektrolīzē nav lietojami ari citi nātrija ^ļļļjļļiļ1*'"'8 

savienojumi, piem., vāramais sāls? Izdariti zinātniski un tech-
niski mēģinājumi nātriju izstrādāt e l e k t r o l i z e j o t v ā r a m o s ā l i . 
Šai metodei no vienas puses ta priekšrociba, ka izejas viela 
daudz lētāka (jo kodigo nātriju pagatavo no chlornatrija vairākās 
techniskās operācijās). Bez tam ari vāramā sāļa elektrolize teo­
r ē t i s k i vienkāršāka un pielaiž pilnigu strāvas izmantojumu = 100°/o. 
Tomēr ša metode praksē atduras uz šķēršļiem, kas pastāv tamā, 
ka chlornatrija kušanas temperatūra atrodas ļoti augstu (apm. 800°), 
uņ šajā temperatūrā nātrijs šķīst izkausētā sālī, radidams metā­
liskus «mākoņus''. Kā otrs šķērslis minama chlora atdališanās 
uz anoda, jo chlors enerģiski savienojas ar nātriju. Neraugoties 
uz to, dažiem konstrukcijas pārlabojumiem pateicoties, beidzamā 
laikā izdevies šos kavēkļus novērst, un, acimredzot, nātrija iegū­
šana ar vāramā sāļa elektrolizi Amerikas Savienotās Valstīs ieka­
rojusi sev stāvokli elektroķīmiskā rūpniecībā. 

Nātrijs tik mīksts metāls, ka to parastā temperatūrā var Nātrija 
griezt ar nazi. Metāla tīrai virsmai balts spožums, līdzigs sudraba ' P a s i b a s -
spožumam. Bet šī virsma gaisā, iedarbojoties skābeklim, mitrumam 
un ogļskābai gāzei, acumirklī pārklājas ar pelēku kārtu. Nātrijs 
tāpēc jāuzglabā eļļā, ligroinā, vaj ēterī. Tas vieglāks nekā 
ūdens, un tāpēc peld pēdējam pa virsu, to sadalidatns. Nātrijs 
kūst pie 98° un vārās pie 877°. Tvaicejadā stāvoklī tam zila 
krāsa. Šo krāsu uzrāda ari nātrija šķīdums šķidrā amonjakā 
(sal. I. s., 150 1. p.). Nātrija m o l e k u l a r s v a r s , kuru pēc tvaika 
blīvuma noteica V. Mei j ē r s , uzrāda skaitus, kas ļoti tuvi nātrija 
atomsvaram. Tas norāda, ka nātrija molekula sastāv no v i e n a 
a t o m a . Bet ņemot vērā, ka nātrijs reaģē gandrīz uz visiem 
metāliem, šis rezultāts vēl pārbaudāms. Te nāk palīgā k r i o s k o -
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p i s k ā metode (sal. I. s., 120 lp. p.). Nātrijs šķīst daudzos me­
tālos, pazeminādams viņu kušanas temperatūru. No nātrija šķī­
dumu kadmijā, bismutā un alvā kušanas temperatūru pazeminā­
šanās, kuras noteikuši H e i k o k s un N e v i l s (Heycock, Neville), 
kā ari T a m m a n s , nākam pie slēdziena, ka nātrija molekulas 
sastāv no atsevišķiem atomiem. 

Izlietošana. Nātriju lieto dažu nātrija savienojumu pagatavošanai, un 
proti: nātrija peroksida, amida un cianida, kuriem techniska no­
zīme. Kā ļoti enerģisku reducetaju, nātriju lieto organiskā ķīmijā 
daudzu organisku savienojumu — krāsu un smaržvielu pagatavošanai. 

Nātrija Nātrijam, kā ari citiem sārmu metāliem raksturīgi, ka tas 
hidnds Nati. p 0 z i t īvs (metālisks) un enerģiski savienojas ar visiem 

elektronegativiem elementiem: ar skābekli, sēru un sevišķi ar ha­
logēniem. Tomēr nātrijs savienojas ari ar pozitiviem elementiem. 
Tā, piem., sildot nātriju ūdeņraža straumē pie 360°, rodas balta 
kristāliska viela: n ā t r i j a h i d r i d s : 

2Na - f H 2 = 2NaH. 

Sildot nātrija hidridu retinātā telpā, tas sadaļas elementos, 
bet gaisā sildot — aizdegas. Tas sadala ūdeni, atdalidams no 
ta ūdeņradi: 

NaH + H 2 0 == NaOH + H 2 . 

Ša viela pēc analoģijas ar citiem hidridiem, uzlūkojama kā 
sāls, kurā nātrijs izpilda pozitiva, bet ūdeņradis — negativa ele­
menta lomu. 

Nātrija kau- Vieglos metālos: litijā, magnijā, aluminijā — kā cietos, tā ari 
metaUera! šķidros — nātrijs n e š ķ ī s t. Ar kāliju nātrijs rada kausējumus, kas 

parastā temperatūrā šķidri. Nātrijs ar daudziem metāliem dod 
vairākus n o t e i k t u s ķimiskus savienojumus. Daži no tiem at­
bilst abu komponentu valencei, piem., Na 4 Pb, Na 2 Pb, Na 4 Sn, 
Na 2Sn, Na 3Sb, Na 3 Bi. Bet daudzos gadijumos šie metāliskie sa­
vienojumi neietilpst vispārējā valences šēmā, piem., NaCd 2 un 
NaCd 5, Na 4 Sn 3 un NaSn 2 . 

Nātrija Šajā ziņā sevišķi raksturigi nātrija kausējumi ar dzīvsudrabu, 
amalgama. ^ u m s s a u c n a ļ r j j a a m a l g a m a s . Nātrijs enerģiski šķīst dzīv­

sudrabā, atdalidams siltumu. Pēc reakcijas paliek pelēka c i e t a 
masa, kura gausi sadala ūdeni. Pētot kušanas un sacietēšanas 
temperatūras nātrija amalgamam, saturošām no 0 līdz 100°/o dzīv­
sudraba, Š i l l e r s (Schüller) konstatēja veselu savienojumu rindu, 
kuri kušanas līknē atšķiras ^sevišķiem" punktiem (zīm. 233). 
Līknes maksimums (punkts D) atbilst NaHg 2 savienojuma kušanas 
temperatūrai (sal. slāpekļskābes hidratu kušanas līkni, I. s., 
192. lp. p,). Pārējie savienojumi, kuru sastāvs: NaHg, NaHg 4, 
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Zím. № 233. Nātrija amalgarau kušanas 
līkne pēc S i l l e r a . 

Na 5 Hg, un Na 3Hg, sadaļas kom­
ponentos zem viņu kušanas tem­
peratūras, tāpat kā glaubersāls, 
N a . 2 S 0 4 . 10H 2 O, sadaļas bez­
ūdens sālī un ūdenī (I. s., 
103. lp. p.). 

Nātrija amalgamu bieži 
mēdz lietot organiskā ķimijā 
kā reducetaju aiz ta iemesla, 
ka ta nereaģē tik enerģiski, 
kā tīrs nātrijs. 

Nātrijs absolūti sausā skābekli pat ta kušanas temperatūrā Nātrija savie-
nepavisam neoksidejas. Bet mitruma i e z ī m j u klātbūtnē tas aiz- n"meudiem 
degas gaisā jau pie 300°. Mēs šeit redzam ūdens tvaika k a t a -
l i t i s k o iespaidu, kas novērojams daudzās oksidēšanas reakcijās.Nātrijaoksidi. 
Tā, piem., fosfors sausā skābekli aizdegas daudz augstākā tem­
peratūrā nekā mitrā. Absolūti sausa skābekļa maisijums ar 
oglekļa oksidu, kā pierādijuši D i k s o n a (Dixon) pētijumi, no ūdens tvaika 
elektriskās dzirksteles neaizdegas. Chlorūdeņradis, mitrumam ab- k ^sp t

a ' f d
<

s
a i s 

soluti iztrūkstot, nesavienojas ar amonjaku (sal. I. s., 160. lp. p.). 
Visos šajos gadijumos un, domājams, arī daudzās citās reakcijās 
ūdens tvaiks darbojas kā reakcijas p a ā t r i n ā t ā j s . 

Zīm. ffe 234. Nātrija degšana. 
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Nātrijam gaisā vaj skābekli sadegot (zīm. 234), rodas d i v i 
oksidi: nātrija oksids — N a 2 0 un nātrija peroksids — N a 2 0 2 . Nātrija 
oksidu varam uzlūkot kā kodigā nātrija anhidridu. 

N a 2 0 - f HjO = 2NaOH. 

Nātrija Tas ļoti nestabils. Daudz lielāka nozīme nātrija p e r o k s i -
peroksids. ^ a m > k u m p a g a t a v o fabrikās, sadedzinot metālisko nātriju. Tas 

ir balts pulveris, kas šķist ūdenī, atdalidams daudz siltuma. Pie 
tam daļa peroksida sadalās, atdalīdama skābekli : 

2 N a 2 0 2 + 2 H , 0 = 4NaOH - f 0 2 . » 

Nātrija peroksids uzlūkojams kā ūdeņraža peroksida sāls, jo 
apmaiņas reakcijā ar atšķaidītu sērskābi rodas ūdeņraža peroksids: 

N a 2 0 2 +• H 2 S 0 4 = N a 2 S 0 4 + H 2 0 , . 

Šajā gadijumā stiprāka skābe (sērskābe) izvieto vājāku 
(ūdeņraža peroksidu). Šo produktu iegūst fabrikas apmēros, de­
stilējot perhidrola šķīdumu retinātā telpā (sal. I. s., 104. lp. p.). 

Nātrija peroksids, Iidzigi ūdeņraža peroksidam, enerģisks 
o k s i d ē t ā j s . Nātrija peroksida maisijums ar zāģu skaidsm (koka) 
vaj aluminija pulverī aizdegas no dažiem ūdens' pilieniem. Fero-
hidroksids oksidejas brūnā ferihidroksidā: 

2Fe(OH) 2 + N a 2 0 2 + 2 H 2 0 = 2Fe(OH) 3 - f 2NaOH. 

M a n g ā n a hidroksiduls ar nātrija peroksidu acumirklī oksi­
dejas peroksida hidratā: 

Mn(OH) 2 + N a 2 0 2 + H 2 0 = H 2 M n O s - f 2NaOH. 

C h r o m a hidroksīds oksidejas chromskābē (bet sārmainā šķī­
dumā — tās sālī) : 

2Cr(OH) 3 + 3 N a 2 0 2 = 2 N a 2 C r 0 4 + 2NaOH + 2 H 2 0 

Izlietošana. Nātrija peroksids, kā visai vājas skābes sāls, ūdens šķīdumā 
hidrolizējas: 

N a 2 0 2 + 2 H , 0 7^- 2NaOH + H 2 0 2 , 

pie kam rodas ūdeņraža peroksids. Uz šās reakcijas dibinās ve­
sela rinda nātrija peroksida izlietojumu, kas analoģiski perhidrola 
izlietojumiem. Salīdzinot ar pēdējo, nātrija peroksidam ir ta 
priekšrociba, ka tas atrodas cietā veidā un ļoti stabils. To lieto 
audumu balināšanai (bieži samaisot ar ziepēm), dezinfekcijai 
(tabletēs) un gaisa «reģenerācijai" («oksons", „oksilits"). Šos 
pēdējos preparātus lieto zemūdens laivās glābšanas vajadzibam 
u. tam 1. gadijumos. Viņu darbiba pamatojas uz to, ka ogļskābe 
mitruma klātbūtnē izvieto no nātrija peroksida ūdeņraža peroksidu 
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Pagatavo­
šana. 

bet pēdējais atdala elpošanai vajadzigo skābekli. Bez tam nātrija 
peroksidu lieto citu metālu peroksidu pagatavošanai. 

Nātrija hidroksids jeb kodigais nātrijs ļoti svarigs n ā t r i j a Kodigais 
s a v i e n o j u m s ar s k ā b e k l i un ūdeņradi , kas uzlūkojams k ā n a t r ' i s N a O H -

tipisks sārmu priekšstāvis. Šo savienojumu technikā pagatavo 
divējādos ceļos: 

1) elektrolizejot vāramo sāli, 
. 2 ) „ k a u s t i f i c e j o t u zodu. 

Ar pirmo metodi jau iepazināmies ša kursa pirmajā sējumā 
(sal. I. s., 298. lp. p.). Otra metode (zim. 235) dibināta uz div­
kāršas apmaiņas reakciju, kura norisinās šķīdumā starp ogļskābo 
nātriju un dzēstajiem kaļķiem: 

N a 2 C 0 3 + C a ( O H ) 2 ^ ± C a C 0 3 + 2NaOH. 

Ogļskābais kalcijs grūti 
šķīst ūdeni un tāpēc izkrīt no 
šķīduma kā nogulsnis. Bet tā 
kā ari kaļķis vāji šķīst, tad pa­
tiesībā rodas līdzsvars, kurā 
piedalās visas četras vielas sa­
mēros, kurus nosaka a k t i v o 
m a s u l i k u m s (I.s., 83. lp. p.): 

ab _ 
W ~  K' 

(pie kam a = N a 2 C 0 3 koncen­
trācija, b — Ca(OH) 2 koncen­
trācija, c = CaCO., koncentrā­
cija un d = NaOH koncentrā­
cija). Tā kā šķīdums ar kaļķi 
un ogļskābo kalciju piesātināts, 
šo vielu koncentrācijas š ķ ī ­
d u m ā uzlūkojamas konstantas: 
tādā gadi jumā iepriekšējais no-
līdzinajums iegūst šādu veidu: 

¿ 2 ^ ī ' Zīm. № 235. Zodas kaustificesanas aparāts. 

pie kam K x == Kg­ jauna konstante. Reakcijas iznākumu x noteic 

kodigā nātrija un zodas koncentrāciju attieciba iegūtajā šķīdumā: 

a 

Iepriekšēja nolīdzinajuma d vieta ieliekot ax, dabonatn: 



— 12 — 

1 1 
x • — , • — , t. i. 

I K | a 
zodas kaustificešanas reakcijas iznākums pretēji proporcionāls zodas 
koncentrācijas kvadrātsaknei. Aiz ša iemesla fabriku praksē sildot 
kaustificē vājus zodas šķīdumus (8°/o — 1 0 % ) , nofiltrē no kalcija 
karbonāta un pēc tam iztvaicē sārmu: sākumā tvaicējamos «vakuum-
aparatos", bet beigās sudraba katlos sausu. Sakausēto masu ielej 
dzelzs cilindros, kurus pēc atdzišanas aizlodē. Tīrito kodigo 
nātriju lej sudraba saliekamās formās (zīm. 236) spieķišos. Iegūto 

preparātu sauc: natrium hvdricum depuratum 
in bacillis. Vistīrākais preparāts pagatavojams 
no metāliskā nātrija, iedarbojoties uz to ar 
ūdens tvaiku: natrium hvdricum purissimum 
e natrio. 

Kodīgā na- ap Kodigais nātrijs ir balta kristāliska masa, 
trija īpašības. [ r f ^ n [ ļ ŗ | kas kūst pie 318°, bet augstākā temperatūrā 

izgaro, nezaudēdama ūdeni. Kodigais nātrijs 
ūdeni šķīst sevišķi labi, pie tam a t d a l i d a m s 

Zīm. № 236. Formas, daudz siltuma. Tas attīsta ar ūdeni vai-

kurās atlej kodigo nat-rakus^hidratus , piem., NaOH. H 2 0 , 2NaOH. 
nju spieķīšos. 7j-j2o U - c Kodigā nātrija ūdens šķīdums — 

visstiprākais no pazīstamiem sārmiem. Tas izšķīdina šķiedru 
vielas un saēd drēbi. No ta cēlies viņa nosaukums «kodigais". 
Aiz to tas ir ļoti nāvigs un iekšā ieņemts, saēd baribas rīkles un 
kuņģa sienas. 

Kodigā nātrija Visvairāk kodigo nātriju lieto ziepju vārišanai. Z i e p e s 
i zl i ctos3 n <1 

pagatavojamas no taukiem, t. i. tauku skābju: oleinskābes, stearin-
skābes un palmetinskābes esteriem. Šie esteri uzlūkojami kā 
sāļi, kuros skābes lomu izpilda augšminētās skābes, bet bāzes 
lomu — glicerins: C 3 H 5 ( O H ) 3 — trīsvērtigs spirts. Tauku pār­
vēršanās ziepēs pastāv tamā, ka kodigais nātrijs izvieto glicerinu, 
radidams līdz ar to tauku skābju nātrija sāļus: 

C 3 H 5 .A 3 + 3NaOH = C 3 H 5 ( O H ) 3 + 3NaA, 
šeit A ir kādas vienas augšminētās tauku skābes simbols. Šo 
skābju nātrija sāļi, t. i. «ziepes", atšķiras ar to, ka tie ūdenī 
hidrolizējas, radidami brīvu sārmu un gaisā attīsta p u t a s , kuras 
mazgājot saista uz savas lielās virsmas netīrumus. 

Bez tam kodigo nātriju lielos apmēros lieto kokvilnas mer-
cerizacijai, celulozas, skābeņskābes, fenola un daudzu citu orga­
n i s k u savienojumu un krāsvielu (alizarina, indigo u . c.) paga­
tavošanai. 

Nātrija savie- Nātrijs ar slāpekli rada d i v u s savienojumus — n i t r i d u : 
"slāpekli.' Na 3N un a z i d u : NaN 3. Pirmais savienojums attīstās, elektribai 
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klusu izlādējoties slāpekļa atmosfērā, nātrija klātbūtnē, un uzlū» 
kojams kā ūdeņraža apmaiņas produkts amonjakā (I. s., 155. lp. p.). 
Tomēr ūdeņradis amonjakā daudz vieglāk apmaināms pa daļai,-* 
amonjakam iedarbojoties uz sasilditu nātriju, pie kam rodas 
n ā t r i j a a m i d s : 

2NH 3 + 2Na = 2NaH.2N + H 2 (I. s., 154. lp. p.) 

Nātrija amidam iedarbojoties uz slāpekļa oksidulu, rodas 
nātrija azids. Tas ir slāpekļūdeņraža, N 3H, sāls (I. s., 162. lp. p.): 

NH 2Na + N.,0 = H 2 0 + N 3Na. 

Nātrijs tieši savienojas ar sē ru augstā temperatūrā. Grūti ^ f [ ^ s
a 

kausējama stikla apaļkolbā sildām sēru, 
kamēr tas sāk vārities (zlm. 237) . Tad 
aizdedzinām dzelzs kaptitē gāzes liesmā 
nātrija gabaliņu un kaŗotiti ar degošu 
nātriju ieliekam sēra tvaikos kolbā. Mēs 
redzam, ka nātrijs turpina degt sēra 
tvaikos, attīstīdams baltu miglu. 

N ā t r i j a s u l f i d u praksē paga­
tavo nevis no elementiem, bet no 
lētāka materiāla, par kādu uzlūkojams 
nātrija sulfāts, kas rodas kā blakus 
produkts, pagatavojot sālsskābi (I. s., 
316. lp. p.). Nātrija sulfātu samaisa ar 
ogli un karsē mufeļa krāsnī, kamēr tas 
pilnigi reducējas: 

N a 2 S 0 4 + 4C = Na.2S + 4CO. 
Iegūto produktu izšķīdina karstā 

Ūdenī. Šķīdumam atdziestot, no ta kri- Zim. 237. Nātrija degšana sēra 
stalizejas lieli caurspīdigi kristāli, kuru tvaikos, 
sastāvs: N a 2 S . 9 H 2 0 . Šis sāls viegli šķīst ūdenī, bet gaisā oksi-
dejas nātrija tiosulfatā: 

2Na 2 S + 2 0 2 + H 2 0 === N a 2 S 2 0 3 + 2NaOH. 

Nātrija sulfids uzlūkojams kā sērūdeņraža, H 2 S, sāls. Sēr-
ūdeņradis ļoti vāja skābe, kāpēc nātrija sulfids ūdenī hidrolizējas: 

Na 2 S + H 2 0 ^ ± NaHS + NaOH. 

Hidrolizē rodas skābais sērūdeņraža sāls, NaHS (nātrija 
sulfhidrats) un brīvs sārms. Aiz to nātrija sulfida šķīdumam 
s t i p r i sārmaina reakcija. 

Ja nātrija sulfidā izšķīdinām sēru, rodas p o l i s u l f i d i : N a 2 S 2 , Poīisuifidi. 
N a 2 S 3 , N a 2 S 4 un N a 2 S 5 , kas uzlūkojami kā attiecigu tio-sērūdeņ-
raža skābju sāji (tio nozīmē sēru). Šie savienojumi pēc sava 
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sastāva analoģiski ūdeņraža peroksida sāļiem. Tomēr skābekļa 
augstākais savienojums ir peroksids: N a 2 0 2 , kamēr sēra augstākā 
savienojuma sastāvs: Na 2 S 5 . 

Nātrija sulfidu technikā lieto sēru saturošu krāsu pagatavo­
šanai un ādu rūpniecibā arto «noēdina" spalvu no dzīvnieku ādam. 

Nātrija Mēs redzējām lekcijā par chloru (I. s., 309. lp. p.), ka nātrijs 
chlonds. c n ļ o r ā . Tajā pašā lekcijā ari aizrādits, ka šo abu elementu 

savienojums —nātrija chlorids — ļoti lielos daudzumos atrodas jūras 
ūdeni, sāļu ezeros un cietā veidā sāļu iegulumos. Biezie akmeņ-

Atrašanās. s ā J a s l ā m zemes čaulā jāmudina pieņemt, ka šajās vietās jūras 
(kurām izgarojot aizvēsturiskā laikmetā nogūlies sāls) bijušas ār­
kārtīgi dziļas (vairākus desmitus kilometru). Bet šāds pieņēmums 
vairāk kā neticams. Drīzāk pieņemams, ka kādreiz šajās vietās 
atradušās jūras, kas bijušas sēkļiem atdalitas no brīviem okeāniem. 
Vējā un paisumā šajos noslēgtos baseinos pārlija no jūras arvienu 
jauns ūdens, kuram pamazam izgarojot radušies akmeņsāļa slāņi. 

Sāļu nogulšanās procesu okeānos eksperimentāli izpētijis 
pazīstamais fiziko-ķimiķis V a n t - H o f s (van't Hoff). Tā kā jūras 
ūdens uz 1000 moliem ūdens satur: 100 molus NaCl, 2,2 mol. 
KC1, 7,8 mol. MgCĻ, 3,8 mol. M g S 0 4 un 1,4 mol. C a S 0 4 , tad, 
acim redzams, šeit mums darišana ar diezgan sarežģitu sistēmu, 
no kuras, ūdenim lēnam izgarojot, var atdalities visai dažādas 
cietas «fāzes", un jo vairāk tāpēc, ka daži sāļi ar ūdeni rada 
dažādus hidratus,kā ari d i v s ā ļ u s (piem.,karnalitu: KCl .MgCl 2 .6H 2 0, 
kainitu: K C l . M g S 0 4 . 3 H 2 0 u. c ) . Šo fāžu un dažāda satura sāļa 
šķīduma līdzsvara noteikumu pētijumi, sakarā ar temperatūras 
maiņu, deva V a n t - H o f a m iespēju izdibināt Stasfurtas sāļu kri­
stalizācijas pakāpenisko gaitu. Šie pētijumi, starp citu, pierādija, 
ka t e m p e r a t ū r a , kurā izgarojis ūdens, attīstoties Stasfurtas 
iegulumiem, bijusi starp 46° un 50°. 

Iegūšana. Šimbrīžam gandrīz vienigi kalnrūpnieciba dod mums vaja­
dzīgo sāli. Dienvidos, siltā klimatā to iegūst no j ū r a s ū d e n s , 
ierīkojot krastmalā lēzenus, māliem nostiprinātus baseinus (.sāls 
dārzi") (zīm. 238). Jūras ūdens paisumā šos baseinus piepilda 
un pēc tam tajos izgaro. Šādi baseini sastopami Dienvidu Fran­
cijā, Spānijā, Portugālē u. c. Ziemeļos (piem. Archangeļskas ap­
gabalā) sāli iegūst no jūras ūdens izsaldējot. Sasalstot no šķī­
duma atdalās ūdens (sal. I. s., 123. lp. p . ) ; pāri palikušo sālijumu 
iztvaicē uz uguns. Mērena klimata zemēs dabigos sālījumus 
koncentrē g r a d e t a v ā s . Ar šo vārdu apzīmē garos strēķos sa­
krautus žagarus (zīm. 239). Sālijumu pumpē garā renē, kas at­
rodas uz gradetavas «jumta". No šejienes tekot pa žagariem 
lejup, tas izgaro. Šādas gradetavas parasti ceļ klajās vietās, šķērsam 
dominējošā vēja virzienam. Iztvaicešanu turpina tikmēr, kamēr 



Zhn. № 238. Sals dārzi varama saļa iegūšanai no juras ūdens. 

lejā tekošais sālijums sasniedz īpatnējo svaru 54° Bomē (t. i. 12°/o 
sāļa). No ta cēlies nosaukums „gradet\ Tādā kārtā iegūto sālī­
jumu tāļak iztvaicē uz uguns vaļējos katlos, vaj vakuum-aparatos. 

Sāli tīra, piesātinot ar to ūdens šķīdumu un laižot pēdējā Chlornatrija 
1. , ' tīrīšana, 

chlorudeņradi. Tad ro­
das kristālisks nogul-
snis, kuru n o f i l t r ē , 
sausē un beigās iz­
karsē. Vāramā sāļa 
kristāli parasti satur 
savā iekšienē atsālni. 
Karsējot ūdens izgaro 
un rada raksturigo 
brīkšķēšanu. 

Chloŗnatrijs krista­
lizējas baltos kubos 
Tas kūst pie 810°—820° 
un izgaro drusku aug­
stākā temperatūrā. Viņa 
šķīstamiba ūdenī sildot 
mainas nedaudz. Aiz 
ša iemesla chloŗnatrijs 
pārkristalizejot nav at­
tīrāms. 

Chlornatrija 
īpašibas. 

Zīm № 239. Gradetava sālijumu koncentrēšanai. 
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Temperatūra 100 daļas ūdens šķīst: NaCl 

— 15° 32,73 gr. 
0° 35,52 » ! • 

14° 35,87 „ 
25° 36,13 , 
40° 36,64 „ 
60° 37,25 . 
80° 38,22 „ 

100° 39,61 . 
109,7° 40,35 „ 

izlietošana. Chlornatriju lieto kā dabigu izejas vielu citu nātrija savie­
nojumu, kā sulfida, sulfāta, zodas, kodigā un metāliskā nātrija 
pagatavošanai. Tā kā sāļa šķīduma kriohidratiskā temperatūra 
atrodas ap — 2 1 ° , to lieto maisijumā ar ledu kā mākslīgu saldē­
tāju (sal. I. s., 124. lp. p.). Bez tam netīrīto sāli mēdz piemaisit 
lopu barībai. 

Apmēram 2 /a visa iegūstamā sāļa izlieto ēdienā. Kā zināms, 
augiem nepieciešami ir k ā l i j a sāļi, turpretim, cilvēka un dzīv­
nieku organismā liela nozīme ir nātrijam. Tāpēc «sāļa bads" 
noved organismu pie nepatīkamām parādibam. Starp citu pie­
minams, ka kultūras tautas lieto sāli daudz lielākos apmēros nekā 
mežoņu ciltis. Sevišķi sāļa vajadziba pieaug, lietojot veģetāriešu 
ēdienus, kas satur kālija sāļu vairāk nekā gaļas ēdieni. Aiz ša 
iemesla kartupeļiem, kuros daudz kālija sāļu, vajadzigs vairāk 
sāļa, nekā citiem dārzājiem, piem. rīsiem. Varbūt šeit meklējams 
iemesls vecajam paradumam — pasniegt sāli ar maizi (sal. I. s., 
297. lp. p.). 

Sāļa saturs cilvēka un zīditaju kustoņu asinīs piešķir tām 
noteiktu osmotisko spiedienu (sal. I. s., 117. lp. p.). Tas vēro­
jams tamā, ka asinis sasalst par 0,56° z e m ā k ā temperatūrā nekā 
tīrs ūdens. Ja asinis atšķaidām ar destilētu ūdeni, asins lodites 
uztūkst un saplīst. Šo parādibu sauc « c h e m o l i z i " . Tāpēc 
iešļircejot šķidrumu lielākos daudzumos, lieto 0,9°/o-tigu sāļa 
šķīdumu. Šādu šķīdumu sauc «fizioloģisku sāļa šķīdumu". Citi 
augstāko organismu šķidrumi, k ā : limfa, urina, piens atrodas 
«osmotiskā līdzsvarā" ar asinim. Ari viņu osmotiskais spiediens 
izskaidrojams galvenā kārtā ar sāļa saturu. 

Nātrija sāļi. B r o m n a t r i j u , NaBr un j o d n a t r i j u , NaJ, lieto medicinā: 
I. s., 353. lp. p. un 356. lp. p. 

Tabele 69. 

C h l o r n a t r i j a š ķ ī s t a m i b a . 



Borskabo nātriju jeb boraksu, N a . 2 B 4 0 7 , aplūkosim lekcijā 
par boru. 

Sevišķi liela praktiska nozīme o g ļ s k ā b a j a m n a t r i j a m z ° d a , N a 2 C o 3 . 
j e b z o d a i: N a 2 C 0 3 . Šo savienojumu līdz pat 18 gadsimteņa 
beigām pagatavoja no dabigā karbonāta („trona", 5. Ip. p.) vaj 
no jūras augu pelniem. Bet kad Lielajā Francijas, revolūcijā 
Anglija ar savu blokādi aizsprostoja dabigās zodas ievešanu 
Francijā, Francijas Republikas Aizsargu Komiteja izsolija 1200 fr. 
lielu prēmiju par māksligas zodas pagatavošanas metodes at­
rašanu. (Ša prēmija tomēr palika neizmaksāta.) Tad franču ķi-
miķis L e b l a n s (Le Blanc) lika priekšā pagatavot zodu no nā­
trija sulfāta ar sekošām divām reakcijām: 

Nātrija sulfāta un ogles maisijumu karsējot, kā zinām, rodasLeblana zo-
natrija sulfids (13. lp. p . ) : 

I. N a 2 S 0 4 + 4C 

das ražošanas 
metode. 

4CO + NaaS. 

Nātrija sulfids o g ļ s k ā b a k a l c i j a klātbūtnē apmaiņas 
reakcijā pārvēršas ogļskābā nātrijā: 

II. Na 2 S + C a C 0 3 = CaS + Na^Cv 

Šās abas reakcijas praksē savieno vienā operācijā. Kalcineto 
glaubersālī, N a 2 S 0 4 , ko iegūst ražojot sālsskābi (I. s., 316. lp. p.), 
samaisa ar ogli (vaj koksu) un kaļķakmeni un krāsnī karsē līdz 
960° temperatūrai. Vienkārša »zodas krāsns" redzama 240. zī­
mējumā. Nātrija sulfāta, ogles un kaļķakmeņa maisijumu ieber 

Zīm. № 240. Vienkārša zodas krāsns. 

pa piltuvi K sākumā pēdējā kamerā i, ,kur to iepriekš sasilda, 
tad no pēdējās kameras to ar lāpstām iemet priekšas kamerā h, 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 2 
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kur to karsē tieši ar liesmas gazem, kuras attīstās krāsns kuri a. 
Gala rezultātā norisinās šāda reakcija: 

N a 2 S O , ­ f 4C + C a C 0 3 = N a 2 C 0 3 + 4CO + CaS. 
Reakcijas laikā maisijumu apmaisa ar lāpstām pa durvtinam, 

kas ierīkotas abās kamerās. Visjaunākās zodas krāsnīs ša „rokas" 
metode apmainita pret ,.meclianisku" (zīm. 241) . Zodas kausē­

šanu izdara dzelzs rotācijas cilindros ab, kurus iekšpusē karsē ar 
degšanas gāzēm, kas nāk no krāsns. Gatavu kausējumu nolaiž 

Zīm. № 241. Mechaniska zodas krāsns. 

pa caurumu c uz sliedēm piestumjamos vagonišos un karstu iz­

šķīdina ūdenī. Zoda šķīst, kamēr kalcija sulfids paliek kā no-
gulsnis. No šķīduma k r i s t ā l i s k o z o d u iegūst kā hidratu: 
N a 2 C 0 3 . 10H 2 O. 

Sēra regeņe- Kalcija sulfids, CaS, rodas L e b l a n a zodas procesā kā 
rācija no ka- , , _ _ _ ^ 
lija sullida. blakus produkts. Sakuma to izsvieda lauka. Bet ta ka mitrumam 

un gaisa ogļskābei iedarbojoties, šis savienojums atdala s ē r -
ū d e ņ r a d i , kas maitāja fabrikas apkārtnē gaisu, Anglijā noliedza 
kalcija sulfidu uzkrāt: to sāka izvest un izmest jūrā. 1837. gadā 
Č e n s s (Chance) lika priekšā regeneret sēru no zodas atliekām, 
un Č e n s a metode vēlāk stipri izplatījās zodas fabrikās. Pēc 
šās metodes zodas atliekās, kuras iepriekš samaisa ar ūdeni, laiž 
oglekļa dioksidu: 

CaS + C 0 2 + H 2 0 = C a C 0 3 - f H 2 S . 
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Ogļskābe sadala kalcija sulhdu, kā vājas skābes isērūdeņ-
raža) sāli. Reakcijā rodas kalcija karbonāts, kuru laiž no jauna 
nodarbē, un atdalās sērūdeņradis. Pēdējo sadedzina par sēra 
dioksidu un pārstrādā sērskābē, kura atgriežas atkal nodarbē sēr-
skābā nātrija pagatavošanai (I. s., 316. lp. p . ) : 

2H 2 S + 30 . , = 2 H 2 0 + 2SO, . 

Sērūdeņradi mēdz ari sadedzināt nepietiekošā gaisa dau­
dzumā. Tādā gadijienā sadeg tikai ūdeņradis, bet sērs atdalās: 

2H 2 S - f 0 2 = 2H a O + 2S. 

Pagājušā gadsimteņa sešdesmitos gados Emsts S o 1 v e j s Z o d a , s paga-
6 1 6 * _ 0 1 _ tavosana pec 

(Solvay), pazīstamais belgiešu rūpnieks un filantrops, lika priekša S o l v e j a 
pagatavot zodu ar tā saucamo s l a p j o metodi. Ša metode, kura m e t o d e s -
vienkāršāka un lētāka nekā L e b 1 a n a metode, paguvusi pēdējā 
laikā tā izplatities, ka ta izkonkurējusi un nostādijusi otrā vietā 
L e b 1 a n a metodi. S o 1 ve j s , laižot amonjaka gāzi un oglekļa 
dioksidu vāramā sāļa šķīdumā, vispirms pagatavo amonija 
b i k a r b o n a t u : 

I. NH 3 + C 0 2 + H 2 0 = N H 4 H C 0 3 . 

Amonija bikarbonats apmaiņas reakcijā ar vāramo sāli rada 
n ā t r i j a b i k a r b o n a t u : 

II. N H 4 H C 0 3 - f NaCl = NH4C1 + NaHC0 3 . 

Divogļskābais nātrijs vāji šķīst ūdenī un tāpēc izkrīt kā 
nogulsnis. To nofiltrē un karsē. Pēdējā operācijā tas zaudē 
ogļskābi un pārvēršas bezūdens („kalcineta") zodā: 

III. 2 N a H C 0 3 = C 0 2 + H 2 0 + Na 2 CO s . 

Chloramoniju, kas rodas zodas procesa otrā fāzē, pēc tam 
sadala ar kaļķi (sal. I. s., 148. Ip. p . ) : 

IV. 2NH4C1 + CaO s= CaCl 2 + H a O 4 - 2NH 3 . 

Trešā fāzē atdalijušos oglekļa dioksidu laiž kopā ar amon­
jaku, kas attīstās ceturtā fāzē, no jauna vāramā sāļa šķīdumā, 
pie kam rodas atkal nātrija bikarbonats, saskaņā ar I. un II. no-
līdzinajumu. Oglekļa dioksida iztrūkumu papildina, apdedzinot 
kaļķakmeni, pie kam līdz ar to tiek pagatavots chloramonija sa­
dalīšanai vajadzigais kaļķis (sal. I. s., 253. lp. p . ) : 

V. C a C 0 3 == CaO + C 0 2 . 

S o l v e j a procesa atsevišķu fāžu k o p ē j a b i l a n c e dabo-
nama, saliekot kopā visus piecus augstāk pievestos nolīdzina-
jumus, pirmos no tiem pareizinot uz 2 : 

2NaCl 4 - C a C 0 3 = N a 2 C 0 3 -f- C a C Ļ 
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Tā tad nodarbē v a j a d z i g i tikai vāramais sāls un ogļ­
skābais kalcijs (lēti dabā iegūstami materiāli), bet kā nodarbes 
blakus produkts paliek tikai kalcija chlorids, kuru šimbrīžam vēl 
izlieto ļoti maz (skat. kalciju). 

Zodas īpa- K r i s t ā l i s k ā z o d a , N a 2 C 0 3 . 10HO 2 — lieli caurspīdigi 
S l b a s ' monokliniskās sistēmas kristāli. Sildot ta „kūst" savā kristali­

zācijas ūdenī pie 34°, attīstīdama hidratu ar 7 molekulām ūdens 
(heptahidratu; sal. I. s., 103. lp. p.). Zoda gaisā n trusē" , atdali-
dama ūdeni un pārvērsdamas pulverī, kura sastāvs: N a 2 C 0 3 . 
2 H 2 0 . B e z ū d e n s jeb „kaIcineto" zodu iegūst karsējot kristā­
lisko vaj nātrija bikarbonatu. Ta kūst pie 860° un augstākā 
temperatūrā sākas tās disociacija: 

N a 2 C 0 3 ^ ± Na a O + C O a . 

Pie 975° t ā s d i s o c i a c i j a s s p i e d i e n s ir tikai 
5,7 m/m (sal. I. s., 262. lp. p.). Zoda ūdens šķīdumā, kā visi 
vāju skābju sāļi, pa daļai hidrolizējas: 

N a 2 C 0 3 - f H 2 0 ^ ± N a H C 0 3 - f NaOH. 

Tāpēc z o d a s š ķ ī d u m s u z r ā d a a c i m r e d z a m u s ā r ­
m a i n u r e a k c i j u . «Hidrolizes pakāpe" Vio-norm. šķīdumā 
(t. i. šķīdumā, kas satur 0,1 gr. — ekvivalenta vienā litrā) ir 
3,17°/o pie 25°. 

Tabele 70. 

Kristāliskas zodas šķīstamiba. 

Temperatura 0° 10° 15° 20° 30° 38° 104° 

100 gr. ūdens 
izšķīdina: 21,33 40,94 63,20 92,82 273,6 1142 539,6 g r . N a 2 C 0 3 . izšķīdina: 

10H 2 O 
6,97 12,06 16,20 21,71 37,24 51,67 45,47 gr. 

N a 2 C 0 3 . 

Uz zodas hidrolizes ūdens šķīdumā un brīva sārma attīstī­
šanās pamatojas zodas lietošana kā techniskām vajadzībām, tā 
ari mājsaimniecibā veļas mazgāšanai u. taml. nolūkiem. Ļoti 
daudz zodas patērē stikla rūpniecībā (skat. stiklu). Bez tam zodu 
lieto citu nātrija savienojumu: kodīgā nātrija (11 . lp. p.), bo-
raksa, šķīstošā stikla un nātrija chromata pagatavošanai, kā ari 
tvaika katlu ūdens tīrišanai (sal. L s„ 89. lp. p.). 
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D i v o g ļ s k ā b a i s n ā t r i j s (nātrija bikarbonats, natrium bivogļskā--
bicarbonicum) rodas kā starpviela, pagatavojot zodu pēc S o l - ^ a H c o ' 5 

v ē j a metodes (19. lp. p.). Tas ir balts kristālisks pulveris. 
100 gramos ūdens pie 15° šķīst 8,8 gr. nātrija bikarbonata. Kaut 
gan divogļskābais nātrijs ir «skābs sāls", t. i. satur vienu ūdeņ­
raža atomu, kas spēj apmainities ar metāliem, tomēr, pateicoties 
ogļskābes vājumam, tam ir n e i t r ā l a reakcija. Temperatūrā virs 
350° viņš pilnigi disociē: 

2NaHCO^ ^ Z t N a 2 C 0 3 - f C 0 2 + H 2 0 . 

Šāda sistēma, saskaņā ar fāžu likumu, ir v i e n v a r i a n t a 
(I. s., 128. lp. p.), t. i. tai noteiktā temperatūrā pastāvigs d i s o -
c i a c i j a s s p i e d i e n s . Kā sekojošā tabelē redzams, nātrija 
bikarbonata disociacijas spiediens pie 100° sasniedz gandrīz 7 2 

atmosfēras: 

Tabele 71. 
Disociacijas spiedieni sistēmā: 

2 N a H C 0 3 1 3 * N a 2 C 0 3 + C 0 2 H , 0 . 

Temperatūra Disociacijas spiediens. 

55° 19 m m 
60° 25 , 
70° 43 . 
80° 70 . 
90° 125 , 

100° 310 r 

Nātrija bikarbonatu lieto kā «cepjamo pulveri": karstumā 
atdalidams oglekļa dioksīdu, tas rada gāzes burbulišus, kuri pie­
šķir maizei irdenumu un nepieciešami kuņģī tās sagremošanai. 
Divogļskābo nātriju kopā ar vīnskābi vaj citām cietām organis­
kām skābēm lieto tā saucamo «putojošo pulveru" pagatavošanai; 
šie maisijumi, izšķīdinot ūdenī, attīsta ogļskābi un rada atspir­
dzinošu dzērienu. Arstniecibā šo sāli lieto pret grēmām («natrium 
bicarbonicum" jeb «tīrītā zoda", sal. I. s., 323. lp. p.). 

N ā t r i j a s i l i k ā t a , N a 2 S i 0 3 , sastāvs analoģisks ogļskāba­
jam nātrijam. Šo savienojumu aplūkosim lekcijā par silīciju. 

S l ā p e k ļ s p a s k ā b a i s n ā t r i j s , N a N 0 2 , pagatavojams re­
ducējot slāpekļskābo nātriju ar svinu, sakausējot ar pēdējo': 

N a N 0 3 + Pb = NaNO a - f PbO 
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(sal. I. s., 184. lp. p.) vaj ari laižot slāpekļa oksida un gaisa 
maisijumu kodigā nātrija šķīdumā: 

4NO + 0 2 + 4NaOH = 4NaNO a + 2 H 2 0 . 

Tā kā slāpekļa oksids viegli rodas .slāpeklim degot", tad 
ša pēdējā metode beidzamā -laikā izspiedusi ša sāļa pagatavošanu 
pēc pirmās metodes. (Slāpekļa oksida pagatavošana aprakstita 
1. s., 167. lp. p.) Nātrija nitrits —balt i , iedzelteni kristāli. Tas 
ārkārtigi viegli šķīst ūdenī. Šāds ūdens šķīdums, pateicoties 
hidrolizei, uzrāda sārmainu reakciju, bez tara gaisā lēni okside-
jas, pārvērsdamies nātrija nitrātā. Nātrija nitritu lieto organiskā 
ķimijā .diazo-krāsu" un citu diazo-savienojumu pagatavošanai. 

Slāpekļskā- S l ā p e k ļ s k ā b a i s n ā t r i j s atrodas dabā kā „či!izalpetris" 
^NaNo"' 8 ( I - s - 1 3 a l p - "|4 Slāpekļskābā nātrija kristāli kūst pie 313°, 

*" Joti viegli šķīst ūdenī un izplūst.mitrā gaisā. Nātrija nitrāts kar­
sējot atdala skābekli, pārvērsdamies nātrija nitritā: 

2 N a N 0 3 = 2 N a N 0 2 + 0 2 . 

Slāpekļskābo nātriju lieto kālija zalpetra, slāpekļskābes (I. s., 
186. lp. p.) un nitritu pagatavošanai, bet sevišķi augsnes mēslo­
šanai (I. s., 197. lp. p.). Jaunākā laikā šam nolūkam lieto pa 
daļai mākslīgus, slēpekli saturošus, mēslošanas līdzekļus: kalcija 
cianamidu (I. s., 147. lp. p.), slāpekļpaskābo un slāpekļskābo 
kalciju (I. s., 198. lp. p.). 

Tabele 72. 

Slapekļskāba nātrija šķīstamiba. 

Temperatūra 100 gr. ūdens šķīst N a N 0 3 

— 6° 68,8 gr. 
0° 72,9 . 

10° 80,8 „ 
20° 87,5 „ 
30° 94,9 „ 
40° 102 . 
50° 112 . 
60° 122 . 
70° 134 . 
80° 148 „ 
90° 162 , 

100° 180 . 
110° 200 „ 
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Nātrija fosforskābos sāļus aplūkosim sakarā ar fosforskābi. 
P i r o a n t i m o n s k ā b a i s n ā t r i j s , N a 2 H 2 S b 2 0 7 , s e v i š ķ i N " H " ^ ^ 

interesants tajā ziņā, ka tas gandrīz vienigais nātrija sāls, k u r Š N a o H i S 5 o 0 ' _ . 
grūti š ķ ī s t ū d e n ī . Tas ir piroantimonskābes (pēc sastāva 
līdzigas pirofosforskābei: H 4 P 2 0 7 ) s k ā b a i s sāls, kas šķīdumā 
nogulsnējas, pielejot kādam nātrija sāļa šķīdumam koncentrētu 
skābā piroantimonskābā k ā l i j a šķīdumu (kurš viegli šķīst ūdenī), 
piem.: 

2NaCl + K 2 H > S b 2 0 7 = 2KC1 + N a 2 H 2 S b 2 Q 7 , 

Šis sāls attīsta mazus kristālus, kas lēni nogulstas uz trauka 
sienām. 

S ē r p a s k ā b o n ā t r i j u (nātrija sulfitu) N a 2 S 0 3 . 7H2OSulfits un bi-
dabonam, laižot sēra dioksidu kodigā nātrija vaj zodas šķīdumā N ļ

S g Q t s 

līdz neitrālai reakcijai: NaHSOg 
N a 2 C 0 3 + S 0 2 = N a 2 S 0 3 + CO.,. 

No šķīduma kristalizējas augšminētā sastāva sāls. Tas gaisā 
oksidejas, sevišķi šķīdumā, pārvērsdamies sulfātā; to lieto foto­
grāfijā (skat. lekciju par sudrabu), kā ari gaļas un citu viegli 
bojājošos produktu konservēšanai. Bet tā kā šis sāls organismam 
kaitigs, daudzās valstīs likums aizliedz to lietot minētam mērķim. 

Laižot sēra dioksidu zodas šķīdumā, kamēr tas ar šo gāzi 
p i l n i g i p i e s ā t i n ā t s , atdalās s k ā b a i s sērpaskābais nātrijs 
(bisulfits): N a H S 0 3 : 

• NaaCOg + 2 S 0 2 + H 2 0 == 2 N a H S 0 3 -f- CO ž . 

Ša sāļa koncentrētu šķīdumu bieži lieto praksē. Tas diezgan 
enerģisks reducetajs un to lieto tāpēc krāsošanā, kā ari salmu, 
papīra u. c. priekšmetu balināšanai. 

S ē r s k ā b a i s n ā t r i j s , N a 2 S 0 4 . 10H 2 O, rodas kā b l a k u s Ņ * t r J ļ " 

produkts pagatavojot sālsskābi (I. s., 316. lp. p.) un to lieto kā ' 2 4 

izejas vielu nātrija sulfida, zodas, kodigā nātrija' u. c. nātrija sa­
vienojumu pagatavošanai. Šo sāli jau 17. gadsimtenī atrada 
alķimiķis G l a u b e r s , kāpēc to vēl tagad sauc „glaubersāli" 
(sal mirabile Glauberi). Gaisā tas trusē, un sildot pie 31° sa­
dalās bezūdens sāli un viņa piesātinātā šķīdumā (I. s., 103. lp. p.): 

N a 2 S 0 4 . 10H 2 O £ ± N a 2 S 0 4 + 10H 2 O. 

Šajā gadijienā mums darišana ar trim fāzēm: hidratu, bez­
ūdens sāli un piesātinātu šķīdumu, un ar diviem komponentiem: 
sērskābo nātriju un ūdeni. Šādā sistēmā «brīvības pakāpe" 

P = n + 2 — F = 2 + 2 — 3 = 1 ( L i , 128. lp. p.). 
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Tā tad dotā sistēma pieskaitāma pie v i e n v a r i a n t ā m : 
pie dotā spiediena (piem. atmosfēras) līdzsvars iespējams tikai 
v i e n ā noteiktā temperatūrā (31°). Šo temperatūru sauc hidratu 
p ā r v ē r š a n ā s t e m p e r a t ū r u . 

Nātrija sulfātu (bez jau minēto nātrija savienojumu pagata­
vošanas) vēl lieto stikla un ultramarina izgatavošanai. 

Tabeie 73. 

Glaubersāļa šķīstamiba. 

Temperatūra 00 10° 15° 20° 25° 30° 34° 
lOOgr. ūdens 

šķīst: 12,16 23,04 35,96 58,35 98,48 184,1 412,2 gr. šķīst: 
N a 2 S Q 4 . 10H.2O. 

Nātrija bi-
sulfats, 

NaHS0 4 . 

Nātrija tio-
suljats, 

Na^Gv 

S k ā b a i s s ē r s k ā b a i s n ā t r i j s (bisulfats), N a H S 0 4 , 
rodas kā starpviela sālsskābes pagatavošanā (I. s., 316. lp. p.) un 
kā b l a k u s produkts slāpekļskābes ražošanā no zalpetra (I. s., 
190. lp. p.). Jo sevišķi kara gados, slāpekļskābes lielā patēriņa 
pēc, tirgū uzplūdis milzigos vairumos bisulfats. Tā kā tam 
visai skāba reakcija, viņu dažreiz lieto sērskābes vietā, piem., 
pagatavojot sālsskābi un glaubersāli: 

N a H S 0 4 + NaCl = N a 2 S 0 4 + HC1. 

T i o s ē r s k ā b a i s n ā t r i j s (tiosulfats), N a 2 S 2 O s . 5 H 2 0 , 
uzlūkojams kā sērskābā nātrija v i e n a skābekļa atoma apmaiņas 
produkts pret vienu sēra atomu. Tā, piem., tas pagatavojams 
karsējot nātrija sulfita un izkausēta sēra maisijumu līdz 130°: 

N&jSOg + S = N a 2 S 2 0 3 . 

Ša reakcija pilnigi līdziga sulfida oksidēšanas reakcijai: 

N a 2 S 0 3 + O = N a 2 S 0 4 . 

Visbiežaki to pagatavo ar sēra dioksidu iedarbojoties uz 
nātrija sulfidu pēc šāda nolīdzināju ma: 

2Na 2 S + 3 S 0 2 = 2 N a 2 S 2 O s + S, 

un šam nolūkam lieto šķīdumu, kas paliek pāri pēc nātrija sul­
fida kristalizācijas (17. lp. p.). Ari zodas atliekas, kas satur 
kalcija sulfidu, lietojamas tiosulfata pagatavošanai (18. lp. p.). 
Vispirms ar sērūdeņradi kalcija sulfidu pārvērš hidrosulfidā: 

CaS - f H 3 S = Ca(HS) 2 . 
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Pēc tam hidrosulfidu ar gaisu oksidējot pārvērš tiosulfatā: 

Ca(HS) 2 + 2 0 2 = C a S 2 0 3 + H. 2 0. 

Beidzot kalcija tiosulfatu divkāršas apmaiņas reakcijā ar 
glaubersāli pārvērš nātrija sālī: 

C a S . 2 0 3 + N a 2 S 0 4 = N a 2 S 2 0 3 + C a S 0 4 . 

Nātrija tiosulfatā hidrata kristāli viegli šķīst ūdenī, un pie 
50° kūst savā kristalizācijas ūdenī, n e a t d a l i d a m i c i e t a s p a ­
l i e k a s (sal. I. s., 103. lp. p.). 

Izkausēts hidrats viegli pārdzesejams. Pieliekot cieta sāļa 
kristališus, pārdzesets kausējums kristalizējas, atdalidams daudz 
siltuma, pie kam temperatūra ceļas līdz 50°, t. i. hidrata kušanas 
punktam. 

Tiosērskābais nātrijs izšķīdina sudraba sāļus, radidams 
k o m p l e k s u s . Tā, piemēram, sudraba chlorids šķīst nātrija 
tiosulfatā pēc nolīdzinajuma: 

AgCl -f- N a 2 S , , 0 3 == NaCl + N a [ A g S 2 0 3 ] . 

Tiosērskābes atlieka ar sudrabu rada negativu kompleksa 
atlieku A g S 2 0 3 (anjonu). Uz to dibinās nātrija tiosulfatā lieto­
šana fotogrāfijā (skat. sudrabu). 

Chlors nātrija tiosulfatu oksidē nātrija sulfātā: 

N a 2 S 2 0 3 + Cl 2 + H 2 0 = N a 2 S 0 4 + S + 2HC1. 

Tāpēc papīri balinot ar chloru, to pēdigi apstrādā vēl ar 
nātrija tiosulfatu — pēdējo chlora iezīmju iznīcināšanai (aiz to 
nātrija tiosulfatu sauc ari „antichloru"). 

Jods tiosērskābo nātriju pārvērš tetrationskābā nātrijā (sal. 
I. s., 359. lp. p.) : 

2 N a 2 S 2 0 8 - f I 2 = N a 2 S 4 O e + 2NaI. 

Ša reakcija norisinās j o d o m e t r i j ā , titrejot jodu ar nātrija 
tiosulfatu. 

Jau agrāk tika aizrādits, ka gandrīz visi nātrija sāļi (izņe- Liesmas no-
rnot piroantimonatu) viegli šķīst ūdenī. Aiz to ļoti grūti tos k r a s ° i u m s -
konstatēt ar ķimiskām reakcijām. Parasti šam mērķim izlieto to 
apstākli, ka v i s i n ā t r i j a s a v i e n o j u m i n o k r ā s o B u n -
z e n a d e g ļ a l i e s m u d z e l t e n ā k r ā s ā . Pētāmo vielu pa­
ņemam uz platinas drāts gala (kas rūpigi pirms eksperimenta 
jānotīra no nātrija savienojumiem) un ieliek liesmā. Šās vien­
kāršās reakcijas vi enigā neēr t iba— k a t a . . . p ā r a k jūtiga. Parto 
mēs pārliecināmies, ar degošu Bunzena degli uzsitot uz galda. 
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No putekļiem, kas pie tam rodas un satur nātrija sāļu iezīmes, 
liesma jau nokrāsojas dzeltenā krāsā. Vienu simts mijjardo dalu 
grama ( 1 0 - " gr. t. i. 10 radionus: I. s., 217. lp. p.) nātrija iespē­
jams ar spektroskopu konstatēt. 

Nātrijs ir sārmu metālu prototips. Ar citiem šās grupas 
priekšstāvjiem iepazīsimies turpmāk. 

Divdesmit astotā lekcija. 
Jonu teorija. 

Elektrolītu elektrības vadītspēja. — Elektribas vadītspējas noteikšanas me­
tode. — īpatnējā elektribas vaditspēja. — Stipri, vidēji un vāji elektroliti. — 
ī p a t n ē j ā elektribas vaditspēja palielinās pieaugot k o n c e n t r ā c i j a i . — 
Molekulārā elektribas vaditspēja. — M o l e k u l ā r ā elektrib ::s vaditspēja palielinās 
līdz ar a t š ķ a i d ī j u m u . — A r e n i u s a teorija. — .Aktivās* daļiņas. — 
Elektrolitiskās disociacijas hipotēze. — Disociacijas pakāpes noteikšana, pēc 
molekulārās elektribas vaditspējas. — Disociacijas pakāpes noteikšana no osmo­
tiskā spiediena. — Abu metodu salīdzinājums. — Iebildumi pret jonu teoriju. — 
Ķīmiskais iebildums — Fizikālais iebildums. — Dielektriskās konstantes iespaids 
uz šķīdinātajā jonizācijas spēju. — V a 1 d e n a likums. — Jonu teorijas O s t -
v a l d a apstiprinājums. — Skābju disociacija. — O s t v a 1 d a atšķaidīšanas 
likums. — Skābju tieksmes lielums. — Tieksmes konstantes fizikālā nozīme. — 
Izņēmumi. — Bāžu disociacija. — Neitralizēšanas process. — Ūdens elektrolī­
tiskā disociacija. — Ūdens skābi - sārmainais raksturs. — Arafoterie elektro­
liti. — Hidrolize. — Indikatoru jonu teorija. — Pakāpeniska disociacija. — 
Skābo un bāzisko sāļu disociacija. — Stipru elektrolitu īpašības vienādas ar jonu 
īpašibu kopzumu. — Elektrolitu polarizācijas plāksmja griešanas spēja. — Jonu 
krāsa. — Jonu reakcijas. — Šķīstamibas reizinājums. — Nogulšņu šķīstamiba 
skābēs. — Stipru un vāju skābju iedarbiba. — Komplicēti anjoni. — Kompli­
cēti katjoni. — Nogulšņu šķīšana kā komplicētu jonu izcelšanās sekas. — Div-
slļi un kompleksu sāļi. — Jonu reakcijas norisinās ātri. 

Elektrolitu H i t o r f a (Hittorf) j o n u p ā r n e š a n a s pētijumos, kurus ap-
elektnbas lūkojām 24. lekcijā, novērojam jonu d a b a s noskaidrošanas vir-

vaditspeja. ļ ,. „ , . . . . . . 
ziena svarīgu soli uz priekšu. F a r a d e j a m joni — ir vielas, 
kas a t d a l ā s uz elektrodiem. Bet H i t o r f s par joniem sauc tās 
vielas, kuras p ā r n e s strāvu un ari pašas p ā r v i e t o j a s līdz ar 
strāvu, un proti: katjoni katoda virzienā, bet anjoni uz anodu. 

Tomēr Hitorfs tikai parādīja, kā eksperimentāli nosakāma 
dotā elektrolita abu jonu ātrumu a t t i e c ī b a , t. i. kā nosakāms 
skaitlis, kuru sauc jonu «pārnešanas skaitli". Turpmākais uzde­
vums — katra a t s e v i š ķ a jona ātruma noteikšana — kļuva at­
risināms, pamatojoties uz šķīdumu e l e k t r i b a s v a d i t s p ē j u . 

Elektrolitu elektribas vaditspēja tika noteikta jau pašā elektro-
ķimijas attīstibas sākumā. Bet tikai Fr. K o h l r a u š s (Kohlrausch) 
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pirmais izstrādāja ša faktora precizas noteikšanas metodi un vai­
rākkārt izmēroja skābju, bāžu un sāļu elektribas vaditspēju. Panā­
kumi, kas sasniegti šajos izmērojumos, uzskatami pierāda, cik 
ķimisko teoriju attlstibā svariga loma piekrīt jaunām pētišanas 
metodēm un ar to palīdzibu iegūto rezultātu pienācigai izskai­
drošanai. 

Eksperimentālās gŗūtibas, kas radās mērojot e l e k t r o l i t u Elektribas 
e l e k t r i s k o p r e t e s t i b u , pastāvēja tamā, ka elektroliti zem noteikšanas 
strāvas iespaida pārvēršas. Ša apstākļa sekas ir polarizācija un metode, 
elektriskās pretestibas palielināšanās (sal. I. s., 343. lp. p.). Lai 
izvairitos no šāda veida kļūdām, K o h l r a u š s lika priekšā lietot 
šam nolūkam nevis līdzstrāvu, bet m a i ņ a s strāvu. Ša strāva, 
vispārigi runājot, elektrolitu nepārvērš. Jo katra pārvēršanās, 
kuru rada viena virziena strāva dotā īsā laika sprīdī, nākošā 
momentā zem apgrieztas strāvas iespaida norisinās pretējā 
virzienā. 

Otra gŗūtiba, ar ko bij jārēķinās šajos izmērojumos, pa­
stāvēja tamā, ka trūka vēl noteiktas mēra vienibas. Vēl bij pa= 
kāpeniski jāveido noteikta nomenklatūra un jāieved stingri defi­
nējumi. Tā, par ī p a t n ē j o p r e t e s t i b u mēs saucam elektrisko 
pretestibu, kādu rada dotās vielas kubs, kura mala == 1 cm. 
īpatnējā elektribas vaditspēja X ir īpatnējai pretestibai p r e t ē j s 
lielums: 

X = īpatnējā elektr. vaditspēja = : — j — — * . —-
• īpatnēja pretestība. 

ī p a t n ē j ā e l e k t r . v a d i t s p ē j a a t k a r ā j a s no e l e k t r o l i t a Stipri, vidēji 
d a b a s . Vairākās glāzēs ielejam dažādus šķīdumus: vienā tīru elektrolīti, 
ūdeni, otrā etiķskābes šķīdumu, trešā — amonjaka šķīdumu, tāļak 
skābju šķīdumus: sālsskābes, slāpekļskābes, sērskābes, tad kodigā 
kālija un chlofkalija šķīdumu. Visi šie šķīdumi pagatavoti tā, 
ka 1 litrs satur elektrolita gr. ekvivalenja. Elektribas vadīt­
spējas noteikšanai lieto «iemērcamo elektrodu", t. i. divas platinas 
drāiiņas, kas iekausetas stikla caurulē. Šās drātiņas savienotas 
ar līdzstrāvas poliem. Bez tam strāvas tīklā ieslēdz 50 sveču 
gaismas elektrisko kvēllampiņu un ampermetru līdz 1 ampēram. 
Aparātu uzstādišanas šēma redzama 242. zīmējumā. Iemērcot 
elektrodu ūdenī , amper metra rāditajs mazliet noliecas uz vienu pusi, 
bet lampiņa nedeg. Iemērcot elektrodu e t i ķ s k ā b e s uņ a m o n ­
j a k a šķīdumos, rāditajs noliecas daudz stiprāk un lampiņa jau 
vāji kvēlo. Bet iemērcot elektrodu stipru skābju, sārmu, kā 
ari sāļa šķīdumā, katru reizi ampermetra rāditajs stipri noliecas 
un lampiņa gaiši deg. No ta varam taisit slēdzienus, ka: 
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1) tīrs ūdens, etiķskābes un amonjaka šķīdumi ir v ā j i 
e l e k t r o l i t i . 

2) stipru skābju, kodigu sārmu un sāļu šķīdumi ir s t i p r i 
e l e k t r o l iti. 

-9 9 

centracijai 
pieaugot. 

+• -

Zīm. № 242. Dažādu elektrolitu elektribas vadītspējas salīdzināšana. 

īpatnējā eiek­ l p a t n e j ā e l e k t r i b a s v a d i t s p ē j a b e z tam a t k ā r a j a s vēl 
spēja p ā l i e ­ n 0 š ķ ī d u m a k o n c e n t r ā c i j a s , t. i. no elektrolita daļiņu skaita 
linas, kon- tilpuma vienibā. Četrkantainā glāzē ievietojam divas vara pla-

tites, kuru platums un augstums vienāds ar trauka platumu un 
augstumu (zīm. 243). Vara platitem piestiprinātas drātis, kas 
savienotas, kā iepriekšējā mēģinājumā, caur lampiņu un amper-
metru ar līdzstrāvas poliem. Vispirms piepildām trauku ar tīru 
ūdeni. Novērojama ļoti nieciga rāditaja noliekšanās. Pēc tam 
pieliekam nedaudz ķuprichlorida, CuCl 2 , un samaisām šķīdumu 

ar stikla spieķiti. Ampermetra 
rāditajs noliecas stiprāki un 
lampiņa sāk vāji kvēlot. Pēc 
tam izšķīdinām pakāpeniski 
arvienu lielākus vairumus ķu­
prichlorida un katru reizi no­
vērojam, ka rāditajs vienmēr 
vairāk noliecas un lampiņas 
gaisma kļūst spožāka. Šis mē­
ģinājums pierāda, ka šķīduma 
elektribas vaditspēja, vispārigi, 

p a l i e l i n ā s , elektrolita koncentrācijai pastiprinoties. N o t a varam 
taisit slēdzienu, ka e l e k t r i s k o s t r ā v u v a d a nevis ūdens da­
ļiņas, bet gan izšķīdinātā elektrolita daļiņas. Jo , ja ūdens daļiņas 
vaditu strāvu, elektribas vaditspēja visu laiku būtu vienāda; bet ja 
strāvas vaditaji ir elektrolita daļiņas, tad elektribas vaditspējai jā­
palielinās, vairojoties elektrolita daļiņām (t. i. pārneseju skaitam), 
kas īstenibā ari novērojams. 

Amp. 3 ' • 

Zīm. № 243. ī p a t n ē j a elektribas vadit­
spēja pieaug, elektrolita koncentrācijai 

šķīdumā palielinoties. 
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J a škiduma 1 cm 3 satur izšķīdināta elektrolita m m o l u s , Molekulārā 
1 elektrības 

tad šķīduma m o l e k u l ā r o elektribas vaditspeju o. noteic attieciba Vaditspēja. 

(t = molekulārā elektr. vaditspēja = 
īpatnējā elektr. vaditspēja 

t. i. 

elektrolita molu skaits viena cm 3 , 

K o h l r a u š a pētijumi pierādijuši, ka stipri atšķaiditos šķī­
dumos elektrolītu molekulārā elektr. vaditspēja vienāda ar abu 
jonu pārnešanas ātrumu zumu: 

ļl = u + v 

(pie kam u — katjona ātrums, un v — anjona ātrums), kamēr 
H i t o r f a mēģinājumi noteica viņu attiecibu n, jeb tā saucamo 
«pārnešanas skaitli": 

n = 
u 
V 

Tādā kārtā rodas iespēja noteikt atsevišķu jonu «kustigumu". 
Pēc pievestā molekulārās elektr. vaditspējas definējuma varētu 
domāt, ka šis lielums dotam elektrolitam ir pastāvigs. Tomēr 
eksperiments pierāda, ka tā nav. M o l e k u l ā r ā e l e k t r . v a d i t ­
s p ē j a p i e a u g , e l e k t r o l ī t u p a k ā p e n i s k i a t š ķ a i d o t ; l i e ­
los a t š ķ a i d i j u m o s ta t o m ē r t u v o j a s z i n ā m a i r o b e ž a i , 
kura katram elektrolitam ir noteikts lielums. 

Ieliekam četrkantainā traukā divas vara platites, kas aizņem eie'kt^vadft-
visu trauka garenisko griezumu (kā iepriekšējā eksperimentā). spēja_ palie-
Tās savienojam caur lampiņu un ampermetru ar līdzstrāvas po- ' '^Iķaidot 1" 1 1 

liem. Ielejam traukā drusku piesātināta kuprichlorida šķīduma 
tā, ka tas pārklāj trauka dibenu apmēram 5 cm augstumā 
(zim. 244). Tad ieslēdzam strāvu un ievērojam ampermetra rā-
ditaja stāvokli. Pēc tam pakāpeniski lejam šķīdumā tīru ūdeni, 
katru reizi apmaisot • -
šķīdumu ar stikla spie­
ķīti un novērojot am­
permetra rāditaju, kā 
ari lampiņas spožumu. 
Izrādās, ka kuprichlo­
rida šķīdumu pakāpe­
niski atšķaidot, lam­
piņas gaisma kļūst 
spilgtāka un rāditajs 
vairāk noliecas, vārdu sakot, strāvas stiprums palielinās. Sākumā 
strāvas stiprums spēji palielinās, bet lielākā atšķaidījumā — mazā 

Amp. i—' 

Zīm. 244. Mol e ku 1 a ra elektribas vaditspēja 
palielinās, šķīdumu atšķaidot. 
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mera. Ta tad šis eksperiments maca, ka šķīdumu pakāpeniski 
atšķaidot, molekulārā elektribas vadītspēja palielinās. 

Lai novērstu tikko aprakstitā eksperimenta šķietamo pret­
runu iepriekšējam eksperimentam, jāņem vērā, ka iepriekšējā 
mēģinājumā šķīduma t i l p u m s nemainijas, bet palielinājās tikai 
elektrolita (sāļa) daudzums. Pēdējā mēģinājumā reizā ar elektro-
lita atšķaidijumu palielinās ari šķīduma tilpums. Tomēr vis­
pārējais daļiņu («strāvas pārneseju") skaits starp elektrodiem ne­
mainās. Ja v i s a s šās daļiņas faktiski pārnestu strāvu, tad šķī­
dumam pielejot ūdeni, elektribas vaditspēja nemainitos (jo ūdens 
vada strāvu visai mazā mērā). Ja elēktr. vaditspēja šajā mēģi­
nājumā palielinās šķīdumu pakāpeniski atšķaidot, tad tas pierāda, 
ka strāvas pārneseju skaits pie tam palielinās un tā tad faktiski 
ne v i s a s elektrolita daļiņas šķīdumā vada strāvu. 

K o h l r a u š a pētijumi uzlūkojami kā pāreja uz tagadējo 
mūsu dienu j o n u t e o r i j u . Kā viņa metodei, tā ari viņa sa­
krātajam skaitļu materiālam bij liela nozīme turpmākā elektro-
ķimijas attīstībā. 

^ e o n ' a 5 8 Sākot ar 1883. g. S v a n t e A r e n i u s s sāka nodarboties tajā 
nozarē, kuru atklāja K o h l r a u š a pētijumi. A r e n i u s s vislielāko 
vēribu piegrieza faktam, ka molekulārā elektr. vaditspēja, šķīdumus 
atšķaidot, palielinās. Tas savā darbā, kuru 1885. g. iesniedza 
Stokholmas Zinātņu Akadēmijai, aizrāda uz to, ka 

s t r ā v a s v a d ī š a n ā n e p i e d a l ā s v i s a s i z š ķ ī d u ­
š ā s v i e l a s d a ļ i ņ a s , b e t t i k a i da ļa . 

.Aktīvās' Šās strāvu vadošās daļiņas viņš nosauc par « a k t i v ā m " 
d a l ' n a s - daļiņām. Kad, pakāpeniski šķīdumu atšķaidot, molekulārā elektr. 

vaditspēja sasniegusi robežu, v i s a s elektrolita daļiņas piedalās 
strāvas vadišanā, t. i. viņas visas kļuvušas «aktīvas". 

«Aktivo daļiņu" hipotēze pēc savas būtibas nebij nekas cits, 
ka vienkārša faktu aprakstišana. Bet sakarā ar V a n t - H o f a šķī­
dumu osmotisko teoriju ša hipotēze ieguva r e ā l u , t. i. fizikālu 
nozīmi. Tas izteikts b r ī v u j o n u eksistēšanas pieņēmumā, kuru 
1887. gadā A r e n i u s s lika priekšā savā klasiskā darbā: «ūdenī 
izšķidinatu vielu disociacija". 

«14. oktobrī 1885. g. Zviedru Zinātņu Akadēmijai iesniegtā 
darbā, saka A r e n i u s s — V a n t - H o f s eksperimentāli un teorē­
tiski pierādijis sekošu ļoti svarigu A v o g a d r o likuma apvie­
nojumu." 

«Dotā temperatūrā, noteiktā tilpumā ieslēgtas g ā z e s spie­
diens, kuru attīsta noteikts gāzes daļiņu skaits, pēc sava lieluma 
vienāds ar lielāko daļu vielu osmotisko spiedienu, kurš rodas, 
šās vielas izšķīdinot kādā šķīdumā tādos pat apstākļos." 
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«Šo likumu V a n t - H o f s pierādijis tik precizi, ka nav jā­
šaubās par viņa pareizibu. Un tomēr palika dažas gŗūtibas, jo 
šis likums bij pielietojams ne visām izpētitām vielām, bet «lie­
lākai daļai." Ļoti daudzi ū d e n s šķīdumi bij un palika izņē­
mumi. Un proti, viņu osmotiskais spiediens izrādijas daudz 
lielāks nekā tam vajadzēja būt pēc V a n t - H o f a likuma ap­
rēķiniem." 

«Kad šādi A v o g a d r o likuma izņēmumi novērojami gāzēs, 
tos izskaidro tā, ka gāze atrodas disociacijas (sadalīšanās) stāvoklī. 
Kā šādas parādibas pazīstami piemēri ir chlors, broms un jods, kuri, 
kā domā, augstās temperatūrās sadaļas atsevišķos atomos." 

«Šāds pieņēmums, acim redzot, pielaižams ari V a n t - Elektrolitis-
skss iiisocifi~ 

H o f a likumu izņēmumu izskaidrošanai š ķ ī d u m o s . Un ja vel c¡ j a shipotēze, 
līdz šim tas nav darits, tad tas izskaidrojams ar to, ka ša lieta 
vēl pārak jauna, ka šādu izņēmumu ļoti daudz, kā ari tāpēc, ka 
no ķimiķu 'puses pret šādu izskaidrojumu tiek celti ļoti svarigi 
iebildumi. Tomēr turpmāk tiks pierādits, ka dažu vielu disocia­
cijas (sadališanās) pieņēmumu ūdens šķīdumos apstiprina šo šķī­
dumu elektriskās īpašibas, un, ar tām tuvāk iepazīstoties, ķimiķu 
iebildumi pret šo pieņēmumu lielā mērā zaudē savu nozīmi." 

Tāļak attīstot augšminēto ideju, A reni uss saka, ka šķīdumā 
elektriskās strāvas vadišanā nepiedalās visas daļiņas, bet tikai 
daļa, un proti, šo daļiņu sadališanās produkti jeb joni. Aiz ša 
iemesla š ķ ī d u m a m o l e k u l ā r a i e l e k t r . v a d ī t s p ē j a i j ā b ū t 
p r o p o r c i o n ā l a i šo «br īvo j o n u " k o n c e n t r ā c i j a i . Uz ša 
pamata varam atrast kvantitativo sakaru starp elektrolitu elektris­
kām un osmotiskām īpašibam. 

Šajā nolūkā aplūkosim šķīdumu, kas satur vienā litrā m ,Disociacijas 
daļiņas elektrolita (sāļa), un pieņemsim, ka no šām m daļiņām teikšana pēc 
n daļiņas sadalijušās jonos. Tādā gadijienā nesadalitā stāvoklī molekulārās 
palikušas (m — n) elektrolita daļiņas. Aplūkojamā šķīduma mo- vaditspējas. 
lekularo elektribas vaditspēju apzīmēsim ar \i. Tālāk no iepriek­
šējā zināms, ka šķīdumu pakāpeniski atšķaidot ar ūdeni, mole­
kulārā elektribas vaditspēja sākumā pieaug un beidzot sasniedz 
galigo (robežas) lielumu, kuru apzīmēsim ar \xco. Kad ša robeža 
sasniegta, visas elektrolita molekulas sadalijušās jonos, t. i. jonu 
skaits = m. Tā kā molekulārā elektr. vaditspēja proporcionāla 
brīvo jonu skaitam šķīdumā, tad 

1* _ n 
(ACO m 

-^ŗ apzīmē «brīvo" jonu skaita attiecibu pret vispārējo elektro­

lita izšķīdušo molekulu skaitu. Šo attiecibu sauc d i s o c i a c i j a s 
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p a k ā p i . Apzīmējot šo lielumu saīsinājuma pēc ar a, dabonam: 

disociacijas pakāpe = o = — = —— . 
r r m nes? 

Disociacijas Šo lielumu varam aprēķināt - ari neatkarigi no elektrības 
pakāpes no- vaditspējas no šķīduma osmotiskā spiediena. Desmitā lekcijā re-
teiksana no r ' _ • r _ ' 

osmotiskā dzejām, ka pec V a n t - H o f a likuma šķīduma osmotiska spie-
spiediena. d j e n a (p) reizinājums ar šķīduma tilpumu (V) katrai i z š ķ ī d i ­

n ā t ā s vielas grammolekulai ir tāds pat, kā gāzēm (sāl. I. s., 
119. lp. p.). T. i. 

PV == RT. 

Bet ja dotā šķīduma tilpumā (V) izšķīdināta nevis viena, 
bet vairākas grammolekulas, tad 

PV = iRT 

(pie kam i izšķīdinātās vielas grammolekulu skaits šķīduma til­
pumā V). Patiesibā jau V a n t - H o f s aizrādija, ka elektrolītu šķī­
dumos reizinājums PV apmierina augšā pievesto formulu. 

Mūsu šķīdumā, kas satur m molekulas elektrolita, pēc diso­
ciacijas atradās (m — n) n e s a d a l ī t u vielas molekulu un n 
molekulu, kas disociējušās jonos. Ja pieņemem, ka k a t r a mo­
lekula sadaļas r jonos, tad kopējs jonu skaits = nr. Galu galā 
dabonam: 

"kopējs molekulu skaits = i = m — n -ļ- nr = m -ļ- n (r — 1) 

i = m { 1 + £ < r - l ) } . 

Apzīmējot = cc, dabonam: 

i = m { 1 + a (r — 1) } . 

Ja šķīduma tilpumā V izšķīdināta viena grammolekula, tad 

m = 1 
i = 1 + a (r — 1). 

Binārie elektroliti, piemēram, chlornatrijs un chlorūdeņradis 
sadaļas 2 jonos (r = 2 ) : 

NaCl = N a - + C l ' 
HC1 = H • + C l ' . 

(Simbols • apzīmē katjonu, bet simbols ' — anjonu). Trīs­
kārtīgie elektroliti sadaļas trijos jonos (r = 3), piem.: 

BaCL, = B a " + 2C1' 
K 2 S 0 4 = 2K- + S Q 4 " 
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(• un ' skaits apzīmē jonu valenci). Četrkārtīgie elektroliti sa­
daļas 4 jonos (t. i. r = 4), piemēram: 

A1CI3 = A I - + 3C1' 
u. t. t. 

T ā d ā k ā r t ā e l e k t r o l i t a d i s o c i a c i j a s p a k ā p e a p r ē ķ i ­
n ā m a p ē c d i v ā m , v i e n a i n o o t r a s n e a t k a r i g ā m m e ­
t o d ē m : 

1) pēc molekulārās elektr. vaditspējas un 
2) pēc šķīdumu osmotiskā spiediena. 
Dati, kurus A r e n i u s s ieguva pēc šām abam metodēm, p ^ p ^ ' s a -

pievesti sekojošā tabelē. īidzinajums 
pec abam 
metodēm 

Tabele 74. 
Koeficientu i salīdzinājums pēc elektriskās un osmotiskās 

metodes. 

Nosaukums. Formula. 

Disocia­
cijas pa­

kāpe : 
ci. 

Koeficients: i 

Nosaukums. Formula. 

Disocia­
cijas pa­

kāpe : 
ci. 

pēc elektr. 
metodes. 

pēc 
osmotisk. 
metodes. 

1. E l e k t r i b a s n e v a d i t a j i 
Metilalkohols CH 3 (OH) 0,00 1,00 0,94 
Glicerins C 3 H 5 (OH)3 0,00 1,00 0,92 
Cukurs C j j H ^ O n 0,00 1,00 1,00 

2. B ā z e s 
Kodigais nātrijs NaOH 0,88 1,88 1,96 
Kodigais kālijs KOH 0,93 1,93 1,91 
Amonjaks NH 4 OH 0,01 1,01 1,03 
Kodigais barits Ba(OH) 2 0,84 2,67 2,69 

3. S k ā b e s 
Sālsskābe HC1 0,90 1,90 1,98 
Slāpekļskābe H N 0 3 0,92 1,92 1,94 
Chlorskābe HC10 3 0,91 1,91 1,97 
Sērskābe H. ,S0 4 0,60 2,19 12,6 
Sērpaskābe H.,SO s 0,14 1,28 1,03 
Ortofosforskābe H 3 P 0 4 0,08 1,24 2,32 
Borskābe H a B 0 3 0,00 1,00 1,11 
Zilskābe HCN 0,00 1,00 1,05 
Skudru skābe HCOOH 0,03 1,03 1,04 
Etiķskābe CH 3 COOH 0,01 1,01 1,03 
Skābeņu skābe ^ 0 ^ 2 0,25 1,49 1,25 

Neorganiskas ķimijas kurss 
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Disocia­ Koeficients: i 

Nosaukums. Formula. 
cijas pa­

kāpe: 
a. 

pēc elektr. 
metodes. 

pēc 
osmotisk. 

cijas pa­
kāpe: 

a. metodes. 

4. S ā ļ i . 

Chlor nātrijs NaCl 0,82 1,82 1,90 
Chlorkalijs KC1 0,86 1,86 1,82 
Nātrija nitrāts N a N 0 3 0,82 1,82 1,82 
Kālija nitrāts K N 0 3 0,81 1,81 1,67 
Nātrija acetats CH 3 COONa 0,79 1,79 1,73 
Kālija acetats CH 3 COOK 0,83 1,83 1,86 
Sudraba nitrāts A g N 0 3 0,86 1,86 1,60 
Nātrija karbonāts N a 2 C 0 3 0,61 2,22 2,18 
Kālija sulfāts K 2 S O 4 0,67 2,33 2,11 
Bārija chlorids BaCl., 0,77 2,54 2,63 
Kalcija chlorids CaCU 0,75 2,50 2,70 
Magnija chlorids MgCĻ 0,70 2,40 2,64 
Merkurichlorids HgCl 2 0,03 1,05 1,11 
Kadmija jodids Cal , 0,28 1,56 0,94 
Kadmija nitrāts Cd(NŌ 3 ) , 

M g S 0 4 

0,76 2,46 2,32 
Magnija sulfāts 

Cd(NŌ 3 ) , 
M g S 0 4 0,40 1,40 1,04 

Ferosulfats F e S O , 0,35 1,35 1,00 
Vara sulfāts C u S 0 4 0,35 1,35 0,97 
Kadmija sulfāts C d S 0 4 0,35 1,35 0,75 

Salīdzinot šās tabeles pēdējos divos stabiņos pievestos 
skaitļus, redzam, ka koeficienti , i " , neatkarigi no viņu noteikša­
nas metodes, pa lielākai daļai vienādi. Ja ņemam vērā, ka šie 
koeficienti aprēķināti uz d a ž ā d u autoru pētījumu pamata, ka lie­
totās metodes vēl nebij pietiekoši izstrādātas un, beidzot, ka ta-
belē pievesti piemēri no visdažadakām savienojumu šķirām, — 
ša sakrišana atzīstama pilnīgi apmierinoša. Dažādi ša likuma 
izņēmumi, kas novērojami, piem. magnija, dzelzs, vara un kad­
mija sērskābos sāļos, vēlāk tika izskaidroti ar «komplicētu jonu" 
rašanos, par ko runāsim vēlāk. 

Iebildumi Un tomēr A r e n i u s a ideja bij vēl pārak jauna un pār-
^eoriju" 1 ^roša P^ c s a v ā m sekām. Ari to zinātnieki pieņēma tikai pēc 

sīvas pretestības pārvarēšanas. «Zinātnisku uzskatu neiznīcibas" 
likums, kas uzlūkojams kā cilvēces prāta attīstibas inerces seci­
nājums, rada vienmēr un visur katrai j a u n a i idejai stipru opo­
zīciju. Sāda opozicija radās ari šoreiz. Sevišķi stingri oponēja 
ķimiķi, kamēr fiziķi ieņēma vairāk nogaidošu stāvokli. 
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Visasākais ierocis, kuru ta laika ķimiķi vērsa pret A r e - Ķīmiskais 
n i u s u , bij sekošs iebildums. „Jonu hipotēze — teica tās 1 6 1 u m s ' 
pretinieki — pielaiž, ka visi sāļi ūdens šķīdumā sadaļas savās 
sastāvdaļās, piem. chlornatrijs — nātrijā un chlorā. Kā tabelē 
redzams, sadaļas izšķīdinātā sāja lielākā daļa (piem. 8 2 % chlor-
natrija). Tomēr katram ķimiķim taču zināms, ka nātrijs ir me­
tāls, kas visai enerģiski iedarbojas uz ūdeni, atdalidams no ta 
ūdeņradi. Tāpat ir zināms, ka chlors — zaļa gāze ar nepatīkamu 
smaku. Turpretim chlornatrija šķīdums neuzrāda ne nātrija, nedz 
ari chlora īpašibas." 

A r e n i u s a domu biedri atbildēja pret šādu iebildumu ap­
mēram šādi: 

«Mēs nebūt neapgalvojam, ka chlornatrijs sadaļas m e t a - * 
l i s k ā nātrijā un g ā z e j a d ā chlorā, — bet n ā t r i j a j o n ā Na" 
un c h l o r a j o n ā C l ' . Šo elementu joni ir pavisam kas cits 
nekā tās elementu formas, kas pazīstamas brīvā stāvoklī. Joni 
atšķiras no neitrālām molekulām, starp citu, ar to, ka tie satur 
visai lielus elektriskos lādiņus. Tie ir savā ziņā elementu alo-
tropiski veidi, kā, piem. dimants un grafits, vaj baltais un sar­
kanais fosfors. Tikai tad, kad joni zaudē savus elektriskos lā­
diņus, tie pārvēršas parastos (neitrālos) elementu veidos: nātrija 
jons izlādēdamies pārvēršas metāliskā nātrijā un sadala ūdeni, 
chlora jons — gāzejadā zaļganā chlorā. Ša izlāde norisinās pie 
elektrodiem elektrolizē, t. i. kad caur šķīdumu iet strāva." 

Otram iebildumam pret jonu hipotēzi bij vairāk fizikāls j g { ? l d * m s 

raksturs. 
«Ja pieņemam, ka jebkura elektrolīta šķīdumā viens pie 

otra atrodas pozitivi un negativi pielādēti joni, tad kā lai iz­
skaidro faktu, ka pozitivie joni, pieskaroties negativiem, neizlā-
dejas un nerada neitrālas daļiņas?" 

Uz to jonu hipotēzes piekritēji atbildēja: 
«Jonus vienu no otra atšķir šķīdinātājs. Šķīdinātājs, līdzigi 

stiklam Leidenes pudelē, izpildidams dielektriķa lomu, neļauj po-
zitiviem un negativiem joniem savā starpā izlādēties." 

N e r n s t s šajā virzienā gāja vēl tāļak un reizē ar Dž. T o m - Dielektriskās 
s o n u nāca pie slēdziena, ka disociacija atkarājas no d i e l e k - iespaids'uz 
t r i s k ā s k o n s t a n t e s lieluma. J o elektrostatika māca, ka divu šķīdinātāju 
pretēju elektrisko lādiņu savstarpējais pievilkšanas spēks pretēji '""pēļu*50 

proporcionāls vides dielektriskai konstantei. Tā tad: ja šķīdinā­
tajā dielektriskā konstante m a z a , jonu s a v s t a r p ē j ā s p i e ­
v i l k š a n a s s p ē k s pārvar vides pretestibu un pretējie joni izlā­
dējas. Bet ja šķīdinātajā dielektriskā konstante liela, tad pārvar 

3* 
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jona a t š ķ i r o š a i s spēks (kura daba līdz šim vēl mums ne­
skaidra). No ta N e r n s t s un T o m s o n s taisija slēdzienu, ka 

« š ķ ī d i n ā t a j ā j o n i z ē j o š a i s p ē j a i j ā b ū t j o l i e ­
l ā k a i , j o l i e l a k ļ a v i ņ a d i e l e k t r i s k ā k o n s t a n t e . " 

Starp pazīstamiem šķīdinātajiem vislielākā dielektriskā kon­
stante, pēc Š l u n d t a (Schlundt) pētijumiem, ir bezūdens zilskābei. 
Un tiešam, C e n t n e r s v e r s atrada, ka dažu elektrolitu elektribas 
vaditspēja šķidrā zilskābē tik liela, ka ta pārspēj šo pašu elektro­
litu ūdens šķīdumu vaditspēju (sal. I. s., 268. lp. p.). Ar to iz­
cilus kārtā tika kvantitatīvi pierādits p a r a l ē l i s m s starp dielek­
trisko konstanti un jonizējošo spēju. Ša sakara matemātisko for­
mulējumu deva V a l d e n s . 

V a l d e n a Šis pētnieks, noteikdams «normāla elektrolita" (tetraetil-
hkums. a m o n j j a jodida) disociacijas pakāpi dažādos šķīdinātajos, at­

rada, ka 

«šķīdinātajā dielektriskās konstantes reizinājums ar at­
šķaidījuma kubisko sakni pie noteiktas disociacijas pa­
kāpes visiem šķīdinātajiem ir konstants lielums, t. i. 

8 
E y v = Const. 

Šās konstantes lielums, pēc V a l d e n a domam, atkarājas 
tikai no disociacijas pakāpes, kuru izvēlamies kā dotā elektrolita 
jonizācijas mērauklu dažādos šķīdinātajos. 

Jonu teorijas Jebkurai hipotēzei kā viņas dzīves spēju kritēriju uzlūko 
apstiprina-3 * ā s /adošo spēku. Augliga hipotēze neaprobežojas tikai ar to 

jums. parādību «izskaidrojumu", kam ta radita, bet izplēsdama savu 
rādiusu, ta noved pie secinājumiem, kas pieder jaunām nozarēm, 
kuras neietilpst iepriekšējo parādibu apjomā. Jonu hipotēze spī­
doši izturēja šo pārbaudijumu. Celta uz šķīdumu elektribas 
vaditspējas izmērojumu pamata un viņu sakara ar osmotisko spie­
dienu, ta pamazam izauga par vispārēju sāļu šķīdumu teoriju un 
deva iespēju i e p r i e k š n o t e i k t visdažādākās elektrolitu īpašibas. 
Šeit jāatzīmē, ka A r e n i u s a teorijai jāpateicas O s t v a l d a m par 
to, ka tas viņu pakāpeniski pielietoja dažādās ķimijas nozarēs un 
eksperimentāli pārbaudīja no tam iespējamās sekas. Viņš bij 
viens no pirmajiem, kas nojauta šās jaunās idejas lielo nākotni. 
Viņa pētijumi, kā ari viņa skolnieku darbi, kas pastrādāti zem 
viņa vadibas, lielā mērā veicināja jonu hipotēzes atzīšanu zināt­
niskā pasaulē. 

disociacija " * o n u m P ° * e z e pirmā kārtā mainija mūsu uzskatus par skābju 
' un bāžu dabu. Senāk mēs skābes uzlūkojām kā tādus ū d e ņ ­

r a ž a s a v i e n o j u m a 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 
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m e t ā l i e m (I. s., 71 . Ip. p.). Pēc jonu hipotēzes, skābes sa­
daļas ūdeņraža jonā un anjonā, kas sastāv no skābes atliekas 
(radikāla), piem.: 

HC1 ZZt H' -f- cr 
H N 0 3 ī ± H- - f N 0 3 ' . 

Skābju disociacijas pakāpi nosaka viņu elektribas vaditspēja 
pēc formulas, kas pievesta 32. lp. p. Tādā kārtā uz jonu hipotē­
zes pamata rodams jauns skābes definējums. 

„Par s k ā b ē m s a u c v i e l a s , k u r a s ū d e n s š ķ ī ­
d u m o s rada ū d e ņ r a ž a j o n u s . " 

Neilgi pēc A r e n i u s a darba publicēšanas O s t v a i d s fak­
tiski pierādīja, ka skābes stiprums tieši saistits ar viņas disocia­
cijas pakāpi. Jo lielāka skābes disociacijas pakāpe dotā atšķai­
dījumā, jo lielāka tās tieksme pret bāzēm (sal. I., 290. lp. p.).. 

Attiecibā uz v ā j ā m skābēm O s t v a l d s pierādija, ka līdz- O s t v a i d a 
, . _ , .. . . , _ , . ._ atsķaidisanas 

svars, kas iegūstams disociacija, ka apgriezeniska reakcija, starp nkums. 
nedisocietu skābi un viņas joniem, pilnigi .padots vispārējam 
a k t i v o m a s u l i k u m a m (I. s., 84. lp. p.), Kā piemēru aplū­
kosim vājas organiskas skābes, kāda ir etiķskābe CH 3 COOH, di-
sociaciju. Tās disociacija notiek pēc nolīdzinajuma: 

CH 3 COOH 5 ± C H 3 C O O ' + H\ 

Pieņemsim, ka vienā šķīduma litrā esam izšķīdinājuši m 
molus skābes un ka pie tam skābes n moli sadalījušies jonos. 
Tādā gadijienā 

n e d i s o c i e t a s CH 3 COOH koncentrācija = m — n 
C H 3 C O O ' jonu koncentrācija = n 
H" jonu koncentrācija = n. 

Pēc aktivo masu likuma, līdzsvara stāvoklim piemērojama 
šāda attiecibā: 

° 2 = K , 
m — n 

pie kam K — konstants lielums. Ņemot tāļak vērā, ka disocia­

cijas pakāpe a = (32. lp. p.), uņ izdalot mūsu nolīdzinajuma 

skaititaju un saucēju uz m 2 , dabonam: 

m a , 
K 
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( T C T ) - K 

Apzīmējot -jļŗ = v (pie kam v = šķīduma litru skaits, 

kurā izšķīdināts v i e n s mols skābes), varam rakstīt: 

Disociacijas pakāpe a noteicama no elektrībās vadītspējas u. 
pēc 32. lp. p. pievestā nolīdzinajuma: 

a -

Ieliekot šo lielumu iepriekšējā nolīdzinajuma, dabonam: 

- K . 
flOO (ļlOO ļl) v 

Skābju tieks- K — sauc « t i e k s m e s k o n s t a n t i " , jo ta nosaka dotās 
mes lielums, skābes stiprumu. Cik lielā mērā šo nolīdzinajumu apstiprina 

eksperiments, redzams sekošā tabelē: 

Tabele 75. 
Etiķskābes disociacija pie 25° pēc O s t v a l d a . 

V V- a.100 K.10 5 

8 4,34 1 , 1 9 3 % 1,80 
16 6,10 1,673 1,79 
32 8,65 2,380 1,82 
64 12,09 3,33 1,79 

128 16,99 • 4,68 1,79 
256 23,82 6,56 1,80 
512 32,20 9,14 1,80 

1024 46,00 12,66 1,78 
364 • — — 

Tieksmes konstante: K = 0,0000179 

Tieksmes Kāda ir tieksmes konstantes f i z i k ā l ā n o z ī m e ? J a pie-
hzika'lā"™ n e m a m iepriekšējā nolīdzinajuma, ka a 2 = 1 — a, tad konstan-

zīme. tei K dabonam šādu izteiksmi: 

K = — = C, 
v 

pie kam C = koncentrācija, t. i. skābes molu skaits šķīduma 
vienā cm 8 . 



— 39 — 

No otras puses nolidzinajums a2 = 1 —a dod: 

a = - ļ - ( - ) ] / T + 1 = 0 ' 6 1 8 -

No ta tieksmes konstantei varam dot šādu definējumu: 
« S k ā b e s t i e k s m e s k o n s t a n t e v i e n ā d a ar tādu 
k o n c e n t r ā c i j u , k u r ā s k ā b e s š ķ ī d u m a d i s o c i a ­
c i j a s p a k ā p e s a s n i e d z 6 1 , 8 % . " 

Jāņem tomēr vērā, ka O s t v a l d a a t š ķ a i d ī š a n a s l i k u m s , z n e m u m i -
a t t i e c i n ā m s t i k a i uz v ā j i e m e l e k t r o l i t i e m , t. i. uz tādiem, 
kuri tikai nelielā mērā disociē jonos. 

Ari bāzēm jonu teorija dod sekošu noteiktu definējumu: Bāžu 
disociacija. 

« b ā z e s s a u c a m v i s u s tos s a v i e n o j u m u s , kuri 
ūdens š ķ ī d u m ā rada h i d r o k s i l a j o n u O H ' , " piem., 

NaOH ^ ± Na- + O H ' 

NH 4 OH ī±. NH 4- + O H ' 

Ba(OH) 2 ^ ± B a - + 2 0 H ' . 

Gluži tāpat kā skābju stiprums, ari b ā ž u s t i p r u m s a t k a ­
r ā j a s no viņu d i s o c i a c i j a s p a k ā p e s . Raugoties no ša vie­
dokļa, kodigais nātrijs ir stiprāka bāze nekā amonjaks. Tas 
redzams 74. tabelē (33. lp. p.). 

Stipru skābju neitralizācijas process ar stiprām bāzēm jonu Neitralizaci-
teorijas apgaismojumā pieņem daudz vienkāršāku veidu nekā i a s P r o c e s s 

agrāk aplūkojam (I. s., 44. lp. p.). Sālsskābes neitralizāciju ar 
kodigo nātriju agrāk izteicam šādā nolīdzinajuma: 

HC1 + NaOH = NaCl + H 2 0 . 

Bet ņemot tagad vērā, ka sālsskābe un kodigais nātrijs, kā 
ari chlornatrijs sadaļas jonos, minētais nolidzinajums jāraksta 
šādi: 

H- + C l ' + Na- + O H ' = Na- + C l ' -ļ- H 2 0 . 

Atmetot pēdējā nolīdzinajuma abās daļās vienādos locekļus: 
CP un Na*, iegūstam vēl vienkāršāku neitralizācijas nolīdzi-
najumu: 

H- - f O H ' == HoO. 

Pie šāda rezultāta novedīs jebkuras s t i p r a s skābes neitra­
lizācija ar s t i p r u sārmu, ja pieņemsim, ka abas šās vielas 
(skābe un sārms), kā ari neitralizācijā attīstijies sāls disociē 
jonos. Vispār neitralizācijas reakcija izteicama sekošā nolīdzi­
najuma: 
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100.000.000 
moli disociejuši jonos. V i e n ā ū d e n s l i t r ā pie 25° atrodas: 

c = 1,05 . 10 — 7 gramjonu ūdeņraža un tikpat gramjonu 
hidroksila. 

Izlietojot ūdens elektrolītiskajā disociacija vispārigo aktivo 
masu likumu (I. s., 83 . lp. p.) un apzīmējot: 

C x = H" jonu koncentrāciju 
C2 = O H ' jonu koncentrāciju 
C 3 == n e d i s o c i e t u ūdens molekulu koncentrāciju, 

dabonam: 

c — * n • 

H- + A ' + Me- + O H ' = Me- + A ' - f H , 0 

T T. I 
H- + O H ' = H 2 0 ; 

simbols A ' šajos nolīdzinajumos apzīmē j e b k u r a s stipras skā­
bes anjonu, un simbols Me* — j e b k u r a s stipras bāzes katjonu. 
Odens formulu rakstam nedisocietā veidā aiz ta iemesla, ka ta 
(kā vēlāk redzēsim) disociacijas pakāpe ārkārtigi nieciga. No ta 
var taisit slēdzienu, ka vispār 

«st ipru s k ā b j u n e i t r a l i z ā c i j a ar s t i p r ā m b ā z ē m 
ir n e d i s o c i e t u ū d e n s m o l e k u l u r a š a n ā s no 
ū d e ņ r a ž a un h i d r o k s i l a j o n i e m . " 

Šādu uzskatu par neitralizēšanas procesa dabu apstiprina 
tas apstāklis, ka visas stiprās skābes, neitralizējot ar stiprām 
bāzēm, attīsta vienu un to pašu siltuma daudzumu, un proti: 
13700 kalorijas uz katru skābes un bāzes ekvivalentu. Tā tad 
ne skābes anjons, ne bāzes katjons neatstāj iespaidu uz neitra­
lizācijas siltuma efektu. 

Ūdens Devitā lekcijā (I. s., 92. lp. p.) aizrādīts, ka ūdenim, kas 
elektrolītiskā _ 

disociacija. visrūpīgākā kārtā tīrits, tomēr piemīt zināma e l e k t r i b a s v a d i t -
s p ē j a . No ta taisāms slēdziens, ka tīrs ūdens ļoti vājš elektro­
līts, t. i. ka tas visai niecigā mērā disociets jonos: 

r t jO ^ ± H• + O H ' . 

Pēc K o h l r a u š a (Kohlrausch) un H e i d v e i l e r a (Heydweil-
ler) datiem ūdens e l e k t r o l ī t i s k ā s disociacijas pakāpe (kas nav 
samaināma ar t e r m i s k o disociaciju, I. s., 98 . lp. p.) ir: 

a = 1,8 . 10 pie 25°. 
x 18 
Sis skaitlis nozīme, ka no 100 ūdens moliem tikai 
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Ņemot vērā, ka lielā pārsvarā esošo nedisocieto ūdens mo­
lekulu koncentrācija konstanta, varam rakstit, ka 

c,. c.2 == К, 

ja 
К = K x . С 3 . 

B U d e n s š ķ ī d u m o s ū d e ņ r a ž a un h i d r o k s i l a j o n u 
k o n c e n t r ā c i j u r e i z i n ā j u m s p a s t ā v i g ā t e m p e r a t ū r ā ir 
k o n s t a n t s . " 

T ī r ā ū d e n ī : 

Cļ = c 2 = с = 1,05 . 10 ~ 7 . 

Tāpēc tīra ūdens elektrolītiskās disociacijas konstante pie 
25° i r : 

К = с 2 = (1,05 . 10 = 1,14 . 10 ~ 1 4 . 
Ūdens disociejot rada kā ūdeņraža, tā ari hidroksila jonus. Tā Udensskābi-

tad, pēc augšminētiem definējumiem, tas vienā laikā ir s k ā b e un sfaksturs 1 S 

ari s ā r m s . Tādus elektrolitus, kuriem reizā ir skābes un sārma 
raksturs, sauc a m f o t e r u s e l e k t r o l i t u s (sal. I. s., 45. 1р. р.). 
Pie tādiem pieder daži metālu hidroksidi, piem.: 

Al(OH) 3 7 ± A I ­ + З О Н ' 

Al(OH) 3 ī± А Ю 3 " ' + 3H­

As(OH) 3 -£± A s 0 3 " ' + 3H­

As(OH) 3 ^ ± A s ­ + З О Н ' . 

Ūdens, kā s k ā b e , spēj izvietot citas v ā j a s skābes no viņu Hidrolize. 
sāļiem. Piemēram, ūdenim uz ciankaliju iedarbojoties, pa d a ļ a i 
norisinās cianūdeņraža skābes izvietošana (sal. I. s., 267. lp. р. ) : 

KCN + H 2 0 5 ± K O H + HCN. 

No jonu teorijas viedokļa ša reakcija izteicama šādā nolīdzi-
na jumā: 

K ' + C N ' + H O H ^ ± K" + O H ' + H C N 
jeb 

C N ' + H O H ī ± HCN + О Н ' 

(jo H 2 0 un HCN ļoti mazā mērā disocieti jonos). No pēdējā 
reakcijas nolīdzinajuma redzams, ka šķīdumā pārsvarā atrodas 
О Н ' joni. Aiz ša iemesla v ā j u s k ā b j u š ķ ī d u m i e m vien­
m ē r s ā r m a i n a r e a k c i j a . 

K ā b ā z e , ūdens var izvietot no sāļiem v ā j a s bāzes. Pie­
mēram, ūdenī šķīdinot aluminija chloridu, ūdens izvieto no ta 
aluminija hidroksidu: 
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A1CI3 + 3 r i , 0 j Ž 3HC1 + AI(OH) 3 , 

vaj ari, ja šo reakciju rakstam kā jonu nolīdzinajumu: 

AI - + 3HOH + ± 3H + Al(OH) 3 . 

Kā redzam, šķīdumā rodas ūdeņraža jonu pārsvars. Tāpēc 
varam sacit, ka s ā ļ i , k a s s a s t ā v n o s t i p r ā m s k ā b ē m un 
v ā j ām b ā z ē m , u z r ā d a ū d e n s š ķ ī d u m ā s k ā b u r e a k c i j u . 

Šādas reakcijas, kas rodas ūdenim ķ i m i s k i reaģējot uz 
sāli, sauc h i d r o l i z i . Ar hidrolizes parādibam mēs iepazināmies 
jau senāk, bet tagad jonu teorijas apgaismojumā tās iegūst jaunu 
jēdzienu (sal. I. s., 262. lp. p.). 

Gadijienā, ja mums darišana ar sāļiem, kas sastādīti no 
v ā j ā m s k ā b ē m un v ā j ā m b ā z ē m , ūdens iedarbojas kā uz sāļa 
katjonu, tā ari uz anjonu, piem., etiķskābam alumīnijam šķīstot, 
šis sāls sadaļas pēc sekošas šēmas: 

A I - + 3 C H 3 C O O ' + 3HOH Al(OH) 3 + 3CH 8 COOH. 

Gala rezultātā sāls ar ūdeni sadaļas bāzē un skābē. Šādu 
sadališanos sauc h i d r o l i t i s k u d i s o c i a c i j u (lai atšķirtu no 
«elektrolītiskās" disociacijas). Tomēr visos šajos gadijienos ūdeņ­
raža un hidroksila jonu koncentrāciju reizinājumam, saskaņā ar 
augstāk sacito, vienmēr jāpaliek konstantam, t. i. 

C r C 2 == 1 . 1 4 . 1 0 - 1 4 -

Bet ja ūdeņraža jonu koncentrācija šķīdumā lielāka nekā 
hidroksila jonu koncentrācija, t. i.: 

Cļ ^> C 2 , 

tad šķīdums ir skābs; bet ja, turpretim, lielāka hidroksila jonu 
koncentrācija, t. i. 

Cļ <^ C 2 , 

tad šādu šķīdumu sauc sārmainu. N e i t r ā l u m ē s s a u c a m tādu 
š ķ ī d u m u , kurā ū d e ņ r a ž a un h i d r o k s i l a j o n u k o n c e n t r ā ­
c i j a s s a v ā s t a r p ā v i e n ā d a s . 

Skābes, vaj bāzes kvantitativi noteicot, cenšamies pielejot 
jonu^teorlja s^ābei «normālu" sārmu (vaj sārmam «normālu" skābi) sasniegt 

neitrālo punktu. Šādu manipulāciju, kā zinām, sauc titrēšanu 
(I. s., 44. lp. p.). Lai šo neitrālo punktu uztvertu, analizējamam 
šķīdumam pielejam «indikatoru" (lakmusu, metiloranžu, fenol-
ftaleinu u. c ) . Indikatori ir tādas vielas, kuras, pārejot no ne-
disocieta stāvokļa jonu stāvoklī, maina savu krāsu. Tā, piemēram, 
fenolftaleins ir o r g a n i s k a skābe, kuras sastāvu izteic vispārēja 
formula: H ( C 2 0 H 1 3 O 4 ) . Ša vājā skābe ūdens šķīdumā gandrīz 
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pavisam nav disocieta. Nedisocietā veidā ta ir bezkrāsaina. Bet 
hidroksila jonu klātbūtnē notiek neitralizācija: 

ЩСаоНиО,) + O H ' = HoO + Щ з О / 
bezkrāsains vijolets 

Šajā reakcijā attīstījušies a n j o n i C ^ H ^ O / nokrāsoti vijo­

leti. Ša krāsa ir ļoti jūtigs hidroksila jonu pārsvara norāditajs 
(indikators). Turpretim, skābi pielejot, krāsa pazūd, jo tad notiek ' 
pretējā reakcija, un proti: 

( C 2 0 H 1 3 O 4 ) ' + H- = ЩСяРМ 
vijolets anjons bezkrāsaina skābe 

J a mums darišana ar b i n ā r u elektrolitu (t. i. ar tādu, kurš p ?. k ā P e n!ska 
disocīaciia 

sadaļas tikai d ivos jonos, piem. HC1, H N 0 3 , NH 4 NO,), diso-
ciacijas reakcija norisinās tikai pēc v i e n a s šemas, piem.: 

HC1 ŗzt H- - f С Г . 

Bet tādos gadijienos, kad disociacijā attīstās trīs, vaj vairāk 
jonu, disociacijā norisinās vairākās fāzēs, piem.: 

H 2SC» 4 Ž± H­ + H S 0 4 ' 

H S 0 4 ' T± H­ ­ f ­ S O " 4 . 

Šajā gadijienā bez divvērtiga jona S 0 4 " attīstās ari, kā starp­

produkts, vienvērtīgs jons H S 0 4 ' . Pēdējais attīstās ari sērskābes 
s k ā b a j i e m sāļiem disociejot, piem.: 

N a H S 0 4 l ī t N a - + H S 0 4 ' 

H S 0 4 ' ^ ± H - - f - S 0 4 " . 

No skābu sāļu disociacijas pētijumiem izvedams slēdziens, skābu un 
ka o t rs ū d e ņ r a ž a j o n s a t d a l ā s g r ū t ā k n e k ā p i r m a i s , t. j . bāzisku sāļu 

• ' ° ' _ r ' disociacijā. 
H S 0 4 ' disociacijas konstante mazāka neka H 2 S 0 4 disociacijas 
konstante (H - un H S 0 4 ' jonos). Aiz ta iemesla sērskābe, kuru 
uzlūko kā d i v v ē r t i g u skābi, vājāka nekā vienvērtīgas skābes: 
sālsskābe, slāpekļskābe u. c. J a tomēr viņa -sās skābes izvieto 
no sāļiem, tad tikai tāpēc, ka ta mazāk gaistoša un iedarbojas 
vairāk pēc aktivo masu likuma. Ta izpilda pie tam it kā vien­
vērtīgas skābes lomu. Tas redzams no piemēriem, kas pievesti 
15. lekcijā (I. s., 190. lp. p.) un 22. lekcijā (I. s., 315. 1р. р.). 

Fosforskābē, H 3 P 0 4 , norisinās sekošas trīs disociacijas stadijas: 

H 3 P 0 4 5 ± н-+н2роу 
HoPCV ŗ± H- + H P 0 4 " 

H P Q 4 " H- + P 0 4 " ' 
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Pēdējai disociacijas stadijai: H P 0 4 " ir ārkārtigi. nieciga di-
sociacijas pakāpe, kāpēc fosforskābe daudzās reakcijās darbojas 
kā divvērtīga skābe. 

Šāda pakāpeniska disociacija norisinās, šķīdinot ūdenī s k ā ­
b u s un b ā z i s k u s sāļus, piem.: 

N a H S 0 4 -ŗ± N a - + H S 0 4 ' 

H S 0 4 ' £ ± H- + S 0 4 " . 

troiltu1 iCaši" noteicot s^āba sāļa šķīdumā ūdeņraža jonu koncentrāciju, 
bas vienādas varam atrast sērskābes, t. i . H S 0 4 ' jona o t r ā s disociacijas pakāpi. 

^ibuTumu! ^ a u s a v a pirmā klasiskā darbā «par vielu disociaciju ūdens 
šķīdumos" A r e n i u s s aizrādija, ka vispārējās ūdens šķīdumu īpa-
šibas pilnigi apstiprina viņa hipotēzi. Jo jau tajā laikā bij 
zināms, ka 

«sāļu š ķ ī d u m u (un v i s p ā r s t i p r u e l e k t r o l i t u ) 
ī p a š i b a s ir viņu s a s t ā v d a ļ u ( j o n u ) ī p a š i b u 
z u m a " . 

Šis princips no jonu teorijas viedokļa uzlūkojams kā ta ap­
stākļa sekas, ka sāļi ūdens šķīdumā gandrīz pilnigi sadaļas jonos. 
Tāpēc sāļa jebkurai īpašibāi, piem., molekulāram tilpumam šķī­
dumā, staru laušanas spējai, vaj ari īpatnējam siltumam u. t. t. 
j a z u m e j a s no attiecigām atsevišķu jonu īpašibara. Tiesa: mēs 
nevaram jonus atsevišķi i zo lē t . Mēs tā tad nevaram noteikt 
«atsevišķu" jonu īpašibas un tādā ceļā t i e š i pārbaudit augstāk 
minēto principu. Tomēr mēs to varam pārbaudit netiešā ceļā, 
un proti: salīdzinot kādu v i e n a s skābes divu sāļu (piem., KC1 
un NaCl) īpašibu ar citas skābes šo pašu metālu (piem., K N 0 3 

un N a N 0 3 ) sāļu minēto īpašibu. Ja pirmo divu sāļu īpatnējie 
tilpumi šķīdumā ir a un b, bet otriem sāļiem: c un d, tad pa­
reizai jābūt šādai vienadibai: 

a — b = c — d. 

Šā apstiprinās vienādus jonus saturošu sāļu ī p a š i b u di fe­
r e n c e s p a s t ā v ī b a pie īpatnējiem tilpumiem, staru laušanas 
spējām, elektrības vaditspējam un citām s t i p r u elektrolitu ūdens 
šķīdumu fizikālām īpašibam. 

Elektrolitu Sevišķu interesi rada tie gadijumi, kuros pētāmā īpašība 
P<pfāksmjJ^S piemīt tikai vienam jonam, bet priekš otra jona tās nozīme 

griešanas līdzinās nullei. Tāds gadījums novērojams, kad v i e n s no joniem 
s P e J a - g j . ; e | polarizētas gaismas plāksmi, vaj ari kad v i e n s jons nokrā­

sots, bet otrs — bezkrāsains. Tā, V a l d e n s pierādija, ka vienas 
un tās pašas aktivās skābes dažādi sāļi g r i e ž p o l a r i z ē t a s 
g a i s m a s p l ā k s m i par vienu un to pašu leņķi. Bet O s t v a l d s 
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atrada, ka vienas un tās pašas skābes sāļiem ir vienāds adsorb* 
cijas spektrs, ja skābes J o n s krāsains. Piemēram, visi manganati 
ū d e n s š ķ ī d u m ā nokrāsoti vijoletā krāsā, kaut gan cietā veidā 
viņu krāsa dažāda. 

To uzskatami apstiprina dažu krāsainu sāļu krāsas salīdzi- J o n u k r a s a -
najums spirtā un ūdens šķīdumā. Kobalta chlorida s p i r t a šķī­
dumam zila krāsa, bet kobalta nitrāta s p i r t a šķīdumam — sarkana 
krāsa. Šās krāsas tā tad raksturigas n e d i s o c i e t i e m sāļiem. 
Abus šķīdumus ar ūdeni atšķaidot, novērojam, ka tie abi nokrā­
sojas vienādā rozā krāsā. Ta ir kobalta j o n u krāsa. 

Vara chlorida (kuprichlorida) spirta šķīdums nokrāsots zaļā 
krāsā, bet vara nitrāta spirta šķīdumam zilgana krāsa. A b u s 
šķīdumus atšķaidot ar ūdeni, tie pieņem vienādu zilu krāsu. 
Pirmā gadijienā mēs novērojam nedisocietu sāļu krāsu, otrā — 
vara j o n u krāsu. 

Mēs iepriekšējās lekcijās vairākkārt novērojām, ka vienas un J , o n . u 

r ' _ ' _ ' reakcijas. 

tās pašas skābes dazadi salt uzrada vienādas ķ ī m i s k a s reakcijas, 
un proti, tās reakcijas, kas dotai skābei raksturigas. Tā, piem., 
visi c h l o r i d i (chlorūdeņraža skābes sāļi) uzrāda tās pat reakcijas, 
kā brīva sālsskābe (sal. I. s., 321 . lp. p.). Ar sudraba nitrāta 
šķīdumu tie rada baltu sudraba chlorida nogulsni, kas šķīst 
amonjakā: 

NaCl + A g N 0 3 = N a N 0 3 -f- AgCl 

CuCI 2 + 2 A g N 0 3 = Cu(NO s). 2 -ļ- 2AgCl 

CoCl 2 + 2 A g N 0 3 = C o ( N 0 3 ) 2 -ļ- 2AgCl 

HC1 + A g N 0 3 == H N 0 3 + AgCl. 
Tā tad: reakcija ar sudraba nitrātu — raksturīga c h l o r a 

j o n a m : 
C l ' + Ag- = AgCl. 

Saprotams, ka chlora savienojumi, kuri ūdens šķīdumā ne­
atdala chlora jonu, piem., K C 1 0 3 un CHC1 3, ar sudraba nitrātu 
reakciju nedod, jo chlorskābais kālijs rada C 1 0 3 ' jonu: 

K C 1 0 3 = K- + C 1 0 3 ' , 

bet chloroforms (CHC1 3) nesadalās nemaz jonos. Tādā kārtā 
visa a n a l i t i s k ā ķ i m i j a atbalstās uz jonu reakcijām. Tikai tam 
apstāklim pateicoties, ka elektroliti sadaļas jonos, varam šķīdumā 
konstatēt doto elementu, vaj radikālu, neatkarigi no ta, ar kādu 
citu radikālu, vaj elementu tas savienots. 

Šis jonu reakcijas neatkaribas princips, kuru analitiķi ne­
apzinīgi jau sen lietoja, apstiprinās ne tikai kvalitativi, bet ari 
k v a n t i t a t i v i . Jonu attīstišanās reakcija nenorisinās pilnigi, bet 
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nokļūst noteiktā līdzsvara stāvoklī. Tā kā visas vielas zināmā 
mērā šķīst ūdenī, tad s u d r a b a c h l o r i d u nogulsnejot, šķīdumā 
rodas līdzsvars: 

Ag- + C l ' + ± AgCl. 

Sķīstamibas Apzīmējot visu līdzsvarā esošo komponentu koncentrācijas 
reizinājums. , , . 

ar a, b un c, un proti: 
a = Ag* mol-jonu skaits vienā litrā šķīduma 
h — C l ' 
c = AgCl molu 

mēs varam, saskaņā ar aktivo masu likumu, rakstit šādu nolīdzi-
najumu: 

ab 
" c " - K -

Tā kā sudraba chlorids izkrīt kā nogulsnis, tad šķīdums ar 
šo vielu piesātināts, un pastāvīgā temperatūrā 

c = Const. 

Apzīmējot divu konstantu reizinājumu K X c ar jaunu 
konstanti 

K X c = L, 
dabonam: 

ab = L. 

«Grūti š ķ ī s t o š u n o g u l š ņ u j o n u k o n c e n t r ā c i j u 
r e i z i n ā j u m s d o t ā t e m p e r a t ū r ā ir k o n s t a n t s . " 

Šo lielumu L sauc « s ķ ī s t a m i b a s r e i z i n ā j u m u " . No 
sķīstamibas reizinājuma konstantā rakstura izvedams slēdziens, ka 

«grūt i š ķ ī s t o š a n o g u l š ņ a v i e n a j o n a k o n c e n ­
t r ā c i j a s p a l i e l i n ā j u m s p a m a z i n a n o g u l š ņ a 
š ķ ī s t a m i b u . " 

J o palielinot šķīdumā Ag" jonu koncentrāciju, b koncentrā­
cijai jāpamazinās (lai reizinājums a b paliktu konstants). Tas 
notiek, ja daļa sudraba chlorida atdalās kā nogulsnis. Tādu pašu 
rezultātu iegūstam, pielejot šķīdumā C l ' jonus pārsvarā, t. i. pa­
lielinot jonu koncentrācijas reizinājumā b. 

J a samaisām e k v i v a l e n t u s nātrija chlorida un sudraba 
nitrāta šķīdumus, rodas sudraba chlorida nogulsnis. Nofiltrējot 
iegūto šķīdumu, novērojam, ka tam pielejot pārsvarā NaCl šķī­
dumu, vaj ari pārsvarā A g N 0 3 šķīdumu, vēl tomēr rodas duļķis. 
Abos gadijienos līdzsvars zūd vienam reizulim «sķīstamibas reizi­
nājumā" palielinoties. Un vispārigi, p i e l e j o t n o g u l s n e j o š o 
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r e a k t ī v u p ā r s v a r a , n o g u l š ņ a š ķ i s t a m i b a p a m a z i n ā s . Šo 
principu bieži lieto analitiskā ķimijā. 

Ari n o g u l š ņ u š ķ ī s t a m i b a s k ā b ē s padota vispārējam Nogulšņu 
„šķīstamibas reizinājuma konstantes" principam. Kā piemēru ap- s \ k a

a , m ļ b a 

lūkosim s v i n a k a r b o n ā t a šķīstamibu skābēs. Tā kā šis sāls 
grūti šķīst ūdenī, tas rodas kā nogulsnis, P b " un C 0 3 " joniem 
iedarbojoties savā starpā. 

P b - - f C 0 3 " ^ ± P b C 0 3 . 

Šķīdumā pastāv līdzsvars, kuru noteic šķīstamibas reizinājums: 

a.b = L. 

(pie kam a = P b " jonu koncentrācija, b = C O s " jonu koncen- Stipru skābju 
tracija). Pielejot s t i p r u skābi (piem., slāpekļskābi), šķīdumā 
rodas ūdeņraža joni, kas reaģē ar ogļskābes anjoniem pēc no-
līdzinajuma: 

2H- + C 0 3 " «£± H. ,C0 3 

(jo ogļskābe disocieta ļoti mazā mērā). Caur to reizulis b pa­
mazinās. Aiz ša iemesla attiecigi jāpalielinās b, kas tikai var 
notikt, nogulsnim P b C O s šķīstot. Šis process nobeidzas, kad viss 
svina karbonāts šķīdis un ogļskābe atdalijusies brīvā veidā. 

J a neitrālā šķīdumā, kas satur svina karbonātu, liesim kādu Vāju skābju 
v ā j u skābi, piem., etiķskābi, šķīdumā iestāsies līdzsvars tikai tad, 
kad ūdeņraža jonu koncentrācija būs sasniegusi etiķskābes diso-
ciacijas pakāpi: 

CH 3 COOH £ ± C H 3 C O O ' 4 H-

Svina karbonāta šķīšana šajā momentā apstāsies (sal. I. s., 
289. lp. p.). 

Mēs jau zinām, ka elektroliti uzrāda viņu jonu reakcijas. 
Tomēr dažos gadijumos novērojami it kā ša principa izņēmumi. Komplicēti 
Piemēram, k ā l i j a f e r o c i a n i d s neuzrāda ne dzelzs, ne ari ciāna , o n 1 ' 
jona reakcijas (sal. I. s., 267. lp. p.). Jonu (teorija tādos gadi­
jumos noved pie slēdziena, ka disociacijā rodas nevis vienkārši, 
bet k o m p l i c ē t i joni. Šajā gadijumā rodas komplicēts ferociana 
j o n s : 

K 4 Fe(CN) 6 « " i 4K- 4 F e ( C N ) 6 " " . 

Acim redzams, ka šis jons gluži citāds nekā vienkārši F e - Komplicēti 
un C N ' joni, kāpēc ari tam sevišķas reakcijas. Un tiešam, anjoni. 
H i t o r f a jonu pārnešanas pētījumi pierāda, ka elektrolizejot kālija 
ferocianidu, dzelzs virzas uz a n o d u . Šis fakts pierāda, ka dzelzs 
šajā elektrolītā atrodas a n j o n ā . 
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Komplicēti Bez komplicētiem anjoniem analītiskā ķimijā sastopami ari 
katjoni, komplicēt, k a t j o n i . Tā, piemēram, sudraba chlorida šķīšana 

amonjakā izskaidrojama ar komplicēta katjona Ag(NH 3 ) 2 attīstī­
šanos : 

Ag(NH 3) 2CI ^Zt Ag(NH 3 V + C r (sal. I. s., 321 . lp. p.) 
_i . 

šķišana'kā ^ ā kā komplicētam katjonam Ag(NH 3 ) 2 izceļoties, Ag- jonu 
komplicētu koncentrācija šķīdumā stipri pamazinās, tad, lai uzturētu spēkā 

' o n " e k
a

j
s

s
a n a s „šķīstamibas reizinājumu" — sudraba chloridam pamazam jaiz-

šķīst, kas faktiski notiek. 

Dubultsāļi Ķimijā bieži novērojama šādu k o m p l i c ē t u s ā ļ u izcel-
komplekši. šanās. Tikai tie visi nespēj ūdens šķīdumā radit ari komplicētus 

jonus. Tā, piemēram, alauns ūdenī šķīsdams sadaļas a t s e v i š ķ o s 
jonos: 

K A 1 ( S 0 4 ) 2 ^ ± K- + A I - + 2SG7'. 
Uz priekšu tāpēc šķirosim „dubultsā}us" (divsāļus), t. i. 

tādus, kuri ūdens šķīdumā sadaļas sastāvdaļās, no kompleksu 
sāļiem, kuri rada komplicētus jonus. Tomēr ari šeit pastāv vidus 
locekļi. 

Jonu reak- Visu sacīto apvienojot, var teikt, ka ūdens šķīdumu ķimija 
c l ) a S 5 t n " s i n a s g a l v e n ā kārtā ir j o n u ķ i m i j a . Raksturigakā izšķīdušu elektro­

lītu reakciju iezīme ir ta, ka v i s a s š ā s r e a k c i j a s n o r i s i n ā s 
a c u m i r k l ī , t. i. ar ļoti lielu ātrumu. Ar to jonu reakcijas savā 
būtībā atšķiras no nejonizetu vielu reakcijām, kuras pastāvigi nāk 
priekšā organiskā ķimijā. 



- 4 9 -

Divdesmit devitā lekcija. 

Sārmu metāli (turpinājums) kālijs, rubidijs un cēzijs. 
K ā l i j s . — Atrašanās. — Elements kālijs. — Fizikālās īpašibaš. — Iz­

lietošana. — Ķimiskās īpašibaš. — Kālija hidrids, KH. — Kausējumi ar me­
tāliem. — Kālija oksīds un peroksids. — Kālija hidroksīds.'—Chlorkalijs.—Brom-
kalijs. — Kālija karbonāts. — Kālija bikarbonats. — Ciankalijs. — Kālija 
bitartarats. — Kālija silikāts un kālija fluorsilikats. — Kālija nitrits. — 
Kālija nitrāts. — Kālija sulfāts un bisulfats. — Kālija chlorats. — Kālija Per­
chlorats. — Kālija chlorplatinats. — Kālija sāļu fizioloģiskā darbiba. — Radioakti­
vitāte. — Liesmas nokrāsojums. — R u b i d i j s un c ē z i j s . — Atrašanās. — 
Atdr.lišana. — Rubidijs. — Rubidīja hidroksids. — Rubidija sāļi. — Cēzijs. — 
Ce.jn sāļi. — Rubidija un cēzija polihalogeni. — S p e k t r a l a n a l i z e . — 
Sai.'.s spektrs. — Spektralie aparāti. — Elementu spektri. — Līniju spektri un 
joslu spektri. — Jaunu elementu atrašana. — Debesspīdekļu spektri. — Ad-
sorbi l:s likums. — Saules sastāvs. — Sveši elementi. — S ā r m u m e t ā l u 
v i s p : i i g s p ā r s k a t s . — Analoģijas. — Fizikālās īpašibaš. — Sāļu šķīsta-
miba. - Sāļu rašanās siltumi. — Karbonātu disociacijas spiedieni. — Sārmu 
metālu hidroksīdu molekulārā elektrības vaditspēja. — Sārmu disociacijas pakāpe 
un stiprums. — Sārmu metālu pozitīvā rakstura pastiprināšanās, to atomu 
svariem palielinoties. — Šās parādibas izskaidrojums. — Apvienojums..— 

Kālijs. 

Kālijs izplatīts dabā gandrīz vienādā daudzumā ar nātriju Atrašanās, 
(sal. I. s., 41. lp. p.). Starpiba ir tikai tāda, ka nātrija savieno­
jumi atrodas galvenā kārtā mūsu planētas š ķ i d r a j ā d a ļ ā , bet 
kālija savienojumi — pa lielākai daļai viņas cietajā čaulā, t. i. 
zemes augsnē. "Šās starpibas iemesls meklējams sevišķā augsnes 
īpašibā: adsorbet kālija sāļus daudz lielākā mērā nekā nātrija 
sāļus. Tāpēc lietus ūdens, tecēdams caur augsnes irdeno kārtu, 
izskalo nātrija sāļus, kuri pēc tam nokļūst upēs un jūrās (sal. 
I. s., 90. lp. p.). Turpretim kālija sāļus augsne aiztur. No 
augsnes tos uzsūc stādi, kuriem šie sāļi ir ļoti svariga un nepie­
ciešama bariba. Stādus un sevišķi koku sadedzinot, kālijs paliek 
p e l n o s kā ogļskābais kālijs, K 2 C 0 3 . Tā kā malkas pelni sa­
tur 9—10°/o K 2 C 0 3 , senāk šo produktu ieguva, atskalojot no 
pelniem. No ta cēlies nosaukums „potass" (Pott-Asche). 

Ap pagājušā gadsimteņa sešdesmitiem gadiem kālija savie­
nojumus sāka Stasfurtā iegūt no « s ā ļ u a t k r i t u m i e m " . Šajos 
iegulumos k ā l i j a sāļi pārklāj a k m e ņ s ā 1 i vairāk metru dzi­
ļiem slāņiem. Lai piekļūtu akmeņsāļa slāņiem, šos kālija sāļus, 
kā rūgtus, senāk vienkārši izmeta. Šimbrīžam šie «sāļu atkri­
tumi" Ir visai vērtigs materiāls kā visu kālija savienojumu paga­
tavošanai, tā ari augsnes mēslošanai.- Šie sāļi — svarigs tautas 
bagatibu avots Vācijā. 
Neorganiskās ķimijas kurss. II, s, 4 
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Kālijs sāļu iegulumos sastopams pa daļai kā chlorkalijš, 
KC1, minerālā s i l v i n ā , pa daļai kā chlorkalija un magnija sāļu 
dubultsāļi: piem., k a r n a l i t s ir chlorkalija un chlormagnija 
dubultsāls; KC1 . MgCĻ .6H.,0 ; k a i n i t s — chlorkalija un sēr-
skābā magnija dubultsāls: KC1 . M g S 0 4 . 3H. 2 0 . Kainitu lieto 
lauksaimniecībā kā mākslīgus mēslus. 

Bet ari bez tam kālijs ir visai izplatits elements zemes 
čaulā un sastopams daudzos plaši pazīstamos minerālos un iežos. 
Laukšpats, vizulis un māli satur kālija silikātus kopā ar citu 
metālu, kā kalcija, aluminija u. c. silikātiem. Tomēr šo dabigo 
produktu pārstrādāšana kālija sāļos Stasfurtas sāļu lielā lētuma 
dēļ šimbrīžam neatmaksājas. 

Elements Metālisko kāliju senāk ieguva karsējot vīnakmeni dzelzs 
k a l ' i s - retortās līdz baltai kvēlei. Ša viela, kas uzlūkojama kā vīnskābes 

skābais sāls, KHC 4H 4Og, karsējot sadaļas un rada maisijumu, kas 
sastāv no ogļskābā kālija un sasmalcinātas ogles. Karsējot tāļak, 
ogle reducē ogļskābo kāliju pēc nolīdzinajuma: 

K 2 C 0 3 + 2C = 3CO + 2K. 

Kāliju pārdēstilē retortā un kondensē zem petrolejas. Tomēr 
šajā reakcijā daļa kālija viegli savienojas ar oglekļa oksidu un 
rada eksplodējošu savienojumu C 6 (OK) f i . Aiz ša iemesla šādi 
iegūto kāliju bīstami lietot reakcijās. 

Šimbrīžam kāliju iegūst galvenā kārtā elektrolizejot i z k a u ­
s ē t u kodigo kāliju aparātos, kas līdzigi tiem, kādos iegūst elek­
trolītiskā ceļā nātriju. 

Fizikālās Pārgriezta kālija gabaliņa tīra virsma balti-spoža kā sudra-
īpasibas. D a m 7 o r n ē r ta gaisā ātri kļūst neskaidra, pārvērsdamies kodigā 

kālijā un karbonātā. Tāpēc kālijs uzglabājams zem petrolejas, 
vaj ari parafina eļļā. Kālijs kūst zemākā temperatūrā (62,5°) 
nekā nātrijs; tas parastā temperatūrā mīksts un viegli griežams 
ar nazi. Pie 757,5° tas vārās pie atmosfēras spiediena un attīsta 
zaļus tvaikus. Kālija tvaika blīvums atbilst formulai: K x ; tas no­
rāda, ka kālija tvaiku molekulas, tāpat kā citu sārmu metālu tvaiku 
molekulas, satur vienu atomu. Tāds uzskats apstiprinās, novērojot 
kālija kausējumu ar citiem metāliem sacietēšanas temperatūras 
pazemināšanos. 

izlietošana. Tā kā kālijs dārgāks par nātriju, tad to lieto reti un ta 
vietā pa lielākai daļai iztiek ar nātriju. 

Ķimjskās Ķimiskā ziņā kālijs pilnigi līdzigs nātrijam: aizdedzinot, 
gaisā tas sadeg, un ūdenī aizdegas pats no sevis, attīstidams ko­
digo kāliju. Kālija sāļi pa lielākai daļai šķīst ūdenī, kaut gan 
vājāk nekā nātrija sāļi. 
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Ari kālijs, tāpat kā nātrijs, 3 6 0 ° temperatūrā savienojas ar Kālija iiidrids 

ūdeņradi un rada kālija hidridu, KH. Šis savienojums sarkanas K H 

kvēles temperatūrā sadaļas atkal elementos, gaisā aizdegas un 
sadala ūdeni. 

Kālijs šķīst dzīvsudrabā, atiīstidams a m a l g a m a s . Kāli jaaJ^eUnem 
amalgamas, saturošas vairāk nekā 3° /o kālija, parastā tempera­
tūrā cietas. Starp tām pazīstami n o t e i k t i savienojumi KHg 
un KHg,. 

Kālija kausējumi ar nātriju istabas temperatūrā ir š ķ i d r i . 
Pēc K u r ņ a k o v a un P u š i n a datiem, šo kausējumu e v t e k -
t i s k ā temperatūra ir — 12° (sal. I. s., 125. lp. p.). 

Kālijs ar skābekli rada divus savienojumus: oksidu K.,0 un ^plfrofaids* 

peroksidu K . 2 0 4 . K ā l i j a p e r o k s i d s — dzeltena cieta masa — K 2 o un K 2 ° 4 " 

rodas, kālijam degot gaisā vaj skābekli. Tas enerģiski savieno­
jas ar ūdeni, pie kam attīstās kālija hidroksids, ūdeņraža per­
oksids un skābeklis: 

K A - f 2 H 2 0 = 2KOH + H 2 0 2 + O a . 

Mēs n ā t r i j a peroksidu uzskatijam kā ūdeņraža peroksida, 
H 2 0 2 , sāli; k ā l i j a peroksids, turpretim, jāuzlūko kā ūdeņraža 
„pārperoksida" H 2 0 4 (kas brīvā veidā nav zināms) atvasinājums. 

K ā l i j a h i d r o k s i d s (kodigais kālijs), KOH, pagatavojams Kālija hidr-

pēc divām metodēm, kuras analoģiskas kodiga nātrija pagatavo­
šanai (sal. 11. lp. p.), un proti: 

1) elektrolizejot chlorkalija šķīdumus (I. s., 298. lp. p.), 
2) kaustificejot potašu ar kaļķiem pēc sekoša reakcijas no-

līdzinajuma: 

K . 2 C 0 3 + Ca(OH) 2 ^ ± C a C 0 3 + 2KOH. 

Pirmā metode ir daudz lētāka un tāpēc to izlieto praktiķa. 
Parasti technisko produktu laiž pārdošanā spieķišos. Tas satur 
vēl kā piemaisijumu ogļskābo kāliju, kas attīrāms pārkristalizejot 
spirtā. Kodigais kālijs ļoti viegli šķīst ūdenī, atdalidams ļoti 
daudz siltuma. Gaisā tas ļoti stipri uzsūc ogļskābi un tvaikus un 
pārvēršas biezā ogļskābā kālija šķīdumā, t. i. izplūst. 

Kodigā kālija ūdens šķīdums ir visstiprākā no pazīstamām 
bāzēm. Aiz ša iemesla KOH izvieto lielāko daļu sārmu no citu 
metālu sāļiem, piem., 

KOH + NH 4C1 = KC1 + NH 3 + H a O 

2KOH + C u S 0 4 = K 2 S 0 4 + Cu(OH) 2 . 

2KOH + F e S 0 4 = K 2 S 0 4 + Fe(OH) 2 u. t. t. 

Technikā kodigo kāliju lieto t. s. „zaļo ziepju" izgatavošanai. 
Kālija ziepes ir pusšķidras un ar to tās atšķiras no nātrija 

4* 



- 52 -

ziepēm. Bez tam vēl lieto kodigo kāliju šķīstoša stikla (kālija 
silikāta) pagatavošanai un organiskā ķimijā krāsu un citu svarigu 
organisku preparātu iegūšanai. 

Chiorkalijs c h 1 o r k a 1 i j u iegūst no dabigiem savienojumiem: silvina 
K C I ' un karnalita (sal. 50. lp. p.). Tas kristalizējas caurspīdigos kubos 

un kūst pie 773°. Tas atšķiras no chlornatrija ar to, ka ūdenī 
paaugstinātā temperatūrā šķīst vieglāk nekā aukstumā, kā re­
dzams sekošā tabelē: 

Tabele 76. 

K ā l i j a h a l o g ē n u s ā j u š ķ ī s t a m i b a 100 g r a m o s ū d e n s . 

Temperatūra 
KCI 

šķīstamiba 
KBr 

šķīstamiba 
KJ 

šķīstamiba 

0° 29,3 gr. 53,5 gr. 126 gr. 
10° 32,0 „ ; U " . " i,; 
15° 33,4 „ 58,9 „ — 
20° 34,7 „ 64,6 „ 143 „ 
30° 37,4 . — — 
40° 40,1 74,6 „ 159 . 
50° 42,8 „ — — 
60° 45,5 „ 84,7 „ 175 . 
70° 48,3 „ — 
80° 51,0 , 93,5 „ 189 . 
90° 53,8 . — 

100° 56,6 „ 102,1 . 196 . 

Chlorkaliju pa lielākai daļai lieto kā izejas materiālu kālija 
sāļu pagatavošanai. 

Bromkaiijs, B r o m k a 1 i j u pagatavo, ar bromu iedarbojoties uz potaša 
šķīdumu: 

3 K 2 C 0 3 - f 3 B r 2 == 5KBr + K B r 0 3 - f 3 C O , 
(sal. I. s., 354. lp. p.). 

Tā kā šajā reakcijā attīstās ari kālija b r o m a t s, tad iegūto 
produktu pēc tam vēl samaisa ar ogli un karsē, pie kam bromats 
reducējas bromidā: 

2 K B r 0 3 + 3C = 3 C 0 2 + 2KBr. 

No iegūtas masas bromidu atskalo ar ūdeni un kristalizē. 
Pēc otras metodes bromkaliju pagatavo, ar potašu iedarbo­

joties uz dzelzs bromidu, kuru iegūst tieši sintezējot elementus 
(dzelzi un bromu): 

4kaCO, + F e 3 B r 8 — 8KBr + F e 3 0 < 4CO a. 



— 53 — 

Tīrs bromkalijs kristalizējas caurspldigos kubos. Viņu lieto 
ārstuiecibā, kā ari fotogrāfisko bromsudraba platu pagatavošanai. 

J o d k a l i j s pagatavojams pēc reakcijām, kuras līdzigas 
bromkalija pagatavošanas reakcijām, un proti: 

1) ar jodu iedarbojoties uz kodigo kāliju un reducējot 
jodatu ar ogl i : 

6KOH + 3 J 2 == 5KJ + K J 0 3 + 3 R 2 0 
K J 0 3 + 3C = KJ + 3CO 

2) ar dzelzs jodidu iedarbojoties uz potaša šķīdumu: 

6 F e 4 - 8 J 2 = 2FegJ 8 

4 K 2 C 0 3 + F e 3 J 8 = F e 3 0 4 + 8KJ + 4CO._, 

Jodkalijs kristalizējas caurspldigos kubos. Sausā gaisā tas 
stabils, bet ta šķīdums oksidejas, atdalidams jodu. KJ viegli 
šķīst ūdenī (skat. tabeli 76), kā ari daudzos citos neorganiskos 
un organiskos šķīdinātajos ( S 0 2 , HCN, spirtā, acetonā, piridinā 
u. c ) . Šķidrā sēra dioksidā jodkalijs rada polimēras molekulas: 
K 2 J 2 , ko apstiprina V a l d e n a u n C e n t n e r š v e r a pētījumi, 
noteicot molekulāro svaru pēc ebulioskopiskās metodes. Šie 
autori pierādīja, ka jodkalijs rada ar sēra dioksidu kompleksus, 
piem., K J ( S 0 4 ) 4 . 

Jodkalija ū d e n s šķīdumā viegli šķīst jods, pie kam rodas 
kompleksa sāls K J 3 , kas ūdens šķīdumā rada komplicētu a n ­
j o n u J 3 ' : 

Tomēr joda šķīdumu jodkalija saskalojot ar s ē r o g l e k l i , 
pēdējā izšķīst daļa joda. No ta redzams, ka komplicētais anjons 
J 3 ' šķīdumā pa daļai sadaļas: . 

J a k o v k i n a pētijumi pierāda, ka ša sadališanās notiek ļoti 
mazā mērā. Šeit, acimredzot, ir darišana ar p o l i v a l e n t i g a 
j o d a savienojumu (sal. I. s., 363. lp. p.). 

Jodkaliju lieto ārstniecibā (sal. I. s., 363. lp. p.) un fotogrā­
fijā. Ķimijas laboratorijā tas visai nepieciešams reaktivs. 

s ā ļ u a t k r i t u m i e m , iedarbojoties uz tiem ar ogļskābo magniju 
un oglekļa dioksidu. Pie tam attīstās grūti šķīstošs kālija un 
magnija dubultkarbonats, kas atdalās kā kristālisks nogulsnis: 

K J 3 K- + J 3 \ 

+ 4 

2KC1 + 3 M g C 0 3 + COo 4 - 5 H 0 0 = MgCl 2 4 -
4 - 2 K H M g ( C 0 3 ) 2 . 4 H 2 0 
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Šis dubultkarbonats karsējot sadaļas potašā (šķīdumā), mag­
nija karbonātā un oglekļa dioksīdā, pie kam pēdējie divi iet 
atpakaļ nodarbē: 

2KHMg(CO s ) , . 4 H ž O = K. 2 C0 3 + 2 M g C 0 3 + 5 H 2 0 + C 0 2 . 

P o t a š u t ī r a , laižot oglekja dioksīdu koncentrētā potaša 
šķīdumā, kuru silda līdz 60°. Pie tam kālija karbonāts pārvēršas 
b i k a r b o n a t ā : 

rC 2 C0 3 + CO, + H 2 0 = 2 K H C 0 3 . 

Bikarbonats ūdenī šķīst daudz gŗūtak nekā karbonāts. Šķī­
dumu dzesējot, tas atdalās kristāliskā veidā. Iegūto produktu 
sildot no 100° līdz 200°, C 0 2 un H. 2 0 atkal atdalās un tādā 
kārtā rodas tīrs kālija karbonāts (kalium carbonicum): 

2 K H C 0 3 ī ± K 2 C 0 3 + c o 2 + H 2 O . 

Kālija karbonāts ļoti viegli šķīst ūdenī un tāpēc gaisā iz­
plūst, radidams biezu sārmainu šķidrumu (oleum tartari). Viņa 
šķīstamiba ūdenī pievesta sekojošā tabelē: 

Tabcle 77. 
K 2 C 0 3 šķīstamiba 100 gramos ūdens: 

Temperatūra: 0° 25° 50° 100° 1300 

Šķīstamiba: 105 114 121 126 196 gr. K 2 C 0 3 

Kālija karbonāta ūdens šķīdums uzrāda sārmainu reakciju, 
jo šķīdumā notiek hidrolize; karbonāta jons reaģē ar ūdeni, 
attīstidams hidroksila jonus: 

C 0 3 " + HOH ^ H C O s ' + O H ' . 

Kālija bikar- Kālija b i k a r b o n a t s sildot sadalās pēc šāda nolīdzi-

KHCOg- najuma: 

2 K H C 0 3 K 2 C 0 3 + H a O + co 2 . 

No fāžu teorijas viedokļa šajā reakcijā piedalās t r ī s kom­
ponenti ( K 2 C 0 3 , H 2 0 , C 0 2 ) un trīs fāzes ( K H C 0 3 , K 2 C 0 3 un 
H 2 0 - f C 0 2 ) . Pēc fāžu likuma (I. s., 127. lp. p . ) : 

P = n + 2 - F = 3 - f 2 - 3 = 2. 

Sistēmai jābūt d i v v a r i a n t a i . Bet ja pieņemam, ka C O a 

un H 2 0 piedalās reakcijā ekvivalentos daudzumos, šo sistēmu 
varam uzlūkot kā v i e n v a r i a n t u (līdzigu C a C 0 3 ^Zt CaO + 
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+ CO A ) . Tas nozīmē, ka dotā temperatūrā d i s o c i a c i j a s 
s p i e d i e n a m (kas mērojams ar H 2 0 ­f­ C 0 2 parciālo spiedienu 
zumu) jābūt pastāvigam. To apstiprina bikarbonata disociacijas 
spiediena mērojumi, kas pievesti sekošā tabelē: 

Tabele 78. 

Reakcijas 2 K H C 0 3 J ± K X 0 3 + H 2 0 + C 0 2 disociacijas 
spiedieni pēc L e к e r a (Lescoeur) datiem. 

Temperatura 85° 90° 100° 110° 120° 127° 

Disociac. spiediens 25 36 65 100 150 198 mm 

Potašu technikā lieto, pagatavojot zaļās ziepes, šķīstošu 
stiklu un grūti kausējamo stiklu (t. s. kālija stiklu). 

Potašu sakausējot ar sēru, rodas dzeltena, ūdenī šķīstoša 
masa, kuru sauc hepar sulfuris (с%рная печень). Та ir kālija 
pentasulfida maisijums ar kālija tiosulfatu: 

3 K 2 C 0 3 + 12S = 2 K 2 S 5 + KoS 2 0 3 + 3 C 0 2 . 

Hepar sulfuris šķīdums atšķaiditās skābēs rada smalku sēra 
nogulsni, kuru lieto ārstniecibā zem nosaukuma „lac sulfuris" 
(sēra piens). 

Ciankaliju technikā pagatavo karsējot dzelteno asins sāli Ciankalijs, 
(I. s., 267. Ip. p.) ar potašu noslēgtos tiģeļos: K C N " 

K 4 Fe (CN) 6 + K 2 C 0 3 = 5KCN + KCNO + Fe + C 0 2 . 

Pēc tam no iegūtās masas atskalo šķīstošos produktus ūdenī, 
no kura kristalizē ciankaliju. Pēdējs satur vēl kālija cianata, 
KCNO, piemaisījumus. 

Ciankalijs viegli šķīst ūdenī. Ūdens šķīdums lielā mērā 
hidrolizējas un tāpēc uzrāda sārmainu reakciju: 

C N ' + нон :z± HCN + ОН'. 
Ciankalijs uzlūkojams ari kā reducetajs, jo ar to kausējot 

daudzi metālu oksidi reducējas, piem., 

PbO + KCN = Pb + KCNO. 

Tādos gadijienos kālija cianids pārvēršas k ā l i j a c i a n a t ā 
(I. s., 268. lp. р.). 

Ciankaliju kausējot ar sēru, rodas k ā l i j a r o d a n i d s (sal. 
I. s., 269. lp. р. ) : 

KCN + S = KCNS. 
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Kālija rodanids visai jūtigs reaktivs uz t r ī s v ē r t i g a s 
dzelzs sāļiem, jo tas rada ar tiem tumši sarkanu ferirodanida, 
Fe(CNS) 3 , savienojumu. 

Ciankalijs ā r k ā r t i g i n ā v i g s : tas kuņģī ar sālsskābi at­
tīsta zilskābi. Pat gaisa ogļskābe to pa daļai sadala: 

2KCN + C 0 2 + H 2 0 ZZt K X 0 3 + 2HCN. 

Aiz ša iemesla ciankalija kristāli ož pēc zilskābes (rūgtām 
mandelēm). 

Ciankaliju lieto zelta raktuvēs zelta skalošanai no ta 
amalgamešanas atliekām. Ciankalija k o m p l e k s u sāļus lieto 
galvanoplastikā sudrabošanai un zeltišanai. 

Ar dzelzs, kobalta, niķeļa un daudzu citu metālu cianidiem 
tas rada šķīstošus sāļus; aiz ša iemesla ciankalijs izšķīdina dažus 
grūti šķīstošus nogulšņus. 

K a l t a r a t s t a r " Pielejot vīnskābi (vēl labāki nātrija bitartarata šķīdumu) kālija sāļa 
K H C 4

H
4 0 6 . šķīdumam, rodas kristālisks k ā l i j a b i t a r t a r a t a (vīnakmeņa) 

nogulsnis. Tas ir viens no nedaudziem kālija sāļiem, kuri grūti 
šķīst ūdenī un tāpēc to lieto kālija k v a l i t a t ī v a i noteikšanai 
šķīdumos. 

Kauja sili- K ā l i j a s i l i k ā t u , no ka sastāv „šķīstošais stikls", aplūko-
kats, KobiUa . . ._ 
un fiuorsiii- sim lekcija par s i l ī c i j u . 

kats, K 2SiF 6 . Silicijfluorūdeņraža skābe, H 2 S i F 6 , ir skābekļa apmaiņas 
produkts pret fluoru silicijskābē: 

H 2 S i 0 3 — • H 2 S i F 6 . 

Та ar kālija sāļiem rada grūti š ķ ī s t o š u k ā l i j a 
f l u o r s i l i k a t u , kāpēc to lieto kā reaktivu uz kālija jonu 
šķīdumā: 

2K- + H 2 S i F 6 = K 2 S i F 6 + 2H-

Kālija nitnts, K ā l i j a n i t r i t s pagatavojams tādā pat ceļā kā nātrija ni-
KNOo. ī r j l s (21. lp. *p.) un tam ari tādas pat ķimiskās īpašibas, t. i. 

tas ūdens šķīdumā hidrolizējas, ar stiprām skābēm atdala slāpekļ-
paskābi, H N 0 2 , un tās anhidridu, N 2 0 3 , ar citiem oksidētajiem 
viegli oksidejas, kā ari viegli reducējas oksidējošos vielu (piem., 
KCN) klātbūtnē (sal. I. s., 184. lp. р.). 

Kālija nitrits ar kobaltinitritu rada dzeltenu kompleksa sāli — 
kālija kobaltinitritu, K 3 C o ( N 0 2 ) 6 , kas grūti šķīst ūdenī. Uz to 
ir pamatota diezgan jūtiga reakcija uz k ā l i j a j o n u . 30°/o nā­
trija nitrita šķīdumam pielejam tādu pat tilpumu atšķaiditas etiķ­
skābes [un jdažus pilienus k o b a l t o - s ā ļ a (CoCl 2 , vaj Co(N0 3 ). ,) 
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šķīduma. Tūliņ atdalās slāpekļa oksids un šķidrums nokrāsojas 
dzeltenā krāsā, jo tajā attīstās k o b a l t i - j o n s : 

C o - + NO./ + 2H- = C o - - f H 2 0 4 - NO. 

Pielejot šam šķīdumam kālija sāļu šķīdumu, rodas dzeltens 
kristālisks kālija kobaltinitrita nogulsnis: 

C o - 4 - 3K- 4 - 6 N 0 2 ' = KsCotNO.^. 
K ā l i j a n i t r ā t s jau no seniem laikiem pazīstams kā zal- Kālija 

petris. Tas atrodas Rītu Indijā, Tibetā un Ēģiptē, kur viņi at- K N 

tīstijieš dzīvnieku eskrementiem pūstot virs kāliju saturošiem 
iežiem (sal. I. s., 138. lp. p.). No ta cēlies ari viņa nosaukums 
„sal petri", kas nozīmē «klinšu sāls". Šimbrīžam kālija zalpetri 
iegūst vienigi no nātrija zalpetra divkāršas apmaiņas ceļā ar 
chlorkaliju («konversijā"). Reakciju izdara karstā piesātinātā 
ūdens šķīdumā: 

N a N 0 3 4 - KC1 K N 0 3 + NaCl. 

Tā kā chlornatrijs šķīst karstā ūdenī mazāk nekā kālija 
nitrāts, tas k a r s t ā šķīdumā atdalās, bet šķīdumam atdziestot, at­
dalās kālija nitrāts. Ša reakcija no fāžu likuma viedokļa intere­
santa ari teorētiski. Tajā nepieciešama 3 komponentu (H z O, 
N a N 0 3 , KC1) klātbūtne. Tādā kārtā vienvariantā sistēmā (t. i. 
jebkurā temperatūrā) fāžu skaits būs: 

F = n 4 - 2 — 1 = 4 . . 

Tā kā divas no šām fāzēm — šķīdums un tvaiks, tad dotā 
temperatūrā līdzsvarā var atrasties t i k a i d i v a s c i e t a s f ā z e s , 
un proti: v a j nu NaNOg 4 - KCI, v a j KNO s 4 - N a C l . M e i j e r -
h o f e r s (Meverhoffer) šādas sistēmas nosauca s a v s t a r p ē j i p r e ­
t ē j u s s ā ļ u p ā r u s un atrada, ka šādiem sāļu pāriem pastāv no­
teikta p ā r v ē r š a n ā s t e m p e r a t ū r a : reakcija zem šās tempera­
tūras norisinās p i l n i g i vienā virzienā, bet virs pārvēršanās 
temperatūras — pretējā virzienā l ī d z r e a ģ ē j o š o s ā ļ u p i l ­
n ī g a i i z s ī k š a n a i . 

Kālija zalpetris kūst pie 339°, bet sarkanas kvēles tempe­
ratūrā zaudē skābekli, pārvērsdamies nitritā: 

2 K N 0 3 = 2KNO a 4 - 0.^. 

Viņa šķīstamiba, paaugstinot temperatūru, stipri pieaug: 

Tabele 79. 
K N 0 3 š ķ ī s t a m i b a 100 g r a m o s ū d e n s . 

Temperatūra: 0° 15° 250 45° ļ 65,5° ļ 100° 114,5° 
Šķīstamiba: 13,3 26 38,4 74,6 1125,4| 247 327,4 gr. 
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Kālija zalpetri lieto .melnā" pulvera izgatavošanai (I. s., 
195. lp. p.). 

Kālija sulfāts K ā l i j a s u l f ā t u iegūst no minerāla šenita (kas atrodas 
u " e ' f . U l f a t S ' Stasfurtas iegulumos un kura sastāvs: K.,SO, . MgSO, . 6 H , 0 ) 

K 2 oU 4 ____ tftati 

KHS0 4 - divkārša apmaiņa ar chlorkaliju: 
K 2 S 0 4 . M g S 0 4 + 2KC1 T± 2 K 2 S 0 4 + MgCl,. 

Kālija sulfāts no šķīduma kristalizējas, turpretim magnija 
chlorids un daļa nesadalītā sāļa paliek šķīdumā. 

Kālija sulfātam vidēja šķīstamiba un tas nerada ar ūdeni 
hidratus. 

Uz kālija sulfātu vaj chloridu iedarbojoties sērskābei, rodas 
b i s u l f a t s , K H S 0 4 , kas disociē pēc nolīdzinajuma: 

K H S 0 4 ZZt K- + H S 0 4 ' 

un kuram aiz ša iemesla skāba reakcija. Metālu grūti šķīstošus 
oksidus sakausējot ar kālija bisulfatu, pēdējs tos pārvērš sulfātos, 
piem., 

6 K H S 0 4 + F e 2 0 3 = 3 K 2 S 0 4 + F e 2 ( S 0 4 ) 3 + 3 H 2 0 . 

To lieto ari analizēs minerālu šķīdināšanai, kuri satur skā­
bēs nešķīstošus oksidus. 

Kālija chlo- K ā l i j a c h l o r a t s pagatavojams pēc vispārējām chloratu 
rats, K C I O 3 . iegūšanas metodēm, kas aplūkotas I. sējumā (330. lp. p.), un proti: 

1) laižot chloru koncentrētā karstā sārma šķīdumā: 

6KOH + 3C1 2 = 5KC1 + K C 1 0 3 + 3 H 2 0 

vaj 2) elektrolizejot KC1 šķīdumu: 

C l ' + 6 0 H ' + 6 © = C 1 0 3 ' + 3 H a O . 

Tādā kārtā viena KC10 3 mola iegūšanai vajadzigs sešreiz 
vairāk elektriskās enerģijas (t. i. 6 X 96540 amper-sekundes) 
nekā ūdeņraža viena gr.-ekvivalenta atdališanai. 

Kālija chlorats parastā temperatūrā šķīst ūdeni vāji, bet viņa 
šķīstamiba stipri palielinās līdz ar temperatūru. Aiz ša iemesla 
tas pārkristalizejot viegli tīrāms. Pat techniskais preparāts ir ļoti 
tīrs. Kālija chlorats sildot atdala skābekli (I. s., 332. lp. p.) un 
tāpēc ir enerģisks oksidētājs. Kālija chlorata maisijumi ar de­
dzināmām vielām ātri eksplodē. Tāpēc nedrīkst chlorata maisi-
jumus ar fosforu, sēru, ogli, stērķelēm u. tml. vielām berzt pie-
stiņā. Fosfora maisijums ar kālija chloratu tik bīstams, ka 
sprāgst pats no sevis ar lielu spēku. Tāpēc tos drīkst sajaukt 
tikai mitrus, ņemot pie tam gluži niecīgus daudzumus. 

Kālija chloratu lieto «sērkociņu" pagatavošanai, kā ari ārst­
niecībā (kalium chloricum). 
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Temperatura: 0° 15° 35° 50° 75° 104,8° 

Šķīstamiba: 3,3 6,0 12,0 19,0 36,0 60,0 gr. 

platinats, 
K 2PtCl 6. 

Kālija chloratu sildot ne augstāk par kušanas temperatūru Kālija per-
(480°), tas pārvēršas p e r c h l o r a t ā (katalizatoru prombūtnē): chlorats, 

4KC10 3 = 3KC10 4 + KC1. * 

Kālija perchlorats šķīst ūdenī vēl mazākā mērā nekā chlo­
rats, un proti: 100 gramos ūdens pie 0° šķīst tikai 0,71 gr. 
KC10 4 . Tāpēc chlorpārskābe rada ar kālija sājiem kristālisku 
perchloratā nogulsni, un ta uzlūkojama kā reaģents uz k ā l i j a 
j o n u : 

K" + C 1 0 4 ' = KC10 4 . 

Spirta kālija perchlorats nešķīst un tapec no spirta šķīduma 
iespējams to pat k v a n t i t a t i v i nogulsnet. 

Platinas chloridu izšķīdinot sālsskābē, rodas chlorplatin-Kalija chior-
ūdeņraža skābes k o m p l e k s s : 

PtCl 4 + 2HC1 = H 2 PtCl 6 . 

Ša skābe ar kālija sāļiem rada dzeltenu kristālisku k ā l i j a 
c h l o r p l a t i n a t a nogulsni, grūti šķīstošu ūdenī un nešķīstošu 
spirtā: 

H 2 PtCl 6 + 2K- = K 2 PtCl 6 + 2H-. 

Šo reakciju lieto, lai atdalitu kvalitativi un kvantitativi kāliju 
no nātrija (jo nātrija chlorplatinats šķīst ūdenī un spirtā). 

Lekcijas sākumā aizrādijam, ka elements kālijs nepiecie- Kālija sāļu 
šams stādiem, lai tie augtu. Bet dzīvniekam un sevišķi cilvēkam ' ' j " ^ - ^ ^ 3 

kālija sāļi ir k a i t i g i. Vardes muskuli ieliekot šķīdumā, kas 
satur kālija jonus, muskuls tiek paralizēts, t. i. viņš zaudē spēju 
sarauties no pieskaršanās. Neraugoties uz to, cilvēka organisms 
vienmēr satur savos audos un sevišķi asinīs kālija sāļus. L e b s 
(Loeb) pierādija, ka starp nātrija, kālija un kalcija sāļiem orga­
nismā jābūt noteiktam samēram, lai to šķīdums organismam 
nekaitētu, citiem vārdiem, nātrija un kalcija jonus ievadot šķī­
dumā, kālija jonu kaitigais iespaids top novērsts. Ar to ari 
izskaidrojams apstāklis, ka kaut gan mēs pastāvigi ar augiem 
uzņemam organismā lielos daudzumos kālija savienojumus, tomēr 
tas neatstāj uz veselibu kaitigu iespaidu. 

Tabele 80. 
KC10 3 š ķ ī s t a m i b a 100 g r a m o s ū d e n s . 
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Kālija sāļu V i s i kālija savienojumi nepārtraukti izstaro sevišķus starus, 
t a t e " kas pēc savām Tpašibam līdzigi katoda stariem (sal. I. s., 

229. lp. p.). Tā kā ša īpašiba daudz lielākā mērā piemīt otrās 
grupas elementam r ā d i j a m , tad šo jautājumu vispusīgi aplūkosim 
lekcijā par rādiju. Šeit atzīmēsim tikai, ka kālija savienojumu 
izstarošanas spēja ārkārtīgi vāja (1000 reiz vājāka nekā u r ā n a 
izstarošanas spēja, kuru parasti pieņem kā pamata vienibu radio­
aktivitātes raērojumos) (zīm. 245). 

Zim. № 245. Chlorkalija iespaids uz fotograi. plati pec 
6 1 2 mēnešu eksponēšanas. 

^rāso^ums0" ^ ' s ' ka\i\a savienojumi nokrāso Bunzena degļa liesmu vijo-
letā krāsā. Ša īpašiba ir diezgan jūtiga reakcija kvalitatīvai kālija 
noteikšanai. 

Rubidijs un cēzijs. 

viet^mi^to e i e r n e n ' ' atrodas nelielos daudzumos dažu mineralavotu 
atrašana, ūdeņos, kā ari piejaukti kālija šāļiem Stasfurtas iegulumos. 

B u n z e n s abus šos elementus atrada ar spektroskopa (skat. 
turpmāk) palīdzibu: pirmais no šiem elementiem uzrādija spektra 
s a r k a n ā daļā spilgtu liniju un to nosauca tāpēc r u b i d i j u (no la­
tiņu vārda „rubidus", kas nozīmē: tumši-sarkans), bet otrs — div­
kāršu liniju spektra z i l a j ā daļā, kāpēc to nosauca cēziju 
(.caesius" — nozīmē „zils"). 

Atdališana. Rubidija un cēzija sāļi lielā mērā līdzigi kālija sāļiem. Tie, 
līdzigi kālijam, rada ar sērskābo aluminiju dubultsāļus (alaunus): 
R b A l ( S 0 4 ) 2 . 1 2 H 2 0 un C s A l ( S 0 4 ) 2 . 1 2 H 2 0 . Rubidija un cēzija 
alauni grūtāki šķīst ūdenī nekā kālija alauni un tādā kārtā atda­
lāmi no pēdējiem, kā ari viens no otra, p a k ā p e n i s k i k r i s t ā ­
li z e j o t . Bet tā kā abiem šiem elementiem vēl nav līdz šim 
praktiskas nozīmes, tos iegūst no Stasfurtas sāļiem ļoti aprobe­
žotos daudzumos. 

R u b i d i j s iegūstams, ar metālisku kalciju iedarbojoties uz 
Rubidijs. r u D j ( j j j a chioŗidu sarkanas kvēles temperatūrā: 

2RbCl + Ca = CaCI 2 + 2Rb. 
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Zim. № 246. Rubidija iegūšana pec Kosteani (Costeanu) 
metodes no RbCl un Ca. 

stikla krānu savienota ar dzīvsudraba pumpi. Visu aparātu kar­

sējam elektriskā krāsnī E. Reakcijā attīstījušos rubidiju destilējam 
vakuumā un ievācam sānu caurulēs. 

Rubidijs ar ūdeni un skābekli reaģē tāpat, kā kālijs, tikai 
vēl daudz enerģiskāki. Degot tas rada rubidija t e t r o k s i d u , kurš 
pēc sastāva līdzigs kālija tetroksidam (51. lp. p . ) : 

2Rb - f 2 0 2 = R b 2 0 4 

Rubidija hidroksīds pagatavojams rubidija sulfāta apmaiņas Rubidija hidr-
reakcijā ar bārija hidroksidu: oksīds, RbOH. 

R b 2 S 0 4 + Ba(OH), + B a S 0 4 + 2RbOH. 

Rubidija hidroksids ir ļoti stiprs v i e n v ē r t i g s sārms. 
Rubidija sāļi līdzigi kālija sāļiem. Raksturīgākās Rb- j o n a Rubidija sāļi. 

reakcijas šādas: 
Ar n ā t r i j a b i t a r t a r a t u rodas kristālisks rubidija bitarta-

rata nogulsnis: 

Rb- + H C 4 H 4 O V = R b H C 4 H 4 0 6 . 

Ar c h l o r p ā r s k ā b i izkrīt grūti šķīstošs rubidija perchloratā 
nogulsnis: 

Rb- + C 1 0 4 ' = RbC10 4 . 

Ar c h l o r p l a t i n ū d e ņ r a ž a s k ā b i rodas rubidija chlorplati-
nata nogulsnis: 

2Rb- + PtCl 6 " = Rb 2 PtCl 6 . 
Rubidija sāļi nokrāso Bunzena degļa liesmu sarkanu. Tāpat 

kā kālija sāļi, tie zināmā mērā radioaktivi, un proti: tie izstaro 
p-starus (zīm. 247). 

Cēzijs iegūstams tāpat kā rubidijs, reducējot cēzija chloridu: Cēzijs. 

2CsCl - f Ca = CaCl 2 + 2Cs. 

Metals cēzijs kūst temperatūrā, nedaudz augstākā par istabas 
temperatūru (26,4°) un pēc savām fizikālām un ķimiskām īpašibam 

Chlorida maisījumu ar kalciju ieliekam dzelzs caurulē Fe 
(zīm. 246). Pēdējo vēl ieliekam stikla caurulē G, kura caur 

^1 S^^ļt^nļU 



­ 62 — 

Zīm. № 247. Rubidija ehlorida iespaids uz fotogrāfisko 
plati pēc 6',2 mēnešu eksponēšanas. 

kas vēl grūtāki šķīst ūdenī nekā viņiem attiecigi kālija un rubi­
dija nogulsni: 

. Cs- + H C 4 H 4 0 6 ' = C s H C 4 H 4 0 6 

Cs- + C 1 0 4 ' = C s C 1 0 4 

2Cs- + P tCl 6 " aš Cs,PtCl ( i . 

Ar antimona trichloridu cēzija sāls dod dubultsāli2SbCl 3 .3CsCl, 
kas grūti šķīst koncentrētā sālsskābē. Šis dubultsāls noderīgs 
cēzija atdalīšanai no kālija un rubidija. Cēzija sāļi nokrāso Bun-
zena degļa liesmu zilā krāsā. 

cez^ja'poit" Rubidijs un cēzijs vēl lielākā mērā nekā kālijs spēj radit 
halogēni, halogēnu pievienošanas produktus pie vienkāršiem šo metālu 

halogēnu sāļiem. Ša īpašiba vislielākā mērā piemīt mīnēto metālu 
j o d i d i e m . Tā, piemēram, chloru laižot šķīdumā, kas satur 
50 gr. RbJ uz 125 gr. ūdens, sākumā atdalās jods, kas tomēr no 
jauaa viegli izšķīst. Dzesējot šķīdumu, no ta atdalās skaisti 
tumši-dzelteni r u b i d i j a j o d t e t r a c h l o r i d a , RbJCl 4 , kristāli. 
Acim redzot, jods uzlūkojams šajā savienojumā kā piecvērtigs 
elements: 

Rb 
X I 
-Cl 
X I 
Cl 

Spektralanalize. 

Saules No fizikas zināms, ka saules stars, ejot caur stikla prizmu, 
spektrs. s a š ķ e ļ a s pamatkrāsās un rada krāsainu lentu, kura kreisā pusē 

sarkana, bet labā — vijoleta. Starp šām malējām krāsām novē­
rojama pakāpeniska pāreja no sarkanas krāsas pār oranža, dzel-

pilnīgi līdzīgs citiem sārmu metāliem. Cēzija sāļi ar nātrija bitaf-
taratu, chlorpārskābi un chlorplatinūdeņraža skābi rada nogulšņus, 
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Zīm. № 248. Spektrometrs. 

tenu, zaļu, zilu tumši-vijoletā. F r a u e n h o f e r s novēroja J a j ā 
gaišajā lentā veselu rindu tumšu liniju, kuras vēlāk tika nosauktas 
Frauenhofera līnijas un apzīmētas burtiem A, B, C, D, E, F, G 
un H (skat. s a u l e s spektru spektru tabelē grāmatas beigās). 

Šādu lentu sauc 
s p e k t r u . To pētī­
šanai lieto spektrosko-
pus un spektrometrus. 
Spektrometra konstruk­
cija redzama 248. zī­
mējumā. Stobriņā A 
(kollimatorā) atrodas 
šaura spraudziņa, kuras 
platums regulējams ar 
mikrometrisko skrūvi. 
Gaismas stari, iekļū-
dami pa stobriņu A, 
lūzt prizmā B un sašķeļas pamatkrāsās. Spektru novēro skatāmā 
stobriņā C (analizatorā), kuram bīdāms okulārs. O b j e k t i v a i 
novērošanai skatāmo stobriņu C savieno ar fotogrāfisko kameru 
un spektra attēlu iegūst uz fotogrāfiskas plates (zīm. 249). Šādu 

aparātu sauc s p e k t r o g r a f u . 
Ar spektrografu iespējams fo-

* tografet ari spektra (neredzamo) 
ultravi joleto daļu. Tikai tādā 
gadijienā jālieto kvarca prizma, 
jo stikls ultravijoletos starus 
adsorbē. 

Elementu spektri pētāmi: 
1) Ievadot dotā elementa 

sāļus Bunzena degļa nespīdošā 
liesmā. Pēc jaunākiem pētī­
jumiem pirms sāļa izstarošanas 

notiek viņa sadališanās jonos (elektrolītiskā disociacija liesmā). 
2) Gāzes iepildot P l i k k e r a stobriņā, kam elektrodi zem 

dažu milimetru dzīvsudraba spiediena. Zem indukcijas spoles 
strāvas izlādes" iespaida tās izstaro raksturigas krāsas gaismu (I. s., 
392. lp. p.). 

3 ) Sāļu šķīdumus var izpētit dzirksteļu gaismā, kas rodas 
no indukcijas strāvas starp diviem šķīdumā iemērktiem platinas 
elektrodiem (drātim). 

4) Spilgti spektri iegūstami elektriskā gaismas lokā, iepriekš 
loka ogles piesūcinot ar pētāmo vielu, kura Voltas loka tempera­
tūrā viegli izgaro. 

Zīm. № 249. Spektrograis. 

Spektralie 
aparāti. 

Elementu 
spektri. 
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Liniju un 
joslu spektri. 

Spektrāl­
analīze. 

Debess 
spīdekļu 
spektri. 

Adsorbcijas 
likums. 

B u n z e n a (Bunsen) un K i r c h h o f a (Kirchhoff) pētījumi 
pierādījuši, ka dažādi elementi i z s t a r o noteikta viļņa garuma 
starus un dod p ā r t r a u k t u s spektrus, sastāvošus no atsevišķām 
linijam vaj joslām. Spektru tabelē redzams, ka litijs izstaro 
divas linijas sarkanā spektra daļā, nātrijs — vienu dzeltenu liniju, 
kālijs — divas sarkanas un vienu vijoletu, rubidijs — piecas sar­
kanas un divas vijoletas linijas, cēzijs — divas sarkanas, vienu 
zaļu un divas zilas linijas. Sārmu zemes metāli: kalcijs,stroncijs 
un bārijs dod spektrus, kas sastāv no joslām; katra josla, kā 
redzams viņas tuvāk aplūkojot, sastāv no veselas rindas blakus 
liniju. Vispārigi var sacit, ka palielinoties elektronu skaitam 
atomā (t. i. elementa kārtibas skaitlim, kas pievests I. sējumā, 
370. lp. p.), liniju skaits spektrā palielinās, t. i. spektrs kļūst 
raibāks. Tā, piemēram, dzelzs spektrā saskaitāmas ne mazāk, 
kā 5000 atsevišķas linijas. Šāda parādiba, acīmredzot, stāv sa­
karā ar to, ka spektrā katru liniju, pēc B o r a likuma (I. s., 
394. lp. p.), rada elektrona svārstības ap viņa līdzsvara stāvokli. 

B u n z e n s un K i r c h h o f s uz spektru pētijumu pamata 
dibināja s p e k t r a l a n a l i z e s metodi. Ša ārkārtigi svarigā me­
tode viņus noveda pie rubidija un cēzija atrašanas (60. lp. p.)_ 
Vēlāk ar šo metodi atrada vēl daudz citus elementus: talliju, in-
diju, galliju, iterbiju un skandiju (sal. I. s., 382. lp. p.), kuri ap­
stiprināja, uz periodiskās sistēmas dibinātos, M e n d e ļ e j e v a 
pareģojumus. 

Attālo zvaigžņu gaismas spektru pētijumi deva iespēju iepa­
zīties pat ar debess spīdekļu sastāvu. Tā atrisinājās problēma, 
kura senāk likās neatrisināma. Tika atrastas spektrā linijas, kas 
nepiederēja nevienam virs zemes pazīstamam elementam. Tā 
1868. gadā L o k i e r s (Lockeyer) atrada saules chromosferas 
spektrā spilgtu dzeltenu liniju, kuru tas piešķīra vēl nezināmam 
elementam h ē l i j a m . Vēlāk R a m se j s šo elementu atrada dažos 
minerālos, kā ari nelielos daudzumos gaisā (I. s., 136. lp. p.). 

Spektroskopisku pētijumu nozarē ir liela nozīme a d s o r b ­
c i j a s l i k u m a m , kuru atrada K i r c h h o f s . Tas skan: 

„ k a t r s e l e m e n t s a d s o r b ē g ā z e j a d ā s t ā ­
v o k l ī t ā d a v i ļ ņ a g a r u m a s t a r u s , k ā d u s 
t a s p a t s i z s t a r o . " 

Teorētiski šis likums izvedams no termodinamikas princi­
piem. Praktiski to var pierādit sekošā mēģinājumā (zīm. 2 5 0 ) : 

Triskaklu pudelē ieberam cinka skaidiņas un pa piltuvi ielejam 
atšķaiditu sālsskābi, kas satur nedaudz chlornatrija. Pa vidus cau­
ruli laižam pudelē deggāzi, kuru aizdedzinām deglī ar plakani 
saspiestu vaļējo galu. Gāze aiznes sev līdzi smalkas chlornatrija 
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daļiņas un deglī sadeg ar platu 
dzeltenu liesmu. Šās liesmas priekšā 
nostādām otra Bunzena degļa liesmu, 
kuru nokrāsojam ar zodu uz pla-
tinas drāts gala ari dzeltenā krāsā. 
Mēs redzam, ka Bunzena degļa 
liesmas malas izliekas tumšas. Tas 
ceļas no ta, ka lielākās liesmas 
dzeltenos starus adsorbē mazākās 
liesmas nātrija nokarsētie tvaiki 

K i r c h h o f s ar augstāk pie­
vesto likumu izskaidroja tumšās 
Frauenhofera līnijas saules spektrā. 
Starus, kas nāk no saules nokarsē­
tās čaulas, adsorbē gāzes, kuras at­
rodas saules atmosfērā (fotosfērā). 
Pētot šo tumšo līniju stāvokli spektrā, 
izdevās noteikt saules fotosfēras sa- Z i m № 2 5 0 . Adsorbcijas spektra 
stāvu. Bez jau pazīstamiem virs izcelšanās, 
zemes elementiem, saules vaiņaga 
(kroņa) spektrā tika atrasts elements ar staru viļņa garumu 
X = 531,7 ; šo elementu nosauca k o r o n i j u . Bez tam nezi­
nāmas līnijas tika atrastas vēl miglas plankumu spektrā. Šām 
linijam tiek iebomati mums vēl sveši elementi: a s t e r i j s un 
n e b u 11 i j s. Tā kā šie elementi, domājams, ir gāzes, kas daudz 
vieglākas nekā ūdeņradis, tad nav izslēdzama varbūtiba, ka tās 
atrodas ari zemes atmosfērā, un proti: tās augstākajos slāņos. 

Saules 
sastāvs. 

Svešie 
elementi. 

Vispārīgs sarmu metālu pārskats. 

Sārmu metāli: litijs, nātrijs, kālijs, rubidijs un cēzijs uzrāda Analoģijas, 
savā starpā lielāku līdzibu nekā periodiskās sistēmas jebkuras 
citas grupas elementi. No augstāk aprāditā redzams, ka 

1) visi sārmu metāli viegli kūst un izgaist, parastā tempe­
ratūrā mīksti un tiem m a z s b l ī v u m s (apm. 1 ) ; 

2) visi tie gaisā viegli oksidejas, pārvērsdamies p e r o k s i -
d o s un s a d a l a ū d e n i parastā temperatūrā; 

3) tiem visiem stipri pozitivs raksturs un tie šķīdumā rada 
tikai v i e n v ē r t i g u s k a t j o n u s ; 

4) to sāļi pa lielākai daļai viegli šķīst ūdenī; sevišķi 
minams, ka viņu hidroksidi un karbonāti (izņemot litiju) šķīst 
ūdenī; 

5) to molekulas sastāv no atsevišķiem atomiem; 

Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 5 



6) viņu hidroksidi ir visstiprākie no pazīstamiem un aiz to 
viņu sāji, saturoši stipru skābju anjonus, nehidrolizejas. 

Fizikālo īpašibu atkariba no atomsvara redzama sekojošā 
tabelē. īpašibas. 

Tabele 81. 
S ā r m u m e t ā l u f i z i k ā l ā s ī p a š ī b a s . 

Atomsvars 
Li Na K Rb Cs 

( = molekularsvars): 6,94 23,00 39,10 85,5 132,8 ' 
Kušanas temperatūra 

ļ 186° 

97,8° 62,5° 38,5° 26,4° 
Vārīšanās temperatūra K 1 4 0 0 " 877° 757,5° 696° 670° 
Blīvums pie 20° . . . 0,534 0,971 0,862 1,532 1,87 
Atomtīlpums 11,8 23,7 45,3 56,7 71,9 

1) Kušanas un vārīšanas temperatūras p a z e m i n ā s , atom-
svaram palielinoties. 

2) Blīvums un atomtilpums p a l i e l i n ā s , atomsvaram 
pieaugot. 

Tabeie 82. 

S ā r m u m e t ā l u s ā ļ u š ķ ī s t a m i b a m o l o s u z 1000 g r . 
ū d e n s p i e 20° 

Anjons Li Ņa K Rb Cs 

OH' 5,39 15,9 (15,5«) 19,9 izplūst izplūst 

C O s " 0,199 2,02 8,21 (250) 

NCy 9,83 (19») 10,3 3,12 3,61 1,18 
s o 4 » 3,14 1,63 0,637 1,80 4,94 

ci- 19,0 6,128 4,60 7,54 11,1 

Br' 22,6 (34») 8,78 5,46 6,35 (16«) — 

J ' 12,2 (190) 11,9 8,69 7,16 (17,40) 4,08 (35,6°) 

c i c y 34,7 (18") 9,29 0,579 0.302 (19°) — 
CIO/ izplūst lillrifili 0,141 (25°) 0,0589(21,30) — 

H C4H4° 6' 0,369(18») 0,030 0,0512 (250) 0,344 (250) 

ptci f l " — — 0,045 0,006 0,0024 

Sāļu Salīdzinot šķīstamibu sārmu metālu sāļiem ar kopēju an-
skislamība. j o m ļ ļ A b e g g s un B o d l e n d e r s atrada, ka 

1) šķīstamiba sāļiem ar vājiem joniem ( O H ' , C 0 3 " ) palie­
linās, pieaugot atomsvaram, bet 
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2) šķistamiba sāļiem ar stipriem joniem ( C 1 0 3 ' ( C 1 0 4 ' , 
PtCl 0 ") pamazinās, pieaugot atomsvaram. 

Tomēr no augstāk pievestās šķīstamibas tabeles redzams, 
ka šķīstamiba pa lielākai daļai sākumā krītas, un proti: no litija 
līdz kālijam, bet vēlāk pieaug, tā ka vismazākā šķīstamiba vidus 
elementa (kālija) sāļiem. Šis princips attaisnojas pie nitrātiem, 
sulfātiem, chloridiem, bromidiem un bitartaratiem. 

Par sārmu metālu tieksmes lielumu pret negatīviem elemen­
tiem un radikāliem varam spriest pēc sāļu rašanās siltumiem, kas 
pievesti sekojošā tabelē. 

Tabele 83. 

S ā r m u m e t ā l u r a š a n ā s s i l t u m i (Cal.). S ā l u . 

Anjons Li Na K Rb Cs 

O H ' 
co 8 " 
N 0 3 ' 
Cl " 
B r ' 
J ' 

117,3 

111,6 
93,8 

ļ 80,0 
61,2 

101,9 
272,6 
111,2 

97,7 
85,7 
69,1 

103,2 
281,1 
119,5 
105,6 

95,3 
80,1 

102,0 

105,9 

101,3 

109,9 

O H ' 
co 8 " 
N 0 3 ' 
Cl " 
B r ' 
J ' 

117,3 

111,6 
93,8 

ļ 80,0 
61,2 

101,9 
272,6 
111,2 

97,7 
85,7 
69,1 

103,2 
281,1 
119,5 
105,6 

95,3 
80,1 

A t o m s v a r a m p i e a u g o t , s ā ļ u r a š a n ā s s i l t u m s 
p a l i e l i n ā s . (Hidroksidu rašanās siltumi ir izņēmums.) Tomēr 
būtu n e p a r e i z i no ta spriest, ka tādā pat kārtibā (t. i. no 

» n ' tw* i . . ' Mt* tia' « 0 * 

— f 
Zīm. № 251. Sarmu metālu karbonātu disociacijas spiedienu 

līknes, pēc L e b o datiem. 
5* 
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Tabele 84. 
S ā r m u m e t ā l u k a r b o n ā t u d i s o c i a c i j a s t e m p e r a ­
t ū r a s p i e d a ž ā d i e m s p i e d i e n i e m ( p ē c L e b e a u 

d a t i e m ) . 

Spiediens - Li 2 C0 3 N a 2 C 0 3 K 2 C O 3 Rb,C0 3 C s 2 C O S 

10 m/m 628° 842° 960° 805° 740° 
20 „ 652° 880° 974° 900° 876° 
30 . 700° 1015° 1024° 955° 898° 
40 , 748° — 1020° 910° 
50 „ 785° — — 920° 

100 . 890° 
l 

— — — 1032° 

84 tabelē redzams, k a k a r b o n ā t u d i s o c i a c i j a s 
t e m p e r a t ū r a ( p i e p a s t ā v i g a s p i e d i e n a ) p i e a u g n o 
l i t i j a l ī d z k ā l i j a m , un p ē c t a m k r ī t a s n o k ā l i j a 
l ī d z r u b i d i j a m . Tādā kārtā visstabilaks augstās tempera­
tūrās ir kālija karbonāts. 

Sārmu melalu Attiecibā uz sārmu metālu tieksmju kārtibu, pie gluži citā­
dākiem rezultātiem noved viņu h i d r o k s i d u s t i p r u m a s a ­
l ī d z i n ā j u m s . Sārmu metālu hidroksidu elektribas vadītspējas 

vaditspēja. n o t e i c i s K a l v e r t s (Calvert). Tās redzamas 85 tabelē. No 
K a l v e ŗ t a datiem spriežams, ka m o l e k u l ā r ā e l e k t r . v a d i t ­
s p ē j a (dotā atšķaidijumā v) p i e a u g , m e t ā l a a t o m s v a r a m 
p a l i e l i n o t i e s . Hidroksidu maksimālā molekulārā elektribas 
vaditspēja bezgaligā atšķaidijumā ( v = c o ) a p r ē ķ i n ā t a no 
atsevišķu jonu kustiguma (kustibas spējam). 

litija līdz rubidijam) pieaug ari sārmu metālu elektropozitivais 
raksturs, jo 21 . lekcijā tika aizrādits, ka r e a k c i j a s s i l t u m s 
nav uzlūkojams kā t i e k s m e s mērs (sal. I. s., 286. lp. p.). 

Pie pavisam citiem slēdzieniem noved mūs karbonātu diso-
ciacijas spiedienu pētijumi, par kuriem mums jāpateicas L e b o 
(Lebeau). 

Augstā temperatūrā sārmu metālu karbonāti sadaļas metāla 
oksidā un oglekļa dioksidā, piem.: 

L i 2 C 0 3 ī ± L i 2 0 + CO, . 

Saskaņā ar fāžu likumu šās reakcijas līdzsvaru jebkurā tem­
peratūrā noteic disociacijas spiediena k o n s t a n t e . Visu piecu 
karbonātu disociacijas spiediena atkariba attēlota 251. zīm. līknēs. 
Bet disociacijas temperatūras pie noteiktiem spiedieniem; kas 
iegūtas no minētām līknēm grafiskas interpolācijas ceļā, pieve­
stas 84 tabelē. 
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Tabele 85. 

Sārmu metālu hidroksidu elektrības molekulārās vaditspējas 
pie 25° (pēc K a 1 v e r t a datiem). 

V LiOH NaOH KOH RbOH CsOH 

4 
8 

16 
32 
O d 

Sā 

189,1 
198,3 
204,7 
208,7 
235,5 

rmu metālu 

t 207,3 
' 217,8 

222,4 
227,7 
246,8 

Tab« 

hidroksidu 

228,9 
237,2 
243,9 
246,3 
270,3 

sie 86. 

disociacija 

240,0 
242,3 
249,1 
250,9 
273,6 

s pakāpe p 

241,9 
245,6 
251,4 
255,7 
274,2') 

le 25°. 

V LiOH NaOH KOH RbOH CsOH 

4 
8 

16 
32 

86 

0,803 
0,841 
0,869 
0,887 

tabelē redz 

0,839 
0,883 
0,902 
0,923 

ams, ka : 

0,847 
0,877 
0,902 
0,910 

0,877 
0,885 
0,910 
0,916 

0,885 
0,899 
0,920 
0,935 

1) h i d r o k s i d u d i s o c i a c i j a s p a k ā p e p i e a u g , sirmu diso-
m e t a l a a t o m s v a r a m p a l i e l i n o t i e s . ciacijas pa-

_ _ _ _ kape un 
Ta ka skābju un sarmu disociacijas pakāpe uzlūkojama ka stiprums. 

viņu stipruma mērs, tad no ta varam taisit slēdzienu, ka metāla 
atomsvaram pieaugot, palielinās 

2) b ā z e s s t i p r u m s un 
3) m e t ā l a p o z i t i v a i s r a k s t u r s . 
Tas sevišķi uzskatami redzams, salīdzinot elektrības vadit­

spējas mazos atšķaidijumos (v = 4), kamēr lielos atšķaidijumos 
aiz disociacijas pakāpes palielināšanās, šās nelielās starpibas zi-
zinamā mērā kompensējas ar darba kļūdām. 

') dati priekš v = oo aprēķināti no atsevišķu jonu kustiguma pie 25° 
( L a n d o l t - B ö r n s t e i n , Physikalisch - chemische Tabellen). 

Tāļak, uz A r e n i u s a likuma pamata aprēķinājām hidr­
oksīdu d i s o c i a c i j a s p a k ā p e s o dažādos atšķaidi jumos: 

«=-£- . 
ļioo 
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Pozitīvā rak- Tādā kārtā kā no sāļu rašanās siltumiem, tā ari no bāžu 
S t U našanās! > r i disociacijas pakāpes skaidri redzams, ka metālu pozitivais rak-
atomsvaram sturs pakāpeniski p a s t i p r i n ā s no litija līdz cēzijam. Tas 
palielinoties. p j ļ n j g j s a s k a n a r mūsu uzskatiem par a t o m u u z b ū v i , kas 

bas fzskal-" P i e v e s t i 1 s- ( 3 9 5 - lP- P')- Aplūkojot l i t i j a modeli ii. s., 395. 
drojums. lp. p.), redzam, ka ārējais elektrons atrodas o t r ā orbitā, t. i 

diezgan tuvu atoma kodolam. Aiz to viņu ar lielu spēku pievelk 
pozitivais kodols un šis elektrons grūti atšķeļams. N a t r'i j a 
atomā ārējais elektrons atrodas trešā orbitā, tā tad kodols to pie­
velk ar mazāku spēku. Tādā kārtā, metāla atomsvaram palieli­
noties, ā r ē j ā elektrona pievilkšanas spēkiem uz centru pakāpe­
niski jāpamazinās (jo ārējās orbitas rādiuss palielinās) un reizā 
ar to jāpamazinās darbam, kas vajadzīgs ārējā elektrona at­
šķelšanai. 

Šāda ārējā elektrona atšķelšana, k ā ' zināms, noved pie 
vienvērtiga p o z i t i v a j o n a izcelšanās. Tā tad B atoma tieks­
mei pāriet pozitiva jona stāvoklī" (elektriskai tieksmei) jāpieaug 
līdz ar atomsvaru. 

Apvienojums. Tamlīdzigas parādības mēs novērojam ari citās periodiskās 
sistēmas grupās. Katrā atsevišķā grupā, elementu atomsvaram 
palielinoties, novērojama pakāpeniska pozitiva rakstura pastipri­
nāšanās un negativā — pamazinašanās. Tā, piem., halogēnu 
grupā visnegatīvākais ir fluors, bet vispozitīvākais elements — 
jods (sal. I. s., 372 lp. p.). 
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Trīsdesmitā lekcija. 
Pirmā grupa. V a r a apakšgrupa: v a r š , sudrabs 

un zelts. 
Varš. — Atrašanās. — Vara metalurģija. — Vara iegūšana slapjā 

ceļā. — Vara rafinēšana. — Vara ipašibas. — Vara izlietošana. — Vara kau­
sējumi. — V i e n v ē r t i g ā vara savienojumi. — Vara oksiduls, Cu 2 0. — 
Acetilena varš, Cu 2C 2. — Kuprosulfids, Cu2S. — Kuprochlorids, CuCl. — Kupro-
jodids, CuJ. — Kuprocianids, CuCN. — Kuprorodanids, CuCNS. — D i v -
v ē r t i g a vara savienojumi. — Vara oksids, CuO. — Vara hidroksids, 
Cu(OH).,. — Kuprisulfids, CuS. — Kuprichlorids, CuCl2 . 2H aO. - Bāziskie 
kuprikarbonati, CuC0 3 .Cu(OH) 2 un 2CuC0 3 .Cu(OH) 2 . — Kupriacetats, 
Cu(CH3COO)2 un vara bāziskie acetati. — F . ē l i n g a šķidums. — Kuprinitrats, 
Cu(N03) 2 . 6 H 2 0 . — Vara vitriols, CuSOj . 5 H 2 0 . — Vara savienojumu fiziolo­
ģiskā darbiba. — Liesmas nokrāsojums. — S u d r a b s . — Atrašanās. — 
Sudraba metalurģija. — Sudraba atdališana slapjā ceļā. — Sudraba elektrolī­
tiska nogulsnēšana. — Sudraba ipašibas. — Sudraba izlietošana. — Koloidālais 
sudrabs. — Sudraba savienojumi. — Sudraba oksids un hidroksids: A g 2 0 un 
AgOH. — Sudraba peroksids, A g 2 0 2 . — Sudraba sulfids, Ag 2S. — Sudraba 
chlorids, AgCl. — Sudraba bromids, AgBr. — Sudraba jodids, AgJ. — Sudraba 
cianids, AgCN. — Sudraba rodanids, AgCNS. — Sudraba karbonāts, A g 2 C 0 3 . — 
Sudraba nitrāts, AgN0 3 . — Sudraba . sulfāts, A g 2 S 0 4 . — Sudraba tiosulfats, 
A g 2 S 2 0 3 un viņa kompleksi. — F o t o g r ā f i j a . — Bromsudraba plates. — 
Eksponēšana. — Slēptā aina. — Attīstišana. — Fiksēšana. — Kopēšana. — 
Tonēšana. — Krāsu fotogrāfija. — Z e l t s . — Atrašanās. — Iegūšana. — Tīrī­
šana. — Zelta Ipašibas. — Koloidāls zelts. — Zelta izlietošana. — Zelta kau­
sējumi. — V i e n v ē r t i g ā zelta savienojumi. — Zelta oksiduls un hidroksi-
duls: Au 2 0 un AuOH. — Aurochlorids, AuCl. — Aurojodids, AuJ. — Auro-
cianūdeņraža skābe, HAu(CN)2. — T r ī s v ē r t i g a zelta savienojumi. — Zelt-
skābe, HAu0 2 . — Aurichlorids, AuCI3. — Aurisuliids, Au 2S 2 . — O a l v a n o -
s t e g i j a un g a l v a n o p l a s t i k a . — Izlietošana. — Cianidu kompleksi. •— 
.Vannu" sastāvs. — Galvaniskie nospiedumi. — V a r a a p a k š g r u p a s me­
t ā l u p ā r s k a t s . — Atšķirība no sārmu metāliem. — Fizikālo īpašibu salī­
dzinājums. — Ķimisko īpašibu salīdzinājums. — Anjonu rašanās. — Reducē­
šana. — Halogēnu sāļi. — Sakars ar astoto grupu. — 

Bez sārmu metāliem, kurus aplūkojām iepriekšējā lekcijā, 
pirmā grupā atrodam vēl trīs metālus, kuri pilnigi atšķiras no 
sārmu metāliem un ari viens no otra daudzkārt atšķiras' vairāk " 
nekā pirmās apakšgrupas atsevišķi priekšstāvji. Šie metāli ir : v a ŗ š, 
s u d r a b s un z e l t s . Šie trīs elementi sastāda s e v i š ķ u pir­
mās grupas apakšgrupu, kuru saucam vara apakšgrupu. 

Varš, Cu (Cuprum). 

No šiem trim elementiem visvairāk dabā izplatits (un aiz Atrašanās, 
to ari vislētaks) ir varš. Tas samērā reti sastopams tīrradņa 
veidā (t. i. kā metāls), un proti: Uralos un Augš-Ezera apvidos 
Ziemeļ-Amerikā. Visbiežaki varš sastopams kā oksidi, sēra sa-
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vienojumi un bāziski karbonāti. Ļoti bagāti vara iegulumi at­
rodas Ziemeļ-Amerikas Savienotās Valstīs, Dienvidus Amerikā 
(Čili, Peru un Bolivijā) un Austrālijas dienvidos, bet Eiropā — 
Uralos, Harca kalnājos u. c. Vara iegūšanai svarigakās ir se-
košas rūdas: 

v a r a s a r k a n ā rūda (sarkana kristāliska masa), sastā­
voša no vara oksiduļa, Cu. ,0 ; 

v a r a m e l n ā rūda, kas sastāv galvenā kārtā no vara ok­
sīda, CuO, un sastopama retāk; 

v a r a s p ī d u m s , kuram dzeltens metālisks spīdums un 
sastāvs: C u 2 S ; 

v a r a d z e l z n i s — ir dzelzs un vara divkārš sulfids; 
ta sastāvs: CuS . F e S ; ta ir visparastākā vara rūda; 

m a l a c h i t s u n v a r a l a z u r a — bāziskie vara karbo­
nāti; malachita sastāvs: C u C 0 3 . Cu(OH) 2 ; viņam zaļa krāsa ar 
visdažadakām niansēm, kāpēc to mēdz lietot izrotājumiem; vara 
lazura, kuras sastāvs: 2 C u C 0 3 . Cu(OH) 2 , ir zilgana un to lieto 
dažos gadijienos kā krāsu; 

a t a k a m i t s , CuCl., . 3Cu(OH) 2 , ir bāzisks kuprichlorids; 
tas sastopams Atakamas tuksnesī (Čilē) un ir diezgan rets mi­
nerāls. 

Vara rūdas sastopas visbiežaki maisijumā ar citām rūdām 
un iežiem un tāpēc metāliska vara iegūšana no tām saistita ar 
lielām gŗūtibam, jo nepieciešams varu attīrit no citiem elemen­
tiem, galvenā kārtā no dzelzs. Vara iegūšanu lielos apmēros iz­
dara pēc divām metodēm: 

1) s a u s ā c e ļ ā un 
2) s l a p j ā c e ļ ā . 
Sausā ceļā apstrādā parasti dzelžņus un vispār rūdas, kurās 

liels vara procents, turpretim slapjā ceļā — iežus, kuros maz 
vara. 

Vara Varu izstrādā no rūdām sausā ceļā, tās apdedzinot, pakā-
metaiurģija. peniski reducējot varu un oksidējot citus piemaisitos metālus. 

Šie procesi attiecas uz metalurģiju. " Mūs interesē šeit ne tik 
daudz šo procesu techniskā puse, kā, piem., cepļu konstrukcija u. 
t. 1. cik viņu ķimiskā daba, t. i. reakciju mechanisms. 

Dzelžņus (piem., C u S . FeS) apdedzinot, vara sulfids pa 
daļai oksidejas vara oksidā, pa daļai kuprosulfidā: 

2CuS + 0 2 = Cu,S - f SO._, 
2 £ u S + j 0 2 = ļ C u O - f - 2 S 0 2 . 

Iegūtos apdedzināšanas produktus pēc tam kausē ar ogli 
un silikātiem. Pie tam vara oksids reducējas kuprosulfidā, kas 
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sakūst ar dzelzs sulfidu „ v a ŗ a a k m e n ī " ; pēdējs satur vara un 
dzelzs divkāršus sulfidus: 

2CuO + C = 2Cu -f- C 0 2 

2CuO + GttgS = 4Cu - f SO._, 
4 C u ' + 3 F e S = ( C u 2 S ) 2 . FeS + 2Fe. 

Liekā dzelzs oksidejas par FeO un pāriet sārņos (šlakā) kā 
dzelzs silikāts, FeSiO a . 

„Vaŗa akmeni" pēc tam 
oksidē konvertorā, kas re­
dzams 252. zīmējumā. 

Cilindri a, kas griežas 
ap asi uz ritenišiem g, lej 
tieši no cepļa pa caurumu 
e izkausētu „vaŗa akmeni". 

Gaisu sakausētās masas 
oksidēšanai pūš pa c. Kon­
vertora iekšpuse izlikta ar 
maisijumu no magnezita un 
silikātiem. Ar gaisu oksi­
dējot, dzelzs sulfids sadeg, 
radidams ar kramaiui šķi­
drus sārņus, bet kuprosul-
fids oksidejoties pārvēršas 
„ melnā varā", ko procesa 

Zim. № 252. Konvertors vara kausēšanai. D e i g ā s ielaiž vannā d. B Vara 

akmeņa" oksidēšanu izteic sekosi nolīdzinajumi: 

Cu 2 S + 0 2 = 2Cu + S 0 2 + 147680 cal. 

2FeS + 3 0 2 + 2 S i O a == 2 F e S i 0 3 + 2 S 0 2 + 239720 cal. 

Tā kā šajās reakcijās atdalās ļoti daudz siltuma, konvertors 
nav jāsilda, un masa reakcijas siltumā paliek uguns-šķidrā 
stāvoklī. 

Spānijā un Portugālē dzelžņus sakrauj čupās zem klajas vara iegīī-
debess, kur tie, pa laikam aplaistiti ar ūdeni, trusē vairāk gadus, šana slapjā 
Zem gaisa slāpekļa iespaida pirits oksidejas ferisulfatā: 

2 F e S 2 + 1 5 0 + H 2 0 = F e 2 ( S 0 4 ) 3 + H 2 S 0 4 . 

Ferisulfats oksidē vara sulfidu vara sulfātā: 

4 F e 2 ( S 0 4 ) 3 4 - CuS + 4 H 2 0 &= 8 F e S 0 4 + C u S 0 4 + 4 H 2 S 0 4 . 

Iegūtos sulfātus atskalo ar ūdeni un varu nogulsnē ar dzelzi: 

C u Š 0 4 + Fe = F e S 0 4 + Cu. 



Varš pie tam atdalās no šķīduma ka smalks pulverits („ce-
mentets varš"), kuru vēlāk pārkausē. 

.Piritu apdegumus, kurus dabon no sērskābes fabrikām un 
kuri satur varu mazos vairumos kā Cu.jS, vispirms apdedzina, 
piemaisot tiem 20°/o akmeņsāļa. Apdegumos atrodošais sērs 
sadeg par S 0 2 un reaģē ar kuprosulfidu un sāli pēc šādiem no-
līdzinajumiem: 

S 0 2 + 2NaCl - f 0 „ = N a 2 S 0 4 + CU (sal. I. s., 317. lp. p.) . 

2Cu 2 S - f 2C1 2 + 2 0 a = 2CuCl 2 + 2SO. , 

Pēc tam atskalo kuprichloridu ar ūdeni (vaj ar vāju skābi) 
un varu nogulsnē no šķīduma ar dzelzi, kā aizrādits augstāk. 

Amerikā vara rūdas, kas satur vara oksidus un bāziskos 
karbonātus, skalo ar sērskābi un tādā ceļā varu pārvērš sulfātā, 
no kura metālisks varš nogulsnejams ar dzelzi. 

Sausā ceļā iegūtam „melnatn" varam, kā ari nogulsnetam 
„cementetam" varam piemaisiti citi metāli, kas stipri pazemina 
ta īpašibas (sevišķi elektrības vadītspēju). No otras puses tas 
satur piemaisitus dārgmetālus, sudrabu un zeltu, kuru iegūšana 
pati par sevi rada lielu interesi. Vara tīrišanu, ko sauc „ r a f i -
n ē š a n u " , izdara šimbrīžam vienigi e l e k t r o l ī t i s k ā ceļā. 
Elektrolizē lieto anodus no „melnā" vara (zīm. 2.53) un katodus 

Tas satur ne mazāk par 99,98°/o vara un to galvena kārta lieto 
priekš elektriskiem vadiem. 

Zim. № 253 .Melna' vara anodi elek­
trolītiskai rafinēšanai. 

no plānām tīra vara plati­

tem (kuras iegūst atseviš­

ķās vannās). Kā elektrolitu 
lieto sērskābā vara šķīdu­
mu, kas satur ap 20°/o 
C u S 0 4 un 4°/o brīvas sēr­
skābes. Elektrolīzes pro­
cesā varš (kā ari citi mazāk 
cēli metāli) pie a n o d a šķīst, 
radidams Cu1- jonus, tur­
pretim sudrabs, zelts un pla­
tina nešķīst un krīt vannas 
dibenā kā „anoda dūņas". 
Šās dūņas atsevišķi pār­
strādā cēlmetālos. Uz k a ­
t o d a platēm nogulstas no 
šķīduma tīrs varš kā cieti 
piestāvoša masa. „Elektrolī­
tiskais varš" sevišķi tīrs. 
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Tīrs varš ir sarkans metāls. Tam liela stiepes pretestiba Vara 
un ari liela staipamiba. Tīrs varš ir viens no labākiem elek- I p a s i a s ' 
triskās strāvas vaditajiem. Bet jau mazi citu metālu piemaisijumi 
viņam šo spēju stipri pavājina. Aiz to priekš elektriskiem vadiem 
lieto vienigi „ e l e k t r o l i t i s k o varu". 

Varš parastā temperatūrā-sausā gaisā ņeoksidejas. Bet mi­
truma un oglekļa dioksida klātbūtnē tas pārklājas ar cieti piestā­
vošu B sūbas" kārtu, kurai skaista pelēka krāsa. Ta sastāv no 
vara bāziskiem karbonātiem. Tāda sūba rodas uz jumtiem, pie­
minekļiem u. t. 1. vara un bronzas priekšmetiem un tai liela 
mākslas vērtiba. Bet sildot varš sadeg melnā vara oksidā: 

2Cu - f Oo = 2CuO (sal. I. s., 19 lp. p.). 

Sildot varš tieši savienojas ar halogēniem, radot halogēnu 
sāļus: CuCĻ, CuBr 2 , CuJ 2 , bet atšķaidītās skābēs šķīst ļoti lēni 
(reizā iedarbojoties ari gaisa skābeklim). Varš viegli un ātri šķīst 
tikai slāpekļskābē, kā koncentrētā, tā ari atšķaidītā, pārvērsdamies 
nitrātā, Cu(NOg), (sal. I. s., 170 lp. p.). 

Varš rada divējādus savienojumus. O k s i d u ļ a savieno­
jumos (kuprosavienojumos) tas v i e n v ē r t ī g s , bet o k s i d a sa­
vienojumos (kuprisavienojumos) — d i v v ē r t i g s . 

Dzīves ikdienibā no vara pagatavo dažādus virtuvēs node- V a i \ ^ e i o ' 
rigus traukus. Tā kā varš ogļskābes klātbūtnē šķīst (sevišķi skā­
bos šķīdumos), to alvo, t. i. viņa virspusi pārklāj ar alvas kārtu. 
Pēdējā laikā tomēr vara trauku vietā lieto traukus no dzelzs 
(emaljētus) un aluminija. Technikā no vara izgatavo pārtvaicē­
jamos kubus, katlus (alus daritavās) u. 1.1. aparātus, kuru priekš-

^rociba pastāv ķimiskā izturibā un labā siltuma vadišanā. Gal­
venā kārtā varu izlieto elektrotechnikā, par ko jau runājām 
senāk. 

Ārkārtigi svariga loma praktiķa ir vara kausējumiem ar V a r a kause-
citiem metāliem: misiņara, bronzai un jaunsudrabam. M i s i ņ u , u m i " 
sauc vara un cinka kausējumus, kas satur 20°/o—50% cinka. 
Tie ir pa daļai cinka «cieti šķīdumi" varā, pa daļai noteikti ķi-
miski savienojumi, piem., Cu 2 Zn 3 . Vara kausējumus ar cinku, 
kas satur mazāk par 18°/o cinka, sauc t o m b a k u . Tiem zelta 
spožums un viņus lieto lētiem rotājumiem. Vara kausējumus ar 
alvu sauc b r o n z u . To pazina jau aizvēsturiskos laikos, kad no 
viņas izgatavoja ieročus un dažādas citas lietas (sal. I. s., 8. lp.p.). 
Bronzai skaista krāsa, ta cietāka nekā varš un ari stiepes pre­
testiba tai lielāka. No bronzas viegli atlejami dažādi priekš­
meti. Zvanu bronza satur 20°/o alvas. Parastā bronza, no kuras 
pagatavo mākslas priekšmetus un mašinu daļas, satur ap 8°/o 
alvas un cinka, piemaisījumu. Starp vara kausējumiem ar alvu 
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zināms ari noteikts savienojums, kura sastāvs: Cu : ļ Sn un kurš 
cietā vaidā pa daļai izšķīdināms abos komponentos. 

J a u n s u d r a b s (alpaks, alfenids) sastāv no vara kausēju­
miem ar niķeli un cinku. Tas ļoti spīdošs un krāsas ziņā sudrabam 
līdzigs metāls. Tāpēc no ta mēdz pagatavot rotu lietas, karotes, 
nažu rokturus u. t. I. priekšmetus. Varš samaisāms ar niķeli 
v i s ā d o s s a m ē r o s ne tikai šķidrā, bet arī cietā veidā; abi me­
tāli nedod noteiktus savienojumus. 

Vara kausējumiem ar aluminiju, kas satur 5—10°/o AI, ir 
dzeltena krāsa un tie pazīstami kā a l u m i n i j a b r o n z a . Šajos 
kausējumos atšķirami noteikti, dažāda sastāva savienojumi: 
Cu 3Al, CuAl, CuAĻ. 

Vienvērtļga V a r a o k s i d u l s , C u 2 0 , rodas kā sarkans nogulsnis, redu-
V anojumi! e c e J ° t divvērtiga vara sārmainus šķīdumus; piem., zilam vara hidr-
Vara oksi- °ksida šķīdumam kodigā natrā pielejot hidroksilaminu, a u k -
duls, Cu 2 0 . s t u m ā nogulstas vara hidroksiduls, kas sildot pārvēršas vara 

oksidulā: 

2Na 2 CuO a -+- 2NH.,OH = 2CuOH + 4NaOH + N 2 

(sal. I. s., 180 lp. p.) 

2CuOH = C u 2 0 + H a O. 

Vara oksiduls šķīst izkausētā varā un rada ar to m e t ā ­
l i s k u s kausējumus, no kuriem sacietējot .kristalizējas abi kom­
ponenti kā e v t e k t i s k i m a i s i j u m i (sal. I. s., 125. lp. p.). 
Pēc H e i n a (Heyn) pētijumiem, šo maisijumu evtektiskā tempe­
ratūra ir 1084° un ta atbilst sastāvam ar 3,5°'o C u 2 0 (sal. 
zīm. 254). 

a 1 1 J 1 S 4 1 8 9 <0%Cfi 

Zīm. № 254. Cu -ļ- CuaO kausējumu sacietēšanas un kušanas 
temperatūras. 
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Tabele 87. 
Cu - f C u 2 0 kausējumu sacietēšanas un kušanas temperatūras 

pēc H e i n a (Heyn). 

Cu.,0 saturs kau­
sējumā 

T e m p e r a t u r a Cu.,0 saturs kau­
sējumā sacietēšanas sākumā sacietēšanas beigās 

0,080/r» Cu.,0 1102° 
1,16 1095° 1085° 
1,75 1089° 1084° 
3,5 1084° 1084° 
3,4 1084° 1084° 
4,7 1116° 1084° 
6,3 1149° 1084° 
9,0 1186° 1084° 

Acetilena varš, Cu 2 C 2 , rodas ka sarkans nogulsnis, kupro- Acetilena 
chlorida amonjaka šķīdumā laižot acetilenu (sal. I. s., 226. lp. p.): v a f S ' c 2 C u 2 

2CuCl + C 2 H 2 = 2HC1 + C 2Cu. 2. 

Tas ir ūdeņraža apmaiņas produkts acetilena pret metālu: 
Cu — C = C — Cu, un sildot sprāgst .līdzigi citiem metā­
liskiem acetilena atvasinājumiem. 

K u p r o s u l f i d s , Cu 2 S, attīstās kuprisulfidu sildot ūdeņraža Kuprosulfids, 
straumē: C u a S -

2CuS + H 2 = Cu 2 S + H 2 S. 

Tas ir augstās temperatūrās stabils savienojums. Tāpēc ar 
šo reakciju k v a n t i t a t i v ā analizē noteic vara daudzumu. 

K u p r o c h l o r i d s , CuCl, pagatavojams izšķīdinot varu sāls- Kuprochlo-
skābē, kurā izšķldis kuprichlorids: n d s ' C u C 1 -

CuCl 2 - f Cu — 2CuCl. 

Kuprochlorids ūdeni nešķīst un tāpēc rodas kā balts no­
gulsnis. Tas šķīst koncentrētā sālsskābē, pie kam rodas kom-
pleksis: kuprochlorūdeņraža skābe. Atšķaiditos šķīdumos pie 
tam norisinās šādas reakcijas: 

CuCl + HC1 = HCuCI 2 

HCuCl 2 « ± H- - f C u C l 2 ' . 

Bet koncentrētos šķīdumos, pēc B o d l e n d e r a (Bodlander) 
un Š t o r b e k a (Storbeck) pētijumiem, rodas citāda sastāva kom­
pleksa skābe, un proti: H 2 CuCl 3 , kas disociē pēc nolīdzinajuma: 

H 2 CuCl 3 J ± 2H- -4- CuCI 3 " . 
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Kuprochlorids viegli šķist ari amonjakā, radidams kompleksa 
sāli Cu(NH ; ļ )Xl , kas šķīdumā atdala kuproamonjaka k a t j o n u : 

Cu(NH 3),Cl £ ± Cu(NH3)./ 4 - CV. 

Šis šķīdums gaisā viegli oksidejas, mainidams savu krāsu 
pret intensivu tumši-zilu, pie kam kuproamonjaka sāls pārvēršas 
kupriamonjaka sālī. Aiz ša iemesla šo šķīdumu lieto gāžu ana­
lizē skābekļa noteikšanai adsorbcijas ceļā (saļ. I. s., 34. lp. p.). 
Tas savienojas ari ar oglekļa oksidu un rada kompleksi: 
2CuCl . CO . 2 H 2 0 (sal. I. s., 252. lp. p.). 

Kuprojodids, K u p r o j o d i d s , CuJ, rodas divvērtiga vara (piem. CuSO.,) 
šķīdumam pielejot jodkalija šķīdumu. Pirmā fāzē attīstās k u p r i -
j o d i d s : 

Cu- + 2 J ' = CuJ... 

Ša viela ūdens šķīdumā tomēr nestabila un sadaļas k u p r o -
j o d i d ā un jodā: 

2CuJ 2 = 2CuJ + J 2 . 

Tā kā kuprojodids ūdenī nešķīst, tas šķīdumā nogulstas un 
reakcija norisinās līdz beigām. Iegūtam šķīdumam pieliekot fero-
sulfatu vaj nātrija sulfitu, jods reducējas joda jonā (I. s., 359. lp. p.), 
šķīdums top bezkrāsains un dibina paliek b a l t s kuprojodida 
nogulsnis. 

K U CuCN ! i d S ' K u p r o c i a n i d s , CuCN, rodas līdzigi kuprojodidam, 
pieliekot ciankaliju šķīdumiem, kas satur d i v v ē r t i g a vara 
jonu C u - - : 

C u - 4 - 2 C N ' =F Cu(CN) 2 

2Cu(CN) a = ; 2CuCN + (CN) 2 . 

Kuprocianids izšķīst l i e k ā ciankalijā un rada kompleksi: 
kālija kuprocianidu, K 3 Cu(CN)ļ : 

CuCN + 3CN' = CuiCN)/". 

Šis šķīdums ar sērūdeņradi n e d o d nogulsni. Tas nozīmē, 
ka varš šajā gadijienā atrodas jona kompleksi. 

Kupro- Tamlīdzīga reakcija norisinās ari starp- d i v v ē r t i g a vara 
rodanids u n rodana joniem. Sākumā rodas brūns k u p r i r o d a n i d a no-
CuCNS. , 

gulsnis: 

Cu- + 2 C N S ' = Cu(CNS) 2 , 

kas lēni reducējas b a l t a s krāsas kuprorodanidā. Šķīdumam 
pielejot sērpaskābi, šis process paātrinās: 

2Cu(CNS) 2 + S 0 3 " + H 2 0 == S 0 4 " + 2HCNS 4 - 2CuCNS. 
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Šo reakciju lieto vara tilpuma analizē pēc F o l h a r d a 
(Volhard). 

Citi vienvērtiga vara sāji ūdens klātbūtnē pa daļai sadaļas 
kuprisālī un metāliskā varā. Tas notiek, piem., ar kuprosulfatu, 
C u 2 S O t . Jonu nolīdzinajumā ša reakcija izsakāma šādi: 

2Cu - < > C u " - ļ - Cu. 

Varu karsējot gaisā un skābekli, rodas melns vara oksids Divvērhga 
(sal. I. s., 132. lp. p. ) : 

2Cu + 0 2 = 2CuO. 

vara 
savienojumi. 

Vara hidr­
oksīds 

Cu(OH)2. 

Та ir stabila viela, kas sildot nesadalās. Bet ūdeņradis, vara oksids, 
oglekļa oksids un organiskas, viegli gaistošas, vielas to viegli reducē C u ° -
atpakaļ metālā (sal. I. s., 20. un 251 . lp. р.). Vara oksidu lieto 
„eIementarāB organisku vielu analizē kā oglekļa un ūdeņraža 
oksidētāju. 

J a karsējam sarullētu vara sietiņu virs Bunzena degļa liesmas, 
tas oksidejas un top melns. J a šo nokarsēto sietiņu ielaižam 
mēģinājumu stobriņā, kurā metilalkohols (zlm. 255), tas reducējas 
un kļūst atkal sarkans. 

Sērskābā vara šķīdumam pielejot at­
šķaidīta kodigā nātrija šķīdumu, rodas zaļš 
bāziskā vara sulfāta nogulsnis, kas zem 
stipra sārma iespaida pārvēršas z i l g a n ā 
v a r a h i d r o k s ī d a n o g u l s n i : 

Cu- + 2 0 H ' = Cu(OH),. 

Vara hidroksids pat ūdenī karsējot viegli 
atdala ūdeni, jo hidroksīda disociacijas 
spiediens 100° temperatūrā lielāks par atmo­
sfēras spiedienu. Tas pārvēršas pie tam 
vara oksidā: 

Cu(OH), = H 2 0 + CuO. 
Zīm. № 255. Oksidēta . . , . . . 
vara sietiņa reducēšana A l z s a iemesla zilais vara hidroksīds, 
ar metilaikoholu mēģi- ko iegūst nogulsnejot Šķīdumu, sildot kļūst 

najumu stobriņa. , 
' ' melns. 

Vara hidroksids šķīst ne tikai skābēs, bet ari s t i p r o s 
s ā r m o s , j ā t i e pielieti p ā r s v a r ā , pie kam šajā gadijienā 
rodas „vaŗa" skābes sāļi : kupriti, piem., N a 2 C u 0 2 : 

Cu(OH) 2 + 2 0 H ' ^ ± 2 H 2 0 4 - C u 0 2 " . 

Tas norāda, ka vara hidroksids zināmā mērā amfoters 
elektrolits. Vara hidroksida sārmaini šķīdumi ir vijoleti 
un ar cukura vielām reducējas vara oksidulā. ' Nogulsneto 
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vara hidroksidu lieto kā zilu krāsu zem nosaukuma „Bremenes 
ziļāJL—Ša krāsa tomēr nav izturiga un sevišķi no sērūdeņraža 
ta pārvēršas melnā vara sulfidā. 

Pielejot amonjaku šķīdumiem, kas satur Cu" jonus, 
sākumā rodas vara hidroksids; bet liekā amonjakā tas viegli iz­
šķīst, pie kam rodas intensivi zils šķīdums, kas satur vara-
amonjaka katjona kompleksi, C u ( N H 3 ) 4 " : 

Cu- 4 - 2NH 4 OH = Cu(OH)., 4 - 2NH 4-

Cu(OH),, 4 - 4NH 3 = Cu|NH3>,- 4 - 2 0 H ' . 

Vara sāļu amonjaka šķīdumiem pat lielā atšķaidījumā tik 
spilgti zila krāsa, ka reakciju ar amonjaku lieto vara jonu kvali­
tatīvai noteikšanai. No amonjaka piesātināta šķīduma kristali­
zējas kompleksis: Cu(NH 3 ) 4 (OH), .H,0 . 

Vara hidroksida amonjaka šķīdumu praktiķa pagatavo, gaisu 
laižot pār vara skaidiņām, kas iemērktas amonjaka šķīdumā. Šis 
šķīdums pazīstams kā Š v e i c e r a (Schweitzer) reaktivs un tam 
piemīt īpašiba izšķīdināt celulozu. Pie tam rodas valkana šķidra 
masa, kuru caur kapilariem izspiež tievos spožos diegos. Šādā 
ceļā iegūtais produkts pazīstams kā m ā k s l i g a i s z ī d s . 

KuprisulHds, K u p r i s u l f i d s rodas kā melns nogulsnis, vara sāļu 
C u S ' šķīdumos laižot sērūdeņradi: 

C u " + H 8 S CuS 4 - 2H-

Ša reakcija ir apgriezeniska, jo iegūtais nogulsnis liekā 
skābē (sālsskābē vaj slāpekļskābē) atkal izšķīst. 

Kuprichlorids, Vara oksidam šķīstot sālsskābē, rodas k u p r i c h l o r i d s , 
CuCl 2.2H 20. ķ a s n 0 ūdens šķīduma kristalizējas kā hidrats C u C l 2 . 2 H 2 0 . Hidratu 

sildot līdz 150°, tas zaudē ūdeni, bet karsējot vēl tāļak — atdala 
chloru un pārvēršas kuprochloridā: 

2CuCĻ = 2CuCl 4 - Cl , . 

To lieto D i k o n a (Deacon) procesā kā katalizatoru chlora 
pagatavošanai no sālsskābes un gaisa (sal. I. s., 302. lp. p.). 

Atšķaiditi kuprichlörida šķīdumi nokrāsoti zilā krāsā, kas 
raksturīga C u " joniem, bet koncentrēti šķīdumi ir zaļgani-brūni. 
Tāda pat krāsa ir ari atšķaiditiem kuprichlörida šķīdumiem, kuriem 
pielieta koncentrēta sālsskābe. Tas norāda uz jonu kompleksu 
attīstišanos, kuriem, acīmredzot, šāds sastāvs: 

CuCĻ 4 - 2C1' = CuCl/ . 

Tie atbilst pēc sava sastāva k u p r i c h l o r ū d e ņ r a ž a 
s k ā b e i : H 2 CuCl 4 . 
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Šķīdumos kuprisāļus nogulsnejot ar sārmu metālu karbona-Bāsskie kupri-

tiem, rodas bāziskais vara karbonāts: CuCO .Cu(OH) 

2Cu - + 2 C O s " + 2 H 2 0 = CuCO s . eu (OH) a 4 - H£0,. 2 C u C O
u £ u ( 0 H ) 2 . 

Tas ir zaļas krāsas savienojums un atrodas dabā kā minerāls 
m a l a c h i t s (sal. 72. lp. p.). To lieto kā zaļu krāsu zem „kalnu 
zaļuma" nosaukuma. 

Ja uz iegūto vara hidroksimonokarbonatu iedarbojamies ar 
ogļskābi zem 4 atm. spiediena, tas pārvēršas hidroķsibikarbonatā: 

3[CuCO s .Cu(OH) 2 ļ + C 0 2 = 2[(CuC03) 2 .Cu(OH) 2] 4 - H 2 0 . 
Šis zilais savienojums sastopams kā minerāls v a r a l a z u r a . 

Praktiskā dzīvē šo krāsu sauc „kalnu zilumu". Tomēr ta tikpat 
neizturiga, kā „Bremenes zilā", un tāpēc to reti lieto. 

N e i t r ā l s k u p r i a c e t a t s rodas divkāršas apmaiņas reakcijā cuļct^COO) 
starp kuprisulfatu un kalcija acetatu: un bāziskie vara 

C u S 0 4 4 - Ca(CH 3 COO) 2 == C a S 0 4 + Cu(CH s COO) 2 . a c e t a t i -

Tas kristalizējas no ūdens šķīduma ar 1 ūdens molekulu. 
Vara b ā z i s k i e acetati rodas etiķim iedarbojoties uz varu. Tie 
pazīstami kā vara z a ļ u m s un tos lieto glezniecibā, kā ari daž­
reiz ārstniecibā smēru u. t. 1. preparātu izgatavošanai. Sevišķi 
vērtigs .franču" zaļums, ko iegūst vīnogu sulai rūgstot vara 
klātbūtnē. 

Kālija un nātrija tartarats ( , S e g n e t a sāls") izšķīdina sār- f - ^ - l J n g a 

mainā šķīdumā vara hidroksidu, radot kālija un nātrija k u p r i -
t a r t a r a t u , kurā varš apmainijis vīnskābes h i d r o k s i l u grupās 
ūdeņradi: 

KOOC — CH — CHO — CHO — COONa. 

I -CU-- I 
Šādi iegūtais šķīdums nokrāsots tumši-zilā krāsā un saucas 

F ē l i n g a (Fehling) šķīdums. Tas — reaktivs uz ķekarcukuru. 
JF ļekarcukura (glikozas) šķīdumam (vaj ari urinai, kas satur 
cukuru) pielejam F ē l i n g a šķīdumu, varš sildot reducējas un at­
dalās kā sarkans vara oksiduļa, C u , 0 , nogulsnis (sal. 76. lp. p.). 

K u p r i n i t r a t s , C u ( N 0 3 ) 2 rodas varu šķīdinot slāpekļskābē Kuprinitrats, 
un kristalizējas no šķīduma kā hidrats C u ( N 0 3 ) 2 . 6 H 2 0 . Šās vielasCu(N0 3) 2.6H aO. 
kristāli ļoti viegli šķīst ūdenī, kā ari savā kristalizācijas ūdenī pie 
26° un ļoti labi oksidētāji: ar kuprinitrata spirta šķīdumu pie­
sātināts un izžāvēts papirs viegli aizdegas. Bet ja šās vielas 
kristālus ietinam alvas folijā, ari alva aizdegas un pārvēršas alvas 
dioksidā, S n 0 2 . 

K u p r i s u l f a t s , ko pazīst kā v a r a v i t r i o l u , ir v i s p a r a - ^ J ^ v ļ ^ 0 ^ ' 
stakais vara savienojums. Tas iegūstams vara skaidiņas izšķī- 4 2 

dinot karstā koncentrētā sērskābē: 
Neorganiskās ķīmijas kurss. II. s. 6 
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Cu + 2 H a S 0 4 = C u S 0 4 4 - 2 H 2 0 + S 0 2 . 

Vara vitriols kristalizējas no atšķaidīta ūdens šķīduma kā 
hidrats: C u S 0 4 . 5 H 2 0 . Pēdējo sildot līdz 30°, tas zaudē 2 ūdens 
molekulas un pārvēršas trihidratā: 

C u S 0 4 . 5 H 2 0 ŗ + C u S 0 4 . 3 H 2 0 4 - 2 r ļ , 0 . 

Sildot līdz 100°, trihidrats zaudē vēl 2 ūdens molekulas un 
pārvēršas monohidratā: 

C u S 0 4 . 3 H . 2 0 ī ± C u S 0 4 . H 2 0 + 2 H 2 0 . 

Beidzamā ūdens molekula atdalās tikai par 200° augstākā 
temperatūrā: 

C u S 0 4 . H 2 0 7 ± C u S 0 4 + H 2 0 . 

Ja pentahidratu p a k ā p e n i s k i atūdeņojam tukšā telpā, 
izmērojot pie tam tvaika spiedienus pie dažāda ūdens satura 
C u S 0 4 hidratos, izrādās, ka hidratu tvaika spiediens mainas 
lēcieniem. Pie 50° šos lēcienus raksturo šādi dati: 

hidratam C u S 0 4 . 5 H 2 0 . . . . 47 mm 
C u S 0 4 . 3 H 2 0 . . . . 30 mm 
C u S 0 4 . H 2 0 4,4 mm. 

Ja atzīmējam minētos datus koordinātu sistēmā, un proti: uz 
abscisas — ūdens molu skaitu pret vienu C u S 0 4 molu, bet uz 
ordinatas attiecigus tvaika spiedienus p, rodas trepēm līdziga 

līkne (zīm. 256), kas norāda 
hidratu tvaika spiedienu 
maiņu. Tas pilnigi saskan 

4-7 m/m 

3 0 m/m 

^.^ m/m 

H2O 5aq.3aq. iaq. C u S O -

Zīm. № 256. CuS0 4 hidratu disociacijas spie­
dieni pēc Vant­Hofa (van't Hoff). 

ar G i b s a (Gibbs) fāžu li­

kumu. Un tiešam, uzlū­

kojot hidratu dažādus mai­

sījumus kā divu kompo­

nentu sistēmas ( C u S 0 4 un 
H 2 0 ) , redzam, ka pie pa­

stāviga tvaika spiediena 
vienmēr atrodas līdzsvarā 
t r ī s fāzes: 

1) krist. C u S 0 4 . 5 H 2 0 + krist. C u S 0 4 . 3 H 2 0 + tvaiks, vaj 

2) krist. C u S 0 4 . 3 H 2 0 4 ­ krist. C u S 0 4 . H a O 4 ­ tvaiks, vaj 
3) krist. C u S 0 4 . H 2 0 + krist'. C u S 0 4 4 ­ tvaiks. 

. Katrā no šeit pievestiem gadijieniem, saskaņā ar fāžu likumu, 
patvaļigi grozāmo parametru skaits 

P = n + 2 — F = 1 (sal. 1. s., 128. lp. p.). 
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Tā tad no šām sistēmām katrai jābūt v i e n v a r i anta i uri 
noteiktā temperatūrā jāuzrāda p a s t ā v i g s s p i e d i e n s , ko apstip­
rina ari 256 zīmējumā pievestā līkne. 

Bezūdens kuprisulfats spēji uzsūc ūdeni, kāpēc to bieži lieto 
organisku šķīdumu atbrīvošanai no pēdējām mitruma iezīmēm. 

No kuprisulfata amonjaka šķīduma kristalizējas t e t r a -
a m o n j a k a t a kompleksis: C u ( N H 3 ) 4 S 0 4 . H , 0 . Tas uzlūkojams 
kā četru ūdens molekulu apmaiņas produkts vara sulfāta penta-
hidratā: C u S 0 4 . 5 H 2 0 . 

Tabele 88. 
C u S 0 4 . 5 H , 0 š ķ ī s t a m i b a 1 0 0 g r a m o s ū d e n s . 

Temperatura: 

Šķīstamiba: 

0° 

18,20 

10° 

20,92 

20° 

23,55 

30« 

26,63 

40° 

30,29 

50° 

34,14 

Temperatura: 

Šķīstamiba: 

60° 

38,83 

70° 

45,06 

80° 

53,15 

90° 

64,23 

-

100° 

75,35 gr. bezūdens 
sāļa 

Par vara arsenpaskābiem savienojumiem, kas ir pamats 
diezgan izplatitās krāsās, k ā : Š v e i n f u r t a s z a ļ u m s un 
Š ē l e s zaļums, runāsim lekcijā par arsenu. 

Varš niecigos vairumos atrodams daudzos stādos un ari Vara savie-
dzīvnieku organismā: tas atrasts asinīs, žultā un aknās. B e t n o \ " ģ j " ^ 2 1 0 " 
lielos daudzumos tas neapšaubāmi kaitigs. Tāpēc ari lieto vara darbiba. 
savienojumus stādu izsargāšanai no slimibu dīgļiem. Tā, pie­
mēram, aplaistot ar vara vitriola šķīdumu, vīnogu kokus aizsargā 
pret filokseru. Šķīdumi, nelielā mērā saturoši vara sāļus, veicina 
jaunu stādu (kviešu, zirņu u. c.) attīstibu. 

Gaistoši vara savienojumi nokrāso Bunzena degļa liesmu Liesmas 
z a ļ ā k r ā s ā . Uz to dibināta B e i l š t e i n a chlora pierādišanas nokrasojums. 
reakcija organiskos savienojumos. Nedaudz pētāmās vielas sa­
maisa ar vara oksidu un uz platinas drāts ieliek Bunzena degļa 
liesmā. Halogēnu klātbūtnē rodas vara halogēna sāls, kura tvaiki 
nokrāso liesmu spilgti zaļā krāsā. 

Sudrabs, Ag (Argentum). 

Sudrabs bij zināms jau sirmā senatnē un jau toreiz to 
augsti vērtēja kā cēlmetālu, kas neoksidejas gaisā. Tas sastopams A t r a S a n ā s . 
daudz retāk kā varš, galvenā kārtā Ziemeļamerikas Savienotās 

6* 
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Valstīs, Meksikā, Kanādā, bez tam vēl Dienvidu Amerikā un 
Austrālijā. Eiropā sudrabu iegūst nelielos daudzumos Vācijā, bet 
Krievijā sudraba iegūšana kritusies pēdējos desmit gados līdz pat 
nullei. 

Sudrabs kā tīrradnis sastopams diezgan reti, bet visbiežaki 
k ā s ē r a i n a i s s p ī d u m s , Ag,S, maisijumā ar svina spīdumu 
vaj vara rūdām, un ari kā arsena un antimona sulfosāļi: b ā l ā 
s u d r a b a rūda, Ag a AsS 3 un s a r k a n ā s u d r a b a r ū d a , Ag a SbS 3 . 
Tā saucamais r a g a s u d r a b s ir sudraba chlorids, AgCI. Tas ir 
tik mīksts, ka viegli griežams ar nazi. 

Sudraba Reducējot svina rūdas, kas satur sudraba sulfidu, sudrabs 
metalurģija. S V ļ Q a - Parastais fabriku svins satur sudrabu, kura vērtiba 

lielāka nekā galvenā metāla ( t i. svina) cena. Tomēr, tā kā 
fabriku svinā sudraba ir samērā maz un tas parasti nesasniedz 
0,5°/o, šāds kausējums vispirms j ā k o n c e n t r ē . To izdara pēc 
P a t t i n s o n a metodes, kausējumu pakāpeniski kristalizejot. Sākumā 
no ātšķaidita sudraba kausējuma atdalās tīri svina kristāli, tāpat 
kā no ātšķaidita sāja šķīduma saldējot atdalās tīrs ledus (sal. I. s., 
123. lp. p.). Svina kristālus nosmej no kausējuma ar caurumainu 
karoti. Pie tam sudraba saturs pieaug līdz tai robežai, pie kuras 
sāk atdalīties e v t e k t i s k s maisijums (sal. 257. zīm.). Ša robeža 

sasniedzama svina kausējumos ar 
sudrabu pie 2,6°/o Ag satura. 
Šajā brīdī procesu pārtrauc, un 
turpmāko sudraba atdališanu iz­
dara pēc treibešanas metodes, 
kuru aprakstisim vēlāk. 

Jaunākā laikā tomēr sudrabu 
kausējumos koncentrē galvenā 
kārtā pēc P a r k e s a (Parkes) me­
todes. Ša metode dibināta uz 
sudraba „atskalošanu" ar cinku 
no svina šķīduma. Cinks un 
svins viens otru izšķīdina tikai 
aprobežotā daudzumā, tāpat kā 
ūdens un fenols (I. s., 112. lp. p.). 
Izkausētu cinku ar svinu sajaucot, 
rodas divi š ķ i d r i s l ā ņ i , kuru 
sastāvs, pēc S p r i n g a un Ro-
m a n o v a p ē t i j u m i e m , pievests 

sekojošā tabelē. Apakšas slānis sastāv no piesātināta cinka šķī­
duma svinā, bet augšas slānis — no svina šķīduma cinkā. 

Zīm. № 257. Pb -ļ- Ag kausējumu 
kušanas līkne pec Petrenko. 
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Tabele 89. 

S v i n a un c i n k a s a v s t a r p ē j ā š ķ ī s t a m i b a . 

Temperatūra Apakšas slānis Augšas slānis Temperatūra 
Pb°/o ! Zn«/o Pb°/o Zn°/o 

334° 98,8 1,2 
419° — — 1,5 98,5 
450° 92,0 8,0 — —~ 
475° 91,0 9,0 2,0 98,0 
514° 89,0 11,0 3,0 97,0 
584° 86,0 14,0 5,0 95,0 
650° 83,0 17,0 7,0 93,0 
740° 79,0 21,0 10,0 90,0 
800° 75,0 25,0 14,0 86,0 
900° 59,0 41,0 25,5 74,5 

Svina un cinka savstarpējas šķīstamibas līkne (zim. 258) no­
rāda, ka abu metālu m a i s i j u m a k r i t i s k ā t e m p e r a t ū r a ir 
tuvu 910°. 

Sudrabs šķist vieglāk cinkā nekā svinā un tāpēc sakrājas 
galvenā kārtā augšas slāni. No ta cinku atdala destilējot. 

Ķ ī m i s k ā ceļā svinu 
no sudraba "atdala ar 
t. s. t r e i b e š a n u . 
Krāsnī, kas redzama 
259. zīmējumā, kausē­
jumu karsē līdz 1500°, 
pūšot cauri gaisu. 
Svins šajos apstākļos 
oksidejas, pārvērsda-
mies masikotā, bef 
sudrabs nemainās. Kad 

i. to *• *» *> jo ( 0 4o H*r.fv. viss svins oksidejies, 
»0 1o 6o 5o 1o ļ» U> 10 o • Zi. 

So» 

Zim. № 258. Svina un cinka savstarpējā 
šķīstamiba. 

svina oksida kārtu 
pārrauj un zem tās 
parādās spožs sudrabs 
(Silberblick). 

Jau 16. gadsimtenī Meksikā un Peru spānieši lietoja amal 
g a m e š a n a s m e t o d i . Sudrabs viegli šķīst dzīvsudrabā. Iegūto, S d d

a H§ a
a

n a
a t ~ 

mīklai līdzigo amalgamu, no kuras izspiests liekais dzīvsudrabs, slapjā ceļā. 
pēc tam pārtvaicē. Dzīvsudrabs pārdestilejas, un retortā paliek 
sudrabs, kuru rafinē elektrolītiskā ceļā. 
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Vēl atzīmējama būtu c i ā n a m e t o d e , pēc kuras sudrabu 
atskalo ar ciannatriju no rūdām, kurās tas atrodas galvenā kārtā 
kā sulfids: 

Ag 2 S + 4NaCN £ ± 2NaAg(CN) 2 4 ­ Na 2 S. 

Zim. № 259. Sudraba .treibešanas" krāsns. 

No iegūta ciāna sarma sudrabu vaj nu nogulsne ar cinku 
vaj atdala elektrolitiski. 

Sudraba S u d r a b a r a f i n ē š a n u , t. i. sudraba atdalīšanu no citiem 
elektrolītiskā 
n o g u i s n e š a n a . m e t a H e r n izdara elektrolizejot, pēc M e b i u s a (Möbius) metodes. 

No neizstrādāta sudraba atlej anodus, kurus pārmaiņus ar katodiem 
no tīra sudraba liek izdarvotās, ar atšķaidītu slāpekļskābi pilditās 
koka vannās. Elektrolizes laikā no a n o d a šķīst sudrabs un varš 
(kas piemaisīts sudrabam), bet zelts un platīna nogulstas dibina 
kā .anoda dūņas". Tīrs sudrabs nogulstas uz katoda kā žubu­
raini kristāli. Šos kristālus jau paša procesa laikā noņem ar 
sevišķām birstitem, izskalo ūdenī, sausē un pārkausē tīrā sudrabā. 

T ī r s s u d r a b s ir balts metāls, kas pēc polešanas it sevišķi 
spīd. Tas ļoti staipigs un izstiepjams vissmalkākā drātī. Divu 
kilometru garas filigrāna drāts svars ir tikai 1 grams. Citas ša 
metāla fizikālās īpašibas pievestas salīdzinājuma tabelē lekcijas 
beigās. Sudrabs katoda telpas tukšumā izgaist jau pie 680°. 

Karsējot un pat kausējot sudrabs gaisā nepavisam neoksi-
dejas, gluži otrādi, sudraba oksids, līdzigi dzīvsudraba oksidam, 
sildot atdala skābekli, un beigās paliek tīrs sudrabs. Tāda at-
tieciba pret skābekli raksturīga c ē l m e t ā l i e m , pie kuriem pie­
skaitāms ari sudrabs. 

Bet izkausētā s u d r a b ā š ķ ī s t s k ā b e k l i s , un proti: apm. 
2 cm 3 vienā gramā sudraba. Sacietējot sudrabs lāso, jo no ta 
atdalās izšķīdušais skābeklis. 

Sērūdeņradis kā gāzējads, tā ari izšķīdināts iedarbojas uz 
sudrabu, radidams melnu sudraba sulfīda, Ag 2 S, uzsodrejumu. 

Sudraba 
īpašibas. 
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Aiz to sudraba lietas ar laiku paliek ari gaisā melnas. Sudraba 
rotas lietas .oksidē", t. i. pārklāj ar melnu kārtu, iemērcot kālija 
sulfida šķīdumā. 

Sudrabs skābēs šķīst vāji. Tas viegli šķīst slāpekļskābē, 
bet koncentrētā sērskābē šķīst tikai sildot. S u d r a b s v i s o s 
s a v i e n o j u m o s v i e n v ē r t ī g s e l e m e n t s . 

Tīru sudrabu lieto priekš ķimiskiem traukiem : bļodiņām un sudraba 
tiģeļiem. Tādos traukos kausējami sārmi: kodigais kālijs un ko- izlietošana, 
digais nātrijs. Rotas lietas izgatavo no sudraba kausējumiem ar 
varu, kuri cietāki nekā tīrs sudrabs. Sudrabojamos priekšmetus 
pārklāj ar sudraba amalgamas kārtu, un pēc tam karsējot aiz­
dzen dzīvsudrabu Priekšmetu sudrabošanu izdara ari .galvaniskā" 
ceļā, par ko runāsim vēlāk. 

Sudraba monētu izgatavo no sudraba un vara kausējuma, kas 
satur 90° o sudraba. 

Pēdējā laikā sudrabu plaši lieto s p o g u ļ u izgatavošanai. 
Stikla sudrabošanai ņem sudraba nitrāta šķīdumu amonjakā, 
kuram pieliets noteikts daudzums kalija-natrija tartarata ( S e g -
n e t a sāļa) šķīduma. Ar šo maisijumu pārklāj rūpigi notīritu 
stikla virsmu. Tartarats reducē amonjaka šķīdumā sudrabu un 
pēc dažām minūtēm stikls pārklājas ar spožu sudraba kārtu. *) 

Sudraba atšķaidītus šķīdumus reducējot, sudrabs atdalās Koloid-
k o l o i d a s t ā v o k l ī (sal. I. s., 129. lp. p.). K e r i L i (Carey s u d r a b s -
Lea) . sudraba koloidšķīdumus pagatavo šādi: 40 gr. NaOH un 
40 gr. dekstrina izšķīdina 2000 cm 3 ūdens. Šajā šķīdumā lej 
pilieniem 28 gr. sudraba nitrāta šķīduma nelielā ūdens daudzumā. 
Rodas gluži melns šķīdums, kas stipri atšķaidot kļūst sarkans. 

Koloidsudraba stabilitāte ievērojami pavairojama, pieliekot 
dažus koloidus (.aizsargkofoidtts"). Tādu lomu dažos ārstnie­
cības koloidsudraba preparātos, piem., k o i l a r g o l ā (argentum 
colloïdale solubile), K r e d e s (Credè) smērā, protargolā u. c. iz­

pilda olbaltuma vielas. Šie preparāti, kurus iegūst sudraba koloid­

šķīdumus un olbaltumvielas sausējot, ūdenī pilnigi izšķīdināmi. 
Tos lieto brūču mazgāšanai un iešiircešanai, tie dezinficē un 
nav tomēr tik ēdigi, kādi parasti ir sudraba sāļi, piem., sudraba 
nitrāts. 

Sudraba nitrāta šķīdumam pielejot kādu sārmu (kurā nav sudraba 
karbonātu), rodas brūns s u d r a b a o k s i d a nogulsnis: savienojumi. 

Sudraba ok-
2Ag- 4 - 2 0 H ' = A g 2 0 + H a O. sids un hidr-

_ _ • oksids: A g 2 0 
*) Sudrabošanas recepte pēc K a i z e r a : a) 10 gr. AgNOg izšķīdina u n AgOH. 

50 cm 3 ūdens, pielej koncentrēta amonjaka šķīduma tik daudz, kamēr rodas 
vāja šķīduma opalescence ; tad atšķaida ar ūdeni līdz 1 litram ; b) 20 gr. S e g-
n e t a sāļa un 26 gr. kandiešu cukura 200 cm 3 ūdens vāra ' /2 stundu un pēc 
atdzišanas atšķaida ar ūdeni līdz 1 litram. Tagad aplej stiklu ar abu šo šķī­
dumu vienādu tilpumu maisijumu. Pēc 1 5 — 2 0 minūtēm rodas spogulis. 
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Tabele 90. 
Sudraba oksida disociacijas spiedieni. 

Temperatura 25° 302° 325° 445° 

Disociacijas spie­
diens (aprēķināts) 5 X 10 ~* 20,5 32 207 atm. 

Ļ u i s a aplūkotā sistēma ir vienvarianta, kā to prasa ari 
fāžu likums (I. s., 128. lp. p.). Pie 300° sudraba oksids var pa­
stāvēt tikai zem spiediena, kas augstāks par 20 atm. 

Sudraba oksids pa daļai šķīst ari ūdenī, pie kam rodas 
šķīdums ar stipri sārmainu raksturu: tas nokrāso lakmusu zilā krāsā 
un uzņem no gaisa ogļskābi. Bez šaubām šķīdumā pastāv 
s u d r a b a h i d r o k s i d s , AgOH, kas lielā mērā (apm. 70%) 
disociē jonos : 

AgOH 7 ± Ag- + O H ' . 

Sudraba nitrāta šķīdumam a m o n j a k u pielejot, sākumā 
nogulstas sudraba oksids, bet tas viegli šķīst liekā reaktivā, 
radidams kompleksi: 

AgOH + 2NH 3 = Ag(NH 3) 2- 4 - O H ' . 

Šis komplicētais sudraba - amonjaka k a t j o n s , Ag(NH 3 ) 2
- , 

rodas nešķīstošos sudraba sāļus šķīdinot amonjakā. 
Sudraba per- Zem ozona iespaida sudrabs pārklājas ar melnu s u d r a b a 

Ag 2'o,' p e r o k s i d a , A g 2 0 2 , kārtu. Šis savienojums rodas ari kālija 
persulfatam un sudraba nitrātam savā starpā iedarbojoties. Sā­
kumā rodas sudraba persulfats:» 

2Ag- + S 2 0 8 " = A g 2 S 2 0 8 , 

kas ūdenī sadalīdamies rada sudraba peroksidu: 

A g 2 S 2 0 8 + 2 H 2 0 + 2 H 2 S 0 4 + Ag 2 Q 2 . 

Sudraba peroksids — melns amorfs pulveris. Tas šķīst 
slāpekļskābē, radidams tumši-brūnu šķīdumu. 

Sudraba sul- Sudraba sāļa šķīdumā laižot sērūdeņradi, rodas melns s u d r a b a 
fids, Ag2S. s u l f i d a noguisnis:' 

2Ag- + H 2 S - Ag 2 S + 2H\ 

Sudraba oksids sildot disociē sudrabā un skābekli: 

2 A g , 0 t * 4Ag + 0 2 . 

Ļ u i s (Lewis) noteica sekošus disociacijas spiedienus, kas 
atbilst šās reakcijas fāžu līdzsvaram. 
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Sudraba sulfids nešķīst amonjaka. Tas šķīst koncentrēta 
slāpekļskābē un cianīdu šķīdumos (86 lp. p.). 

Sālsskābe un metālu chloridi rada ar sudraba joniem baltu, chiorid* 
pārslām līdzigu s u d r a b a c h l o r i d a nogulsni: AgCi, 

Ag- 4 - C l ' = AgCl. 

Chlorsudrabs grūti šķīst ūdenī un atšķaiditās skābēs, un 
tāpēc sudrabu, kā ari chloru kvantitativā analizē noteic kā chlor-
sudrabu. Saskaņā ar j o n u š ķ ī s t a m i b a s r e i z i n a j urna kon­
stantes principu ( 46 lp. p.), šķīdumā pastāv līdzsvars', kas atbilst 
vienadibai: 

Ag* koncentrācija X C l ' koncentrācija = konstante. 

Aiz to, chlorsudraba šķīdumam pielejot lieku sudraba nitrātu 
vaj ari kādu chloridu, šķīdums duļķojas, jo daļa izšķīdušā sudraba 
chlorida nogulstas. 

Sudraba chlorids v i e g l i šķīst amonjakā, ciankalija šķī­
dumā un nātrija tiosulfatā, radot attiecīgus k o m p l e k s u s . Bet 
sudraba chlorids drusku šķīst ari k o n c e n t r ē t ā sālsskābē, kā ari 
koncentrētā chlornatrija un citu chloridu šķīdumos. Tādos gadi-
jienos rodas sudrabchlorūdeņraža skābe un tās joni : 

HAgCl 2 ŗ ± H- + AgCiy. 

Sudrabs šādos gadijienos atrodas a n j o n a kompleksi. 
Broma joni dod ar sudraba sāļiem iedzeltenu b r o m . B r o m ^ n i b s ' 

s u d r a b a nogulsni, kas savās īpašibās atgādina chlorsudrabu. 
Tikai sudraba bromids šķīst nevis atšķaiditā amonjakā, bet kon­
centrētā. 

Jodidus pielejot sudraba saļu šķīdumiem, rodas d z e l t e n s d1ds\bAgi°" 
j o d s u d r a b a nogulsnis: 

Ag- + J ' = AgJ. 

Jodsudrabs atšķiras no citiem sudraba halogēnu savieno­
jumiem ar to, ka tas nešķīst pat k o n c e n t r ē t ā amonjakā. 

Visi trīs sudraba halogēni i r j ū t i g i p r e t g a i s m u : tie 
gaismā (un sevišķi vijoletos un ultravijoletos staros) sadaļas, uz 
ko dibinās visa fotogrāfija, par ko vēl runāsim šajā lekcijā. Pret 
gaismu v i s j ū t i g a k s ir bromsudrabs, v i d ē j i jūtigs — chlor­
sudrabs, v i s m a z ā k — jodsudrabs. 

Sudraba halogēnu sāļu š ķ ī s t a m i ba krītas no fluora līdz 
jodam (sal. I. s., 370. lp. p.). Fluorsudrabs viegli šķīst ūdenī; 
jau daudz grūtāki šķīst chlorsudrabs, un vismazāk —jodsudrabs. 
Sakarā ar to mainas ari sudraba halogēnu sāļu šķīstamiba amon-
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Sudraba 
cianids, 
AgCN. 

Sudraba 
rodanids, 
AgCNS. 

Sudraba 
karbonāts, 
A g 2 C 0 3 . 

Sudraba ni­
trāts, AgN0 3 

jaka. Šis sakars izskaidrojams ar to, ka sudraba katjonu kom­
pleksi: Ag(NH 3)./ pa daļai disociē jonā Ag- un N H 3 : 

Ag(NH 3) 2- Ar + 2NH 3 

un tāpēc šķīdumā jābūt zināmai sudraba jonu koncen­
trācijai, lai varētu jonu kompleksi pastāvēt. Sudraba c h l o r i d a 
šķīdumos Ag - jonu koncentrācija augstāka par šo robežu, bet 
sudraba j o d i d a šķīdumos ta tik nieciga, ka katjonu kompleksi 
gandrīz pilnigi sadaļas. 

Ja šķīdumam, kas satur sudraba jonus, pielejam ciankalija 
šķīdumu, sākumā rodas balts, pārslains s u d r a b a c i a n i d a no-
gulsnis, līdzigs sudraba chloridam: 

Ag- + C N ' == AgCN. 

Šis nogulsnis izšķīst liekā ciankalija un šķīdumā rodas 
s u d r a b a - ci a n k a l i j s : 

AgCN + [K" + CN' l = [K- 4 - Ag(CN) 2 ' ] . 

Ari starp sudraba rodanidu un sudraba joniem notiek līdziga 
reakcija: sākumā rodas balts nogulsnis: 

Ag- + C N S ' AgCNS, 

kas pēc tam izšķīst liekā reaktivā un rada sudraba - rodana 
anjona kompleksi: 

AgCNS - f C N S ' = Ag(CNS) 2 ' . 

F o l h a r d s (Volhard) uz šās reakcijas dibināja sudraba ti­
trēšanu ar kālija rodanidu, lietojot pie tam kā ^indikatoru" feri-
sulfatu, F e 2 ( S 0 4 ) 3 . Kamēr rodana joni tiek patērēti sudraba гот 
danida nogulsnēšanai, šķīdums paliek bezkrāsains. Tikko šķīdumā 
rodas kaut visniecigakais C N S ' jonu pārsvars, šķīdums kļūst 
sarkans, jo tajā rodas dzelzs rodanids: 

3CNS' + R e - = Fe(CNS) 3 (sal. I. s., 269. lp. р.). 

S u d r a b a k a r b o n ā t s , A g 2 C 0 3 , rodas kā balts nogulsnis 
sudraba jonu šķīdumam pielejot kāda sārmu metāla karbonāta 
šķīdumu: 

2Ag- + C 0 3 " = A g 2 C Q 3 . 

Tas viegli šķīst amonjakā. Sildot pilnigi sadaļas sudrabā, 
skābekli un oglekļa dioksidā: 

2Ag 2CO\ ass 4Ag + 2 C 0 2 4 - 0 2 . 

Sudrabu izšķīdinot slāpekļskābē, no tās kristalizējas s u d r a b a 
n i t r ā t s , A g N 0 3 (argentum nitricum), kā rombiskas plāksniņas. 
Tas viegli šķīst ūdenī un kūst pie 208,6°. 
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Temperatūra: 0° 19,5° 54,0° 85,0° 110,0° 

Šķīstamiba: 
* 

121,9 227,3 500,0 714,0 1111 gr. A g N 0 3 

Izkausētu sudraba nitrātu atlej spieķišos un tādā veidā tas 
tirdzniecībā pazīstams kā «elles akmens" ( l a p i s i n f e r n a l i s ) . 
Uz ādu un gļotādiņu sudraba nitrāts darbojas kā oksidētājs: tas 
.izdedzina" audus, pats pie tam reducēdamies un atstādams uz 
ādas melnus plankumus. 

S u d r a b a s u l f ā t s , Ag. ,S0 4 , pagatavojams sudrabu izšķī- Sudraba sui-
dinot karstā koncentrētā sērskābē. Sudraba sulfāts šķīst ari ūdeni, f a t s ' A S 2 S 0 4 -

un proti: 100 gr. ūdens pie 100° izšķīdina 1,45 grl A g , S 0 4 . 
S u d r a b a t i o s u l f ā t s , A g 2 S 2 0 3 , rodas kā balts nogulsnis Sudraba 

sudraba jonu šķīdumam pielejot nātrija tiosulfata šķīdumu: A g 3 S 2 0 3 un 

2Ag- + S A " = A g 2 S 2 0 3 .
 viņ

pieĒr 
Tas ātri paliek melns, jo ar ūdeni attīsta sudraba sulfidu: 

A g 2 S 2 0 3 + H 2 0 = Ag 2 S + [2H- + S 0 4 " ] . 

Liekā nātrija tiošulfatā attīstās anjona kompleksis: 
r A g 2 S 2 0 3 -f- 3 S 2 0 3 " '=== 2 lAg(S,0 3 ) .2l" '-

Fotogrāfija. 

Mēs jau runājām, ka sudraba halogēnu sāļi jūtigi pret Br0msudraba 
gaismu un aiz to atraduši ļoti svarigu izlietojumu fotogrāfijā, platu izgata-
„ Uzņēmumu" pagatavošanai lieto visjūtigako no šiem savieno- v o s a n a -
jumiem: b r o m s u d r a b u . To iegūst uz stikla vaj celluloida 
(.filmas") plates kā plānu nogulsni, bromkalija un sudraba nitrāta 
šķīdumiem savā starpā iedarbojoties želatinā. Fotogrāfiskās plates, 
kas pārklātas ar bromsudraba nogulsni želatinā, pēc dažādām 
manipulācijām žāvē un uzglabā pilnigā tumsā. 

Fotografēšanas process pastāv no trim galvenam operācijām: Eksponēšana, 
e k s p o n ē š a n a s , a t t ī s t i š a n a s un n o s t i p r i n ā š a n a s . Ainu 
uzņemot, plati ieliek fotogrāfiskā kamerā un .eksponē", t. i. 
zināmu laiku apgaismo. Apgaismošanas ilgums, protams, atka­
rājas no gaismas stipruma un no ta atkarājas laba uzņēmuma 
izdošanās. J a pēc eksponēšanas aplūkojam plati tumšā istabā 
pie sarkanas gaismas (jo ta vismazāk iedarbojas uz bromsudrabu), 
uz tās nekāda pārmaiņa nav novērojama. Tomēr uz tās atrodas 
uzņemtā aina slēptā veidā. Ja mēs iedarbojamies uz tādu plati 
ar kādu reducetaju (piem., ferosulfata šķīdumu), aina . a t t ī s t ā s " , 

Tabele 91. 
Sudraba nitrāta šķīstamiba 100 gramos ūdens. 
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t. i. tajās vietas, kas bijušas stiprāk apgaismotas, rodas ēnas, bet 
vājāk apgaismotās vietas paliek gaišas. 

Slēptā aina. Jautājums par .slēptās ainas" izcelšanās un viņas attīstī­
šanas ķimisko dabu vēl līdz šim nav pietiekoši noskaidrots. 
Viens, ko mēs vairs neapšaubām, ir tas, ka bromsudraba redu­
cēšana norisinās ari tumsā, bet tikai ļoti lēni. Aiz to ilgi stāvē­
jušas plates paliek melnas un nav vairs lietojamas. G a i s m a 
p a ā t r i n a s u d r a b a b r o m i d a r e d u c ē š a n a s p r o c e s u . Pie 
tam, domājams, norisinās šāda reakcija: 

2AgBr = 2Ag - f Br 2 . 

Broms savienojas ar želatinu, bet sudrabs atdalās. Metāliskā 
sudraba attīstīšanās eksponējot norisinās ļoti mazā mērā, un at­
dalījies sudrabs paliek želatinā koloidālā stāvoklī (želatins izpilda 
aizsargkoloida lomu). Ta ir t. s. .slēptā aina". 

Attīstišana. . A t t ī s t i š a n a s " process pastāv bromsudraba reducēšanā 
ar ķ i m i s k i e m r e a k t i v i e m . Visvienkāršākais attīstitajs ir fero-
sulfats, F e S 0 4 , kas reaģē uz bromsudrabu pēc nolīdzinajuma: 

3 F e S 0 4 + 3AgBr = F e ^ S O J , , + F e B r 3 4 - 3Ag. 

Praktiķa tomēr parasti lieto organiskus reducētajus, galvenā 
kārtā no aromātisko ketonu rindas (piem., hidrochinonu). Redu­
cēšanas process sākumā norisinās tikai tajās vietās, kur jau attī­
stījušās koloidsudraba daļiņas eksponēšanas brīdī, un šis process 
norisinās jo ātrāk, jo vairāk sudraba atdalijies eksponēšanas laikā. 
Koloidsudraba daļiņas .aug" un parādās kā metāliska sudraba 
melns nogulsnis. Šajā momentā attīstišana jāpārtrauc, jo reducē­
tajam turpmāk iedarbojoties, reducēšana izplatās pār visu plati 
un ta v i s a paliek melna. 

Nostiprina- Tad attīstitaju noskalo ūdenī. Attīstitā plate bez sudraba 
sana. satur vēl lieku nereducētu bromidu, kas rūpigi jānovāc. Pretējā 

gadijienā gaismā norisinātos no jauna bromsudraba reducēšana, 
kamēr pilnigi visa plate paliktu melna. Liekā nesadalitā brom­
sudraba aizvākšanas procesu sauc plates n o s t i p r i n ā š a n u . Tam 
nolūkam plati liek nātrija tiosulfata šķīdumā, kas, kā redzējām, iz­
šķīdina bromsudrabu, radot kompleksi: 

AgBr + [4Na- + 2 S 2 0 3 " ļ == 4Na- + Br ' + [Ag(S 2 0 9 ) 2 ] ' " . 

Pēc tam plati rūpigi skalo ūdenī un sausē. 
Kopēšana. Uz plates iegūto ainu sauc . n e g a t i v u " , jo tas, kas dabā 

ir gaišs, uz plates ir melns, un ari otrādi: ēnas izrādās gaišas. 
Lai iegūtu . p o z i t i v u " ainu, plati k o p ē . Kopēšana ir ekspo-
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nešanas procesa atkārtojums. Bieži mēdz kopēt uz bromsudraba 
papira. Uz papīri, kas pārklāts ar bromsudraba kārtu želatinā, 
liek negativu un īsu brīdi apgaismo. Pēc papira attīstišanas un 
nostiprināšanas dabonam k o p i j u , kurā gaišumi un ēnas saskan 
ar dabu. Bet bieži kopēšanai lieto ari c h l o r s u d r a b a papiri 
(.celloidin" - papiri). Šis papirs ir mazāk jūtigs. To tura 
zem negativa dienas gaismā un pa laikam kontrolē gaismas 
iedarbibas stiprumu. Šajā gadijienā papiri tura gaismā ne tikai 
līdz .slēptās ainas" parādišanās, bet līdz pilnīgai tās attīstī­
šanai un pēc tam nostiprina ar tiosulfata šķīdumu. 

Sudrabs, kas atdalās kopējot, piešķir kopijai melnu toni ar Tonēšana, 
brūnu kāpinājumu. Skaistāku .toņu" iegūšanai uz papira, attīstītu 
kopiju iemērc chlorzelta vaj chlorplatinas šķīdumā. Sudrabs izvieto 
no šķīduma zeltu vaj platinu: 

A u - + 3Ag = 3Ag- + Au. 

Zelts rada vijoletu vaj purpursarkanu, platina — blāvu 
melnu toni. 

Krāsu fotogrāfijā lieto bromsudraba plates, kas pārklātas ar Krāsu 
plānu lakas kārtu, kurā vienmērigi izplatiti stērķeļu graudiņi. f o t ° £ r a " i a -
Pēdējie nokrāsoti trijās pamatkrāsās: sarkanā, zaļā un zilā (Lim-
j e r a firmas .autochromplar.es*). Šās plates eksponējot stari, kas 
nāk no sarkaniem priekšmetiem, cauri iet tikai sarkaniem stērķeļu 
graudiņiem un rada šajās vietās bromsudraba sadalīšanos, zaļi 
priekšmeti izsauc bromsudraba sadalīšanos tajās vietās, kurās 
atrodas zaļie graudiņi u. t. t. Pēc attīstišanas rodas krāsu foto­
grāfija, kas sastādita no trim pamatkrāsām: sarkanās, zaļās un 
zilās, kuras samaisot rodas visas citas dabas krāsas. Autochrom-
plates jāeksponē daudz ilgāk nekā parastās. 

Zelts, Au (Aurum). 

Zelts dabā atrodas kā tīrradnis smiltīs vaj kvarca iežos. Atrašanās. 
Visbagātākās zelta raktuves atrodas Transvalā (Dienvidu Āfrikā), 
Kalifornijā un Sibirijā (Lēnas raktuves). Bez tam tas atrodas 
bieži kā piemaisījums vara un svina rūdās. 

Senāk zeltu ieguva skalojot zeltu saturošas smiltis. Šādā iegūšana, 
ceļā iespējams aizturēt tikai rupjākus zelta graudiņus. Tāpēc 
šimbrīžam visbiežaki lieto a m a l g a m a c i j a s m e t o d i . Kvarca 
iežus saspridzina ar dinamitu un saskalda smalkos gabalos. 
Pēdējos sasmalcina piestās ar ūdens straumi, kas aizrauj sev 
līdzi smalkas, zeltu saturošas dūņas. Šās dūņas laiž pāri slīpām, 

http://autochromplar.es*
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Tirišana. 

Zelta īpašī­
bas. 

Koloidzelts. 

Zīm. 

ar atnalgamu pārklātām vara platēm (zim. 260). Zelts [izšķīst 
amalgamā. Amal-
gamu ikdienas no­
ņem no vara platēm 
un destilē dzelzs 
retortās. Retortās pa­
liek zelts, kuru pēc 
tam sakausē stieņos, 
bet dzīvsudrabs at­
griežas nodarbē. 

No piestām teko­
šās dūņas satur vēl 
daudz zelta, kuru 
atdala pēc c i ā n a 
m e t o d e s . Šās dū­
ņas (.tailing", „sli-
me") apstrādā ar 
atšķaiditunatrijacia-
nida šķīdumu gaisa 
klātbūtnē. Šajos ap­
stākļos zelts rada 

nātrija aurocianidu, kas šķīst ūdenī: 

2Au 4 - 4NaCN + H„0 + O = 2NaAu(CN), 4 - 2NaOH. 

No ša šķīduma zeltu nogulsnē ar cinku. 
Zeltu tīra e l e k t r o l ī t i s k ā c e ļ ā , tāpat kā sudrabu. 
Zelts ir dzeltens, stipri spīdošs metāls. No visiem metāliem 

tam vislielākā stiepes spēja. Zelts kūst pie 1063°, pārvērsdamies 
zaļganā šķidrumā, un manāmi izgaist jau baltas kvēles tem­
peratūrā. 

Zelts cēlāks nekā sudrabs un tāpēc pēdējs to izvieto no 
zelta sāļu šķīdumiem. Gaisā tas neoksidejas un ari nemainās 
zem sērūdeņraža iespaida; nešķīst pat koncentrētā slāpekļskābē, 
bet šķīst „kara}ūdenī" (I. s., 367. lp. p.), chlor- un bromūdenī, 
kā ari cianidu šķīdumos (gaisa klābūtnē). Z e l t s s a v i e n o j u ­
m o s m ē d z būt v i e n v ē r t i g s un t r ī s v ē r t i g s . Tas viegli 
reducējams no viņa sāļu šķīdumiem. 

Stannochlorids reducē zeltu koloida veidā: 

№ 260. Zeltu saturoša kvarca sasmalcināšanas 
un amalgamešanas mašina. 

kompleksi: 

2AuCl a + 3SnCl., = 3SnCl 4 + 2Au. 

Šajā reakcijā attīstījies stannichlorids, SnCl 4 , ūdenī pa daļai 
hidrolizējas, pie kam rodas alvas skābe, ari koloidālā stāvoklī un 
izpilda attiecibā pret zeltu .aizsargkoloida" lomu: 

SnCl 4 + 4HOH — * 4HC1 + Sn(OH) 4 . 
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Šādā kārtā iegūtie koloidšķidumi jau senlaikus pazīstami kā 
K a s s i j a p u r p u r s . Tam skaista purpura krāsa un viņu lieto 
stikla krāsošanai rubina sarkanā krāsā (t. s. rubina stikls). 

Zelta koloidšķidumi pagatavojami ari zelta sājus reducējot 
ar skudru aldehidu (pēc Ž i g m o n d i metodes) un zeltu elektriski 
sasmidzinot elektriskā lokā (pēc B r e d i g a metodes, I. s., 129. lp. 
p.). Ultramikroskopā vēl saredzamas koloidāla zelta daļiņas, kuru 
masa = 10~ 1 8 gr. (1000 pp) un diametrs = 5 X 1 0 _ 7 cm( 5 u|i). 

Zelts ir visvecākais metāls. Tas tiek minēts jau Ēģiptes Zelta izlieto-
sr.ni 

valdnieka M e n e s a likumos, kas dzīvoja 3600 g. pirms Kr. Vis­
bagātākie zelta slāņi atradās vidus Āzijā un Āfrikas ziemeļos, 
kur ari cēlusies leģenda par „zelta laikmetu". Pašlaik šie zelta 
slāņi pilnigi izsīkuši. Pēdējos divdesmit gados aiz jaunu zelta 
iegulumu atraduma Transvalā vispasaules zelta ieguvums pavai­
rojies 21h reizes. 1916. gadā visu zelta ieguvumu vērtēja uz 
470 miljoniem dolāru. Šajā ieguvumā piedalijas: Transvalā (41%) , 
Kalifornija ( 2 0 % ) , Krievija (Sibirija un Urali — 7,5%) un Austra-
lija ( 8 » , 

No visa iegūtā zelta 6 0 % patērē naudas kalšanai. Zeltu, 
kā zināms, uzlūko kā pamatvienību visu priekšmetu „cenai". 
Priekšrociba zeltam» kā pamatvienībai, ir ta, ka viņa vispārējs 
daudzums nav patvaļigi pavairojams, un zelts nemainās no at­
mosfēras iespaida. Kā zelta vājā puse minams ta mīkstums. 
Aiz to, zelts stipri nodilst un iet zudumā. Tāpēc kaļ naudu ne­
vis no tīra zelta, bet no k a u s ē j u m a , kas satur 90°/o zelta un 
10% vara. Šāds kausējums daudz cietāks nekā tīrs zelts. Tomēr 
zelta naudas svars apgrozibā ar laiku pamazinās. Šādu naudu, 
kuras svars krities zemāk par likumā noteikto robežu, izņem no 
apgrozibas un pārkaļ. Zelta un sudraba cenu attieciba nav pa-
stāviga. Pēdējā laikā ta stipri palielinājusies, pateicoties sudraba 
iegūšanas pieaugumam Amerikā. Tas piespieda valstis, kurās 
pastāv bimetaliskā sistēma, iznīcināt sudraba .brīvo kalšanu" un 
likumā noteikt sudraba un zelta cenu samēru. .Latiņu savie-
nibas" valstīs šis samērs ir 1572. 

Daudz patērē zelta rotas lietu un krāšņuma priekšmetu iz­
gatavošanai. Ari šam nolūkam nelieto tīru zeltu, bet viņa kau­
sējumus ar sudrabu (vaj varu). Zelta saturu kausējumos apzīmē 
parasti .karātos", pie kam t ī r u zeltu pielīdzina 24 karātiem. 
Bez tam daudz zelta patērē zobārstniecības technikā priekš zelta 
plombem, māksligiem zobiem u. t. 1. Pārējo zeltu lieto galva­
niskai zeltišanai un fotogrāfijā. 

Zelta kausējumu ar citiem cēlmetāliem, kā sudrabu, platinu zelta kause-
un paladiju sacietēšanas temperatūru pētijumi pierāda, ka šie i u m i -

http://sr.ni
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metali*[sķīst zeltā v i s ā d o s s a m ē r o s ne tikai šķidrā, bet ari 
c i e t ā v e i d ā . Zelta un sudraba savstarpēju sakausējumu līkne 
(zīm. 261) neuzrāda ne maksimālā, ne evtektiskā punkta: šo 

1060 

1000 
980 
910 

Au 

f 

9(0 

Vienvērtiga 
zelta savie­

nojumi. 

Zelta oksi-
duls un hidr-

oksiduls, 
AugO un 

AuOH. 

Aurochlorids 
• AuCl. 

Aurojodids, 
AuJ. 

o io ao so »o jo eo 70 to to too 
Zīm. № 261. Zelta kausējumu ar sudrabu sacietēšanas līkne. 

kausējumu kušanas temperatūras atrodas s t a r p zelta un 
sudraba kušanas temperatūrām. Šādu cietu šķīdumu attīstišanos 
T a m m a n s uzlūko kā savā starpā ķimiskā ziņā līdzigu metālu 
raksturigu pazīmi. 

V i e n v ē r t i g a z e l t a savienojumi nav tik stabili, kā tris-
vērtiga zelta savienojumi, un viegli sadaļas zeltā un attiecigā tris-
vērtigā savienojumā, tāpat kā kuprosavienojutni sadaļas varā un 
attiecigā k u p risavienojumā (sal. 79. lp. p.). 

Z e l t a h i d r o k s i d u l s , AuOH, rodas kā tumši-vijolets no-
gulsnis, aurosavienojumu šķīdumiem pielejot sārmu: 

Au- + O H ' = AuOH. 

Hidroksiduls sildot zaudē ūdeni un pārvēršas z e l t a o k -
s i d u l ā , A u ž O : 

2AuOH = n Au a O + H 2 0 . 

Pēdējs jau pie 250° sadaļas zeltā un skābekli: 
2 A u 2 0 = 4Au + 0 2 . 

A u r o c h l o r i d s , AuCl, iegūstams no aurichlorida, pēdējo 
sildot līdz 180°. 

AuCl 3 = AuCl + Cl 2 . 

Tas ir balts, ūdenī nešķīstošs pulveris. Ūdenī sildot viņš 
sadaļas zeltā un aurichlorida: 

3AuCl = AuCl 3 4 - 2Au. 

Stabilāks jau ir a u r o j o d i d s , AuJ. Tas nogulstas tieši no 
aurisavienojumiem, tiem pielejot jodkalija šķīdumu: 

A u - + 3 J ' = AuJ 3 

AuJ 3 = AuJ -f- J a . 
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Ša reakcija atgādina k u p r o j o d i d a rašanos (78 lp. р.). 

A u r o c i a n i d s , AuCN, viegli šķist nātrija un kālija cianidu Aurocian-
šķīdumos, radot a u r o c i a n ū d e ņ r a ž a skābes, HAu(CN) 2, к о т ­ "f^lJ, 3/' 1 

plekšus. Šie kompleksi nāk priekšā zelta rūpniecībā, iegūstot HAu(CN)2. 
zeltu pēc ciāna metodes, uz zeltu skābekļa klātbūtnē iedarbojo­
ties ciāna savienojumiem: 

2Au + 4NaCN + FĻO 4 О = 2NaAu(CN) 2 4 ­ 2NaOH 

(sal. 94 lp. р.). 

Kālija aurocianidu lieto dažādu metālu priekšmetu galva­

niskai zeltišanai. 

Kodigie sārmi no trīsvērtiga zelta sāļu ( a u r i s ā ļ u ) sķīdu- Trisvērtiga 
miem nogulsnē z e l t a h i d r o k s i d u , Au(OH) 3 , kā sarkani-brūnu 2 е 1

п ^ и т Т е " 
amorfu pulveri: 

• A u - + З О Н ' = Au(OH) 3 . 

Zelta hidroksids ir amfoters savienojums, jo viegli šķist ne Zeltskābe, 
tikai skābēs, bet ari sārmos. Ar sārmiem tas rada z e l t s k ā b e s H A u 0 2 -
jonu A u 0 2 ' pēc šāda nolidzinajuma: 

Au(OH) 3 - ļ - О Н ' == A u O a ' + 2 H 2 0 . 

Zeltaskābes sāļus, piem., K A u 0 2 , B a ( A u 0 2 ) 2 , sauc a u -
r a t u s . 

Pie 180° zelts tieši savienojas ar chloru, radidams a u r i - Aurichionds, 
c h l o r i d u , AuCl 3 . Tas ir dzeltens, ūdeni viegli šķīstošs savie- A i ­
nojums. Aurichlorids pie tam savienojas ar ūdeni un rada div­
vērtīgu chlorzelta skābi: 

AuCl 3 + H 2 0 = HaAuOClj,. 

Zeltu izšķīdinot karaļūdeni, rodas kompleksis: a u r i c h l o r -
ū d e ņ r a ž a s k ā b e , HAuCl 4 , kas uzlūkojama kā zeltskābes atva­
sinājums, iegūts divus s k ā b e k ļ a atomus apmainot pret četriem 
chlora atomiem. Ūdens šķīdumā ta rada anjonu A u C l 4 ' : 

HAuCl 4 ^ > H - f A u C l 4 ' , 

bet ar sārmu metāliem — labi kristalizetus sāļus, aurichlorldus, 
piem. KAuCl 4, NH 4 AuCl 4 u. c. Analoģisks sastāvs ir a u r i c i a n -
ū d e ņ r a ž a s k ā b e i , HAu(CN) 4 , un viņas sāļiem, kurus iegūst 
cianidiem iedarbojoties uz aurichloridu. 

Sērūdeņradis aukstumā nogulsnē, no aurisāļu šķīdumiem Aurisulfids, 
aurisulfidu, A u 2 S 2 : 2 

8AuCl 3 + 9H 2 S + 4 H 2 0 = 4Au 2 S 2 4 - 24HC1 4 H 2 S 0 4 . 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 7* 

/ 
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Aurisulfids šķīst sērainos sārmos (K 2 S) , radīdams su l f -
aura tus , K 3 AuS a ( = 3K 2 S, Au.2S). Sērūdeņradis sildot r e d u c ē 
aurichloridu un atdala brūnu metāliska zelta nogulsni: 

8AuCl 3 + 3H,S + 1 2 H 2 0 = 8Au 4 - 24HC1 + 3 H 2 S 0 4 . 

Galvanostegija un galvanoplastika. 
Elektriskā strāva viegli nogulsnē varu, sudrabu un zeltu no 

viņu sāļu šķīdumiem, jo šie elementi nesadala ūdeni (kā sārmu 
metāli) un nešķīst atšķaiditās skābēs. Mēs jau redzējām, ka šos 
metālus tīrus iegūst elektrolītiskā ceļā. Tādā pat ceļā iegūstami 
vara, sudraba un zelta .galvaniskie nogulsni" uz citiem metāliem. 
G a l v a n o s t e g i j a s mērķis tad ari ir — iegūt vienmērīgus, cieši 
piegulošus nogulšņus uz priekšmetiem, kuriem vēlamies skaistāku 
izskatu. G a l v a n o p l a s t i k a , turpretim, cenšas iegūt dažādu 
formu un modeļu nospiedumus, kas sasniedzams attīstoties sa­
mērā bieziem nogulšņiem, kuri viegli noņemami no modeļu 
virsmas. 

Cianidu Galvanostegija lieto bez izņēmuma vara, sudraba un zelta 
kompleksi, sāļu kompleksus, un galvenā kārtā c i a n i d u k o m p l e k s u s . 

Iemesls tam meklējams sekošā. Kā zināms, mazāk cēls metāls, 
kāda cēlāka metāla sāļa šķīdumā iemērkts, tīri ķimiski, t. i. bez 
elektriskās strāvas iedarbibas (t. s. kontakta metode) izvieto šo 
metālu no šķīduma. Tā, piem. varu iemērcot sudraba nitrāta 
šķīdumā, norisinās reakcija: 

Cu + 2Ag- = Cu- + 2Ag. 

Tomēr šāda „kimiska" nogulsnēšana tad tikai notiek, kad 
Cu" j o n u saturs šķīdumā pārsniedz zināmu robežu. Cianidu 
kompleksu šķīdumos, kā redzējām, metāls atrodas a n j o n a kom­
pleksi, piem. 

KAg(CN) 2 ^ ± K- + Ag(CN)./. 

Pēdējs tikai ļ o t i m a z ā m ē r ā tāļak disociē sudraba jonā un 
ciāna anjonā: 

Ag(CN) 2 ' ŗ+ Ag- + -2CN'. 

Aiz to sudraba - ciankalija šķīdumā, neraugoties uz viņa 
lielo koncentrāciju, sudraba katjonu ārkārtigi maz. Tik maz, ka 
varš no tāda šķīduma vairs ķimiski nenogulsnē sudrabu; pēdējs 
nogulstas tikai zem elektriskās strāvas iespaida. 

.Vannas" Tāpēc vara nogulšņu iegūšanai lieto kālija kuprocianida 
sastāvs, šķīdumu, KCu(CN) 2 , galvaniskai sudrabošanai — kālija sudraba-

cianida šķīdumu, KAg(CN) 2 , bet zeltišanai — aurocianida šķī­
dumu: KAu(CN) 2 . Apsudrabot un apzeltit mēdz dažādus priekš-
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metus un rotas lietas. Galvanostegijas .vannu" sagatavošanai 
pastāv dažādas receptes, kas atrodamas speciālās rokas grāmatās. 
Piemēram, sudraba vannu iegūst 25 gr. tikko nogulsnetu un iz­
skalotu sudraba cianidu (AgCN) izšķīdinot ciankalija (25 gr. KCN 
uz 500 gr. ūdens) šķīdumā un atšķaidot līdz 1 litram. Pēc tam 
šādā vannā iekar sudrabojamo priekšmetu (karoti), kuru savieno 
ar elementa (1 volts) negativo polu, un sudraba platiti, kas sa­
vienojama ar pozitivo polu. Priekšmetam jābūt iepriekš rūpigi 
poletam un notīritam no vispēdejām tauku iezīmēm. Bieži pirms 
elektrolīzes tos vēl mazliet amágame, lai metāls ciešāk nogultos. 

. G a l van op l ā s t i k ā vispirms pagatavo „negativu" no priekš­Galvaniskie 
z . , . • \ i • j nospiedumi. 

meta (piem. kokgriezuma, vara gravējuma), kura nospiedumu v 

vēlas iegūt. Negativu izgatavo no vaska maisijuma ar taukiem, 
vaj ģipša (kuru pēc tam piesūcina ar parafinu). To pārklāj ar 
grafita kārtu (strāvas vaditaju), un vara drātī iekar 20°/o-gā vara 

Zim. № 262. Galvanoplastika. 

vitriola šķīdumā, kas satur 2°/o brīvas sērskābes. Negativu sa­
vieno ar galvaniskā elementa negativo polu, bet anodu (no tīra 
vara) — ar pozitivo polu (zīm. 262). Kad vara nogulsnis uz 
matricas sasniedzis 0,2 m/m biezumu, to no matricas noņem. Tā 
iegūst vara nospiedumu (.galvano"). 

Vara apakšgrupas metālu pārskats. 

Šajā lekcijā aplūkotie vara apakšgrupas metāli stipri atšķiras 
no sarmu metāliem, kas pieder pie tās pašas periodiskās sistē­
mas grupas: 

1) tiem daudz lielāki īpatnējie svari un augstākas kušanas Atškiriba no 
un vārīšanās temperatūras; ^[aUem 1 6 

2) tie daudz mazākā mērā uzrāda pozitivo raksturu, nesa­
dala ūdeni un nešķīst atšķaiditās skābēs; viņu hidroksidi grūti 
šķīst ūdenī un (izņemot sudraba hidroksidu) ir vājas bāzes; 

7* 
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Fizikālo Ipa-
šibu salīdzi­

nājums. 

3) tikai s u d r a b s visos savienojumos vienvērtigs, v a r š 
mēdz būt kā vienvērtigs, tā ari divvērtigs, bet z e l t s rada 
vienvērtīgus un trīsvērtigus savienojumus. 

Šo elementu fizikālās īpašibas pievestas sekošā tabelē: 

Tabele 92. 
V a r a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u ī p a š i b a s . 

Nosaukums Cu Ag Au 

Atomsvars . . . . 
īpatnējs svars . . 
Atomtilpums . . 
Kušanas temper. 
Vārišanāstemper. 
īpatn. elektrības 

vadītspēja . . . . 

Krāsa 

63,57 
8,94 
7,11 

1083° 
2305° 

64,06 X 10 4 — ' N om 
sarkans 

107,88 
10,5 
10,28 
960° 

1950° 

66,4 x 1 o 4 — 
' om 
balts 

197,2 
19,26 
10,24 

1063° 
2600» 

44,5 X 10 4 — om 
dzeltens 

63,57 
8,94 
7,11 

1083° 
2305° 

64,06 X 10 4 — ' N om 
sarkans 

107,88 
10,5 
10,28 
960° 

1950° 

66,4 x 1 o 4 — 
' om 
balts 

197,2 
19,26 
10,24 

1063° 
2600» 

44,5 X 10 4 — om 
dzeltens 

Anjonu ra­
šanās. 

Sudrabs starp šiem elementiem stāv izcilus: 1) ar vislielāko 
atomtilpumu, 2 ) ar viszemāko kušanas un vārišanās temperatūru 
un 3) ar vislielāko īpatnējo elektribas vaditspēju. 

Ķimisko īpa- Attiecibā uz ķimisko raksturu, mēs jau redzējām, ka vara 
' najums.' apakšgrupas elementu elektropozitivais raksturs' k r ī t a s , atom-

svaram pieaugot, kamēr pie sārmu metāliem novērojām gluži 
pretējo (65 lp. p.). Varš nogulsnē sudrabu, bet sudrabs nogulsnē 
zeltu. Šie elementi savos v i e n v ē r t i g o s savienojumos uzrāda 
pozitivaku raksturu nekā augstākas valences savienojumos. Reizā 
ar pozitivā rakstura pavājinašanos novērojama pakāpeniska nega­
tīvā rakstura pastiprināšanās, kas parādās skābju a n j o n u ra­
šanās spējā. Tikai zelts rada skābekli saturošu skābi, un proti: 
zeltskābi, HAu0. 2 . Bet v i s i šās apakšgrupas elementi rada ar 
citu skābju anjoniem a n j o n u k o m p l e k s u s . Sevišķi raksturigi 
ir cianidu kompleksi, kas satur anjonus: Cu(CN).>', Ag(CN) 2 ' , 
Au(CN) 2 ' un Au(CN) 4 ' . No otras puses, kā šās apakšgrupas vis­
pārējā īpašiba minama k a t j o n u k o m p l e k s u rašanās spēja 
ar amonjaku: Cu(NH3)./, Cu(NH 3 ) 4 " , Ag(NH3).>-, Au(NH 3)- un 
A u ( N H 3 ) 4 - . 

Sakara ar šo metālu vaji attīstitam pozitivam Ipašibam stāv 
viņu c ē l a i s raksturs. Tas parādās o k s i d u n e p a s t ā v ī b ā un 
viņu sāļu spējā v i e g l i r e d u c ē t i e s . Visstabilaki ir vara oksidi: 
C u 2 0 un CuO; bet ari tie reducējas ar ūdeņradi jau pie 200° 

Reducēšana. 
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Sudraba un zelta oksidi jau sildot disociē pat bez jebkāda redu­
cētajā palīdzības: pie tam sudraba oksīds grūtāk nekā zelta 
oksidi. Šo sāļu šķīdumi reducējas ne tikai ar stipriem n e o r g a ­
n i s k i e m reducētajiem, bet pat ar vājiem o r g a n i s k i e m reducē­
tajiem, kādi ir, piem., cukuri. Pie tam metālu katjoni zaudē 
savu pozitivo lādiņu un pāriet neitrāla metāla (bieži koloida) stā­
voklī. Tāpēc mēs sakām, ka šās apakšgrupas metāliem vāji 
attīstita « e l e k t r o t i e k s m e " , t. i. tieksme uz pozitivo elektribu. 
Par to liecina ari šo sāļu niecigais r a š a n ā s s i l t u m s , kas daudz 
mazāks nekā sārmu metālu sāļu reducēšanas siltumi (sal. 67. lp. p.)« 

Tabele 93. 
Vara , s u d r a b a un z e l t a 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 . 

Anjoni: Cu- Cu- Ag- Au- A u -

Cl' 35400 51400 29940 5810 22820 cal. 
Br ' 24980 32600 23400 — 800 8850 , 
J ' 16900 (4900) 14990 —5520 

Rašanās siltumi norāda, ka elementu atomsvaram palielino­
ties, viņu tieksme uz halogēniem pamazinās, t. i. viņu pozitīvais 
raksturs pavājinās. 

Tabele 94. 
V i e n v ē r t ī g u j o n u : Cu-, Ag - un Au - h a l o g ē n u s ā ļ u 

š ķ ī s t a m i b a s r e i z i n ā j u m s (sal. 89. lp. p.). 

Cu- Ag- Au-

Cl' 
Br ' 
J ' 

1,02 X 10 " 6 

4,15 X 10 ~ 8 

5,06 X 10 _ l 2 

1,5 X 10 ~ 1 0 

5,1 X 10 ~ 1 3 

1,1 X 10 ~ 6 

ar ūdeni 
sadaļas 

No tabeles redzams, ka halogēnu saļu šķīstamiba pamazi­
nās no chlora uz jodu un no vara uz sudrabu. 

V i s i vara apakšgrupas metāli rada ar halogēniem nešķī- Halogēnu 
stošus v i e n v ē r t ī g u s savienojumus. Un vispārīgi viņu vienvēr- s ā ' " ' 
tigie sāļi pa lielākai daļai grūti šķīst ūdenī. Aiz to sudraba sāļi 
visai svarigi reaktivi skābju noteikšanai, ar kuru anjoniem tie 
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rada raksturigus nogulšņus. Līdzigā kārtā vienvalentigie un ari 
polivalentigie vara un zelta sāļi, kā ari viņu joni un sevišķi kat­
joni ir stipri krāsaini, kamēr sudraba savienojumi un joni bez­
krāsaini. 

Sakars ar Kopā ņemot, visas šās pazīmes norāda, ka vara apakšgrupas 
, 0 0 g r u p u . m e f a j j s ļ ģ V ļ ā j u n 0 sārmu metāliem un d a u d z t u v ā k i a s t o t ā s 

g r u p a s m e t ā l i e m . Varš stāv tuvu niķelim, kura sāļi nokrāsoti 
zaļā krāsā, ar amonjaku attīsta katjonu kompleksus, bet ar ciāna 
joniem anjonu kompleksus. Sudrabs līdzigs paladijam, kurš tāpat 
kā sudrabs spēj sevī adsorbet skābekli, bet zelts stipri atgādina 
platinu: ari platina rada dzeltenus sāļus, ar chlorūdeņradi dod 
kompleksi: platinchlorūdeņraža skābi un ar citu metālu cianidiem — 
cianidu kompleksus. No visiem šiem datiem redzams, ka varš, 
s u d r a b s un z e l t s s a s t ā d a it k ā a s t o t ā s g r u p a s e l e ­
m e n t u t u r p i n ā j u m u , radot tiltu no periodiskās sistēmas pēdējās 
grupas uz pirmo. 

Trīsdesmit pirmā lekcija. 
Otrā grupa. Sārmzemju metāli: berilijs un magnijs. 

Berilijs. — Atrašanās. — Berilija atdalisana. — Metāla iegūšana un 
īpašibas. — Berilija savienojumi. — Berilija hidroksids, Be(OH) 2. — Berilija 
chlorids, BeCl2. — Berilija karbonāts, BeC0 3 . — Berilija sulfāts, BeS0 4 . 4H 2 0 . — 
Berilija sāļu garša. — Magnijs. — Atrašanās. — Metāla iegūšana un īpaši­
bas. — Magnija savienojumi. — Magnija oksids, MgO. — Magnija peroksids, 
Mg0 2 . — Magnija hidroksids, Mg(OH)2. — Magnija nitrīds, Mg 3N 2. — Mag­
nija chlorids, MgCl2. — Magnija karbonāts, MgC0 3 . — Magnija-amonija fos­
fāts, Mg(NH 4 )P0 4 .6H 2 0. Magnija sullats, MgSO 4 .7H 20. — Magnija sāļu 
fizioloģiskā darbiba. — 

.Sārmu zemes" senos laikos sauca šo metālu oksidus, kas 
nekūst baltas kvēles karstumā, grūti šķīst ūdenī, bet tam piešķir 
stipri sārmainu raksturu. V i s i šās a p a k š g r u p a s e l e m e n t i 
b e z i z š ķ i r i b a s d i v v ē r t ī g i . No tiem visretāk sastopams 

Berilijs, Be. 

Atrašanās. Tas atrodas dažos dārgakmeņos kā divkāršs silikāts: 
3 B e O . A l 2 0 3 . 6 S i 0 2 , kuru sauc b e r i l u . Zaļie berili pazīstami 
kā s m a r a g d i , bet zilie — kā a k v a m a r ī n i . 

Berilija Berilija atdalīšanai no dabigiem minerāliem, pēdējos sakausē 
atdalisana. a r p 0 l - a šu, pie kam metāli pārvēršas karbonātos, bet silicijskābe 

atdalās kā anhidrids, S i 0 2 . Iegūtos karbonātus sadala ar sērskābi 
un nofiltrē nešķīstošo silicija dioksidu. Aluminija sulfātu pārvērš 
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alaunā, kas no šķīduma izkristalizējas, bet berilija sulfāts paliek 
atsālnī. Atsālnim pieliekot amonija karbonātu, no ta nogulstas 
dzelzs un aluminijs, turpretim berilija karbonāts šķīst liekā reak­
tīvā. Iegūto šķīdumu paskābina ar sālsskābi, pārvēršot beriliju 
par BeCĻ un pēc tam to nogulsnē ar amonjaku kā b e r i l i j a 
h i d r o k s i d u , Be(OH).,. N o t a viegli pagatavojami ari citi berilija 
savienojumi. 

Elements berilijs iegūstams elektrolizejot berilija fluorida Berilijs, 
k a u s ē j u m u ar nātrija fluoridu, kas atbilst kompleksim: N a 2 B e F 4 . 
Tas ir viegls, tērauda krāsas metāls, kūst pie 1280° un vārās pie 
1900°. Tas n e s a d a l a ū d e n i , bet gan ļoti ātri šķīst skābēs, 
kā ari sārmos. Šis apstāklis norāda uz berilija amfotero raksturu. 
Tomēr koncentrētā slāpekļskābē tas nešķīst. Šāda paradiba novē­
rojama ari pie dažiem citiem metāliem. Tādos gadijumos mēdz 
teikt, ka metāls pārgājis p a s i v ā s t ā v o k l ī . Vēl līdz šam laikam 
nav pilnigi skaidrs, aiz ko rodas metālu .pasivais stāvoklis", kaut 
gan ta izskaidrošanai ir dažādas teorijas. Pie ša jautājuma vēl 
atgriezīsimies, kad runāsim par chromu un dzelzi, pie kuriem 
vēl krasāki novērojamas šādas parādibas. 

Berilijam nav pagaidām vēl praktiskas nozīmes, kaut gan 
kā visai vieglu metālu to varētu lietot vieglu kausējumu izgata­
vošanai ar aluminiju un magniju. 

B e r i l i j a h i d r o k s i d s , Be(OH) 2 , kā jau minēts, nogulstas Berilija savie­
no berilija sāļu šķīdumiem kā balts pārslains nogulsnis: nojumi. 

Pēdējā gadijienā rodas b e r i l s k ā b e s , H 2 B e 0 2 , anjons. Šās skā­
bes sāļus sauc berilatus, piem., K 2 B e 0 2 . Berilijs šajā ziņā līdzigs 
alumīnijam, trešās grupas, bet tās pašas rindas elementam, kuram 
tāpat kā berilijam amfoters raksturs. Starpiba starp berilija un 
aluminija hidroksīdiem ir tāda, ka berilija hidroksids šķīst pat 
amonija karbonātā, bet aluminija hidroksids tajā nešķīst. 

Aluminija hidroksids stāvot .paliek vecs", t. i. no skābēs 
un sārmos šķīstoša veida pārvēršas citā veidā, kas tikai lēni 
šķīst pat koncentrētā sālsskābē. 

B e r i l i j a c h l o r i d s , BeCĻ, pagatavojams berilija oksidaBerilija chlo-
maisijumu ar cukura ogli karsējot sausa chlora straumē: r i d s > B e C 1 2 -

Be - f 2 0 H ' = Be(OH> 2. 

Tas nešķīst ūdenī, bet viegli šķīst skābēs: 

B e ( O H ) 2 . + 2H- = B e - + 2H 2 Q, 

Berilija hidr­
oksids, 

Be(OH)2. 

ka ari lieka sarma: 

Be(OH), + 2 0 H ' = B e 0 2 " + 2 H 2 0 . 

BeO + C + Cl 2 = CO + BeCl 2 . 



— 104 — 

' Berilija chlorids sublimejas un nogulstas caurules aukstās 
daļās kā spoži, adatām līdzigi kristāli. Ša savienojuma gaista-
mibai piekrita izšķirošā loma berilija a t o m s v a r a izvēlē. Un 
proti: senāk beriliju uzlūkoja kā trīsvērtigu elementu, pamatojoties 
uz viņa analoģiju ar aluminiju. Berilija okšidam uzstādīja for­
mulu: Be . ,0 3 , kas līdzīga alumīnija oksida formulai: A Ļ 0 3 . Tā 
kā pēc analizēs berilija oksids satur uz 48 daļām skābekļa (t. i. 
3 X 16) 27,3 daļas berilija, un šis skaitlis, kā to prasa B e 2 0 3 

formula, atbilst d i v k ā r š a m berilija atomsvaram, tad kā ša ele-
27 3 

menta atomsvaru pieņēma: —~- == 13,65. Bet tādā gadijienā beri­
lijam būtu periodiskā sistēmā jāatrodas starp oglekli un slāpekli, 
bet starp šiem elementiem nav brīvas vietas. Šo jautājumu iz­
šķirt bij jāķeras pie berilija chlorida m o l e k u l a r s v a r a noteik­
šanas pēc tvaika blīvuma. Ja berilijs būtu t r ī s v ē r t i g s elements 
un viņa atomsvars 13,65, tad berilija chlorida formula būtu 
BeCl 3 un ša savienojuma molekularsvars = 13,65 4 - 3 X 35,46 = 
= 120,03. Bet ja berilijs d i v v ē r t ī g s , tad berilija chloridam 
jāpieņem formula BeCl 2 , bet berilija oksidam BeO. Bet tādā ga-

27 3 
dijienā berilija atomsvaram jābūt —ģ- == 9,1, bet berilija chlorida 
molekularsvaram: 9,1 4 2 X 35,46 = 80,02. Eksperiments ru­
nāja pēdējam skaitlim par labu. Tādā kārtā beriliju atzina div-
v ē r t i g u elementu un ievietoja otrā periodiskās sistēmas grupā. 

Berilija chlorids viegli šķīst ūdenī un rada hidratu: 
BeCl 2 . 4 H 2 0 . Bez tam bezūdens berilija chlorids šķīst spirtā un 
ēterī. 

Berilija hidrats jau pie 100° sadaļas, atdalidams bez ūdens 
arī vēl chlorūdeņradi: 

BeCI 2 4 2HOH ± 5 2HC1 4 Be(OH) 2 . 

Berilija kar- B e r i l i j a k a r b o n ā t s , B e C 0 3 , nešķīst ūdenī un tāpēc be-
BeCtD " n ī a s ā ! u šķīdumiem pielejot kādu sārmu metālu karbonāta šķī­

dumu, tas nogulstas. Tas šķīst tomēr liekā amonija karbonātā; 
sildot viegli disociē: 

B e C O s — t BeO 4 C 0 2 . 

Berilija sui- B e r i l i j a s u l f ā t s , B e S 0 4 , rodas berilija oksidu vaj karbo-
BeSo a t 4H O n a * u izšķīdinot atšķaidītā sērskābē. No ša šķīduma kristalizējas 

ūdenī viegli šķīstošs hidrats B e S 0 4 . 4 H 2 0 . Berilija sāļu šķīdu-
Be- "onu m i e m s a ' ^ a S a r š a > tāpēc beriliju senāk sauca „gliciniju". So no-

garša. saukumu un simbolu Gl Francijā vēl tagad lieto. 
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Magnijs, Mg (Magnesium). Atrašanās. 

Magnija šķīstošie sāļi atrodas jūras ūdenī (I. s., 89. lp. p.) No 
turienes tie pārgājuši sāļu iegulumos, kur sastopami: k ā r n a l i t s , 
MgCĻ . KC1 . 6 H , 0 , k a l n i t s , KC1 . M g S 0 4 . 3 H 2 0 , k l z e r i t s , 
M g S 0 4 . H.,0 un citi magnija un kālija divsāļi (sal. 50. lp. p.). 
No magnija nešķīstošiem sāļiem dabā sastopami galvenā kārtā 
karbonāti un silikāti. M a g n e z i t s , M g C 0 3 , sastopams lielos 
vairumos St e i r i j ā un E i b e j a s salā, kur to iegūst un pārstrādā 
.magnēzi jā" . Vēl biežāk sastopams magnija un kalcija dubult-
karbonats jeb d o l o m i t s , M g C 0 3 . C a C 0 3 , no ka Tirolē sastāv 
veseli kalni visdažādākās krāsās: no dzeltenas līdz vijoletai. 
T a l k s , H 2 M g 3 S i 4 0 1 2 un j ū r a s p u t a s , M g 2 S i 3 0 8 . 2 H 2 0 — vis­
izplatītākie magnija silikāti. Pie silikātiem pieder ari dažādi 
šķiedraina a s b e s t a , ša uguns izturibas ziņā vērtigā minerāla, veidi. 

Zīm. № 263. Magnija,°]iegušana izkausētu karnaiitu 
elektrolizejot. 

Magniju iegūst elektrolizejot atudeņotu un izkausētu kārna- Metāliskais 
litu dzelzs tīģeļos. Sadaļas tikai magnija chlorids: magnijs. 

MgCĻ = Mg = Cl 2 . 

Chlors atdalās uz ogles anoda (zīm. 263.) , bet magnijs uz 
tīģeļa, kas savienots ar katoda sienām; magnijs uzpeld virspusē 
un to nosmeļ no izkausētās masas ar caurumainām dzelzs karo­
tēm. Kausējot, karnalitam parasti pieliek chlornatriju kušanas 
temperatūras pazemināšanai, kā ari fluoršpatu (CaF 2 ) , lai kausē­
jums kļūtu smagāks un magnijs vieglāk paceltos augšup. 

Magnijs ir balts un ļoti viegls metāls: ta īpatnējais svars 
= 1,75. Tas kūst pie 632° un izgaro pie apm. 1000°. Tīrs, 
nopolets magnijs spīd kā sudrabs, bet gaisā tas paliek nespodrs, 
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pārklādamies ar oksida kārtu, kas, acim redzot, to aizsargā no 
tājakas oksidēšanās. Tas karsējot gaisā aizdegas un sadeg ar 
apžilbinoši spožu gaismu. 

Magnijs nesadala ūdeni parastā temperatūrā, bet sadala 
ūdens tvaiku baltas kvēles karstumā. Sildot, ļoti viegli ar mag­
niju reducējas sērūdeņradis: 

Mg + H , 0 = MgO + H 2 

Mg 4 - H 2 S = MgS + H 2 . 

Magnijs tieši savienojas ar slāpekli, oglekli, sēru un halo­
gēniem. Tieksmei uz skābekli pateicoties, magnijs enerģiski re­
ducē sārmu metālu (litija un nātrija), kā ari sārmzemju metālu 
oksidus, hidratus un karbonātus. Ja smalki saberztu kalcija kar­
bonātu samaisām ar magnija pulveri un maisijumu vienā vietā 
aizdedzinām, reducēšana izplatās vispār. Pie. tam magnijs atņem 
karbonātam skābekli un reducē kalciju : 

C a C 0 3 + 2Mg = 2MgO + CO + Ca. 

Ka reakcijā tiešam radies kalcijs, pierāda tas apstāklis, ka 
iegūtā masa sadala ūdeni, atdalidama ūdeņradi. Magnijs, kā zi­
nāms, ūdeni nesadala. Vēl vieglāk magnijs reducē bora, alumi-
nija, silicija un smago metālu oksidus. Magnijs viegli šķist mi-
neralskābēs un pat vājās organiskās skābēs, kāda ir etiķskābe. 
Viņa šķīšanas ātrums proporcionāls skābes koncentrācijai. 

Joda neliela daudzuma klātbūtnē magnijs iedarbojas uz or­
ganisku savienojumu halogēnu atvasinājumiem, radot magnija 
organiskus savienojumus, kuriem ārkārtīgi liela un dažāda reaģē­
šanas spēja [ G r i n j a r a (Grignard) reakcija]. 

Rr 

Mg -f- (C 2 H 5 )Br — M g < ^ - . . (magnija brometils) 

Br 

Mg - ļ - (C 6 H 3 )Br = Mg<^c f ļ . ) (magnija brombenzols). 
Šos savienojumus plaši lieto organiskā ķimijā visdažādākās 

sintezēs. 
Magnija izlietošana diezgan šaura. To lieto p i r o t e c h -

n i k ā raķetu un mirdzošu lāpu izgatavošanai, kā ari fotogrāfijā 
momenta uzņēmumos. Šam nolūkam magniju lieto vaj nu kā 
zināma garuma lenti vaj kā magnija pulvera (1 d.) maisijumu 
ar Bertolē sāli (2 d.). Aizdedzinot, šāds maisijums acumirklī uz­
liesmo un sadeg. 

Bez tam magniju lieto kā reducetaju ari m e t a i u r ģ i j ā ok-
sidu visniecigako iezīmju izskaušanai izkausētā metāla masā. 
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Biežāk lieto magnija kausējumus ar aluminiju, par ko ru­

nāsim alumīnijam veltitā lekcijā. 
M a g n i j a o k s i d u , MgO, iegūst no dabigā magnija karbo- Magnija sa-

nata (magnezita), to karsējot stāvcepļos vaj retortās: vienojumi. 

M g c o 3 £ ± Mgo + c o , Sf|Sļg°0
k; 

Disociacija notiek jau zemākā par sarkanu kvēli temperatūrā. 
Tādā ceļā iegūtais produkts ir balts pulveris, ko lieto ārstniecibā 
zem nosaukuma: magnesia usta laevissima. 

Magnija oksids kūst tikai pie 2550° un tāpēc no ta izgatavo 
ugunsizturīgus traukus: tiģeļus, retortās u. c. 

Magnija sulfāta un nātrija peroksida šķīdumus samaisot Magnija per-
rodas balts m a g n i j a p e r o k s i d a nogulsnis: MgOj! 

M g S 0 4 + Nao0 2 = N a 2 S 0 4 + M g 0 2 . 

Preparāti, saturoši dažādos daudzumos magnija peroksidu, 
pārdošanā pazīstami kā m a g n i j a p e r h i d r o l s , n e o - o z o n s , 
s t o m o k s i g e n s . Tos lieto audekla balināšanai un tiem, ar 
nātrija peroksidu salīdzinot, ta priekšrociba, ka to šķīdumi ma­
zākā mērā sārmaini un tāpēc nesaēd drēbi. Dažus no tiem lieto 
ari ārstniecibā kā dezinfektorus. 

M a g n i j a h i d r o k s ī d s , Mg(OH) 2 , grūti šķīst ūdenī un aiz Magnija 
to, magnija sāļu šķīdumiem pielejot kādu sārmu metāla hidr- Mg(OH^s' 
oksidu, tas izkrīt kā balts biezs nogulsnis: 

Mg- + 2 0 H ' = Mg(OH), _>• 

100 gramos ūdens šķīst tikai 0,0009 gr. magnija hidroksīda. 
Neraugoties uz to, šķīdums tomēr uzrāda sārmainu reakciju un 
no smago metālu sāļu šķīdumiem nogulsnē to hidroksidus, pieru.: 

2FeCl 3 + 3Mg(OH) 2 = 3MgCl 2 + 2Fe(OH) 3 . 

Tas pierāda, ka magnija hidroksids pieskaitāms pie stipriem, t. i. 
stipri disocietiem sārmiem. Aiz to amonjaks, kā vāja bāze, no­
gulsnē magnija hidroksidu n e p i l n i g i . Hidroksila joni, kurus 
šķīdumā attīsta magnija hidroksids, savienojas pa daļai ar amo­
nija joniem un tādā kārtā pavājina amonjaka darbibu: 

O H ' + NH 4- ^ ± NH 4 OH 

Šķīdumam c h l o r a m o n i j u pielejot, NH 4
- jonu koncentrācija 

pieaug vēl vairāk. Aiz to līdzsvars, pēc aktīvo masu likuma, pārvie­
tojas pa labi, kas izsauc amonjaka disociacijas pakāpes pamazi-
našanos. Tāpēc lieka chloramonija klātbūtnē magnija hidroksids 
nepavisam nenogulstas, pat pieliekot kodigo nātriju, bet gluži 
otrādi: hidroksīda nogulsnis pāriet šķīdumā. 



Magnija hidroksīds nešķīst liekā sarma, ta tad — viņam nav 
amfoters raksturs. 

Magnija Gaisā degot magnijs savienojas ne tikai ar skābekli, bet ari 
Mg 3N 2 . a r slāpekli (sal. I. s., 155. Ip. p.). Rodas pelēks pulveris: m a g ­

n i j a n i t r i d s , Mg 3 N 2 , kas uzlūkojams ari kā ūdeņraža apmaiņas 
produkts amonjakā pret magniju. Un tiešam, tas pats produkts 
iegūstams magniju karsējot sausas amonjaka gāzes straumē. 
Magnijs amonjakā uzliesmo un izvieto ūdeņradi: 

2NH 3 + 3Mg = M g 3 N 2 + 3H 2 . 

Magnija nitrids ūdenī tūliņ sadaļas (hidrolizējas): 

M g 3 N 2 + 6 H 2 0 = 3Mg(OH) 2 + 2NH 3 . 

Magnija chlo- Sālsskābei iedarbojoties uz magnija oksidu vaj karbonātu, 
nds, MgCl2. 

šķīduma rodas m a g n i j a c h l o r i d s : 
MgO + 2HC1 a± MgCl, + H 2 0 . 

Šķīdumu uz ūdens vannas iztvaicējot, kristalizējas h i d r ā t s : 
MgCl 2 .6H a O, ļoti viegli šķīstošs ūdenī un aiz to gaisā izplūstošs 
(sal. I. s., 102. lp. p.). Sildot, hidrats zaudē ne tikai ūdeni, bet 
ari chlorūdeņradi, t. i. hidrolizējas, aiz ko beigās rodas b ā ­
z i s k a i s c h l o r i d s : 

Cl 

2MgCI 2 + H 2 0 + ± 2HC1 4- J ļ | < 0 
Tāpēc b e z ū d e n s m a g n i j a c h l o r i d u iegūst no divsāļa, 

sastāvoša no magnija chlorida un amonija chlorida, N H 4 M g C l 3 . 6 H 2 0 
(kurš līdzigs karnalitam). Šo divsāli pagatavo, ekvivalentu chlor-
amonija daudzumu izšķīdinot magnija chlorida šķīdumā un to 

^ iztvaicējot sausu. Pretēji magnija chloridam, šis divsāls ūdenī 
n e h i d r o l i z e j a s (gluži kā karnalits). Viņu karsējot, chloramo-
nijs izgaist un pāri paliekas bezūdens magnija chlorids. 

Magnija oksidu samaisot ar magnija chlorida šķīdumu 
rodas cieta, akmenim līdzīga masa: 

Mgo + M g c i 2 = $ ! < o 

Tādā ceļā iegūtos „māksligos akmeņus" lieto kā būvmate-
.rialus zem „ S o r e ļ a cementa" nosaukuma. 

Magnija Normālo m a g n i j a k a r b o n ā t u , M g C 0 3 . 3 H 2 0 , iegūst 
MgC0 3.' n i a g n i j a s u l f ā t a un nātrija (kālija) b i k a r b o n a t a šķīdumus 

samaisot. Stāvot atdalās smalki karbonāta kristāli. 
Magnija karbonātu vārot ūdenī, atdalās oglekļa dioksids un 

rodas bāziskie karbonāti. 



— 109 — 

Tie paši savienojumi izkrīt, ja magnija chlorida vaj sulfāta 
šķīdumam pielejam kālija vaj nātrija k a r b o n ā t a šķīdumu. Tiem 
dažāds sastāvs un viņi farmakopejā pazīstami kā „magn e s i a a l b a " . 
Tā, piem., pazīstams bāziskais karbonāts: 4 M g C 0 3 . M g ( O H ) 2 . 4 H 2 0 . 
Bet bez ta vēl zināmi savienojumi, kuros karbonāta attieciba 
pret magnija hidroksīdu izteikta citiem (veseliem) skaitļiem „Mag-
nesia alba" ārstniecibā lieto pret grēmām kā skābes neitralize-
taju kuņģī. Bez tam viņu reizam piemaisija ari zobu pulverim 
un pūderim. Gumijas rūpniecibā magnija oksidu un karbonātu 
lieto kā gumijas vulkanizešanas paātrinātāju. 

Magnija sāļu šķīdumiem lieka chloramonija un amonjaka M - g n i
f ņ S " f

a
a

m
s ° " 

klātbūtnē pielejot nātrija raonofosfata, N a H 2 P 0 4 , šķīdumu,Mg(NH 4)P0 4 .6H 20. 
rodas kristālisks magnija un amonija dubultfosfata nogulsnis: 

MgCl 2 + 2NH 3 + NaH. 2 P0 4 = N H 4 . M g P Q 4 + NaCl + NH 4C1. 

Aiz niecigās šķīstamibas šis dubultsāls ļoti noderigs ne tikai 
magnija, bet ari fosforskābes kvalitatīvai un kvantitatīvai noteik­
šanai. Fosforskābes noteikšanai lieto t. s. „ m a g n e z i j a s mik­
s t ū r u " . To pagatavo šādi: 100 d. magnija chlorida, 140 d. 
chloramonija un 700 d. 10°/o-tiga ožamā spirta izšķīdina 1500 
daļās ūdens; šķīdumu tura vairāk dienas un tad filtrē. 

Karsējot, amonija-magnija fosfāts zaudē ūdeni un amonjaku 
un pārvēršas magnija p i r o f o s f a t ā : 

2 N H 4 M g P 0 4 = 2NH 3 + H„0 = M g 2 P 2 C y 

Magnija pirofosfats ari augstās temperatūrās stabils, kāpēc 
magnijs un fosforskābe kvantitativi viegli noteicami kā magnija 
pirofosfats. 

Magnija oksidu vaj karbonātu izšķīdinot sērskābē, rodas Magnija sulfāts, 
m a g n i j a su l fā t s , M g S 0 4 , kas kristalizējas ar 7 ūdens moleku- M g s ° 4 - 7 H a O . 
lam. Tas viegli šķīst ūdenī, kā redzams sekošā tabelē: 

Tabele 94. 
Magnija sulfata šķīstamiba 100 gramos ūdens. 

Temperatura 50 10° 15° 20° 30° 40° 50° 100° 

Šķīstamiba 29,3 31,5 33,8 36,2 40,9 45,6 50,3 73,8 gr. 
M g S 0 4 

Magnija sulfātu samaisot ar magnija oksidu un ūdeni, iegm 
stam bāzisku sulfātu: maisījums sacietē un pārvēršas akmenim 
līdzigā masā, kuru zem m a r m o r i n a nosaukuma lieto marmora 
vietā. 
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F 'datbiba k ā Magnija sāļi ir rūgti. Lietojot iekšķigi, tie darbojas kā 
caurejas zāles. Šam nolūkam ārstniecībā lieto magnija sulfātu, 
kuru sauc n rūgto" jeb .angļu" sāli. 

Magnijs atrodas ari augos un tam liela nozīme augu 
ch loro f i l ā , kas, kā zināms, izpilda svarigu lomu ogļskābes asi­
milācijas procesā (I. s., 259. lp. p.). Magnija oksidu Peru lieto 
jau senlaikus kā māksligas mēslošanas līdzekli. Šādi mēģinājumi 
izdarīti pēdējā laikā ari citās zemēs, bet to panākumi vēl top ap­
strīdēti. 

Trīsdesmit otra lekcija. 

Otrā grupa: Sārmzemju metāli (turpinājums). 

Kalcijs, stroncijs, bārijs. 

K a l c i j s . — Artašanās. — Viņa iegūšana un īpašības. — Kalcija hidrids, 
CaH 2. — Kalcija oksids, CaO. — Kalcija hidroksīds, Ca(OH) 2. — Kalcija per-
oksids, Ca0 2 . — Kalcija karbids, CaC 2. — Kalcija nitrids, Ca 3 N 2 . — Kalcija 
iosfids, Ca 3 P 2 . — Kalcija sulfids, CaS. — Kalcija chlorids, CaCl2. — Kalcija 
karbonāts, CaC0 3 . — Kalcija oksalats, C a C 2 0 4 . — Kalcija cianamids, CaCN2. — 
Kalcija nitrāts, Ca(N0 3 ) 2 . 4H0 2 . — Kalcija fosfāti. — Kalcija sulfāts (ģipsis), 
CaS0 4 . 2H 2 0 . — Kalcija hipochlorits, Ca(C10) 2. — Fizioloģiskā darbiba. — 
Liesmas nokrāsojums. — S t r o n c i j s . — Atrašanās. — Metāla īpašiāas. — 
Stroncija savienojumi. — Viņu izlietošana. — Liesmas uokrāsojums — Bāri js . — 
Metāla īpašības. — Bārija oksids, BaO. — Bārija hidroksīds, Ba(OH) 2 — Bārija 
peroksids, B a 0 2 . — Bārija sulfids, BaS. — Bārija chlorids, BaCl 2 .2H 20. — 
Bārija nitrāts, Ba(N0 3 ) 2 . — Bārija sulfāts, BaS0 4 . — Bārija chromats, BaCr0 4 . — 
Fizioloģiskā darbiba. — Liesmas nokrāsojums. — Spīdošas masas (fosfori). — 
Vikentija K a s c i o r o t a atradums. — Spīdošo masu sastāvs. — Ierosme un 
izstarošana. — L e n a r d a teorija. — Izlietošana. — S ā r m z e m j u e l e m e n t u 
s a l ī d z i n ā j u m s . Fizikālās īpašības. — Sāļu šķīstamiba. — Ķimiskaiš 
raksturs. — Sāļu rašanās siltumi. — Karbonātu disociacija. — Hidroksidu 
disociacija. 

Kalcijs, Ca (Calcium) 

ir viens no galveniem elementiem, no kuriem sastāv zemes 
čaula. Iežu lielākā daļa sastāv no kalcija dūbultsilikatiem. K a l ­
c i j a k a r b o n ā t s , C a C 0 3 , bieži sastopams dabā kā kaļķakmens, 
aragonits un marmors. Apatits un fosforiti satur neitrālu k a l ­
c i j a f o s f ā t u , C a 3 ( P 0 4 ) 2 , ģipsis un alebastrs — k a l c i j a s u l ­
f ā t a hidratu: C a S 0 4 . 2 H a O . Fluoršpats, C a F 2 , ir izejas viela 
fluora savienojumu pagatavošanai (sal. I. s. 293. lp. p.). 

Kalcija savienojumi dzīvnieku valstī ir būvmateriāls orga­
nisma cietajām daļām. Zemāko organismu čaulas un gliemežni-



— 111 — 

Metāliskais 
kalcijs. 

cas ir k r ī t s , kas no ķīmiskā redzes stāvokļa ir tīrs kalcija 
karbonāts (zīm. 264). Tā cēlušies kaļķakmeņu kalni, un proti: 
smalkām dūņām, sa­
stāvošām no aizvēstu­
risku dzīvnieku un 
stādu cietajām atlie­
kām, pamazam nogu­
ļoties jūras dibina. 
Kalcija fosfāts ir visu 
mugurkaulnieku ske­
leta galvenā sastāv­
daļa. 

M e t ā l i s k o kal­
c i j u iegūst elektroli-
zejot kausējumu, sa­
stāvošu no 100 d. 
bezūdens chlorkalcija 
un 16,5 d. kalcija 
fluorida, pēc R u f f a Zīm. № 264. Krīts zem mikroskopa, 
un P l a t o (Ruff-Plato) metodes. Elektrolīzi izdara grafita tiģelī 
pie 800° (zīm. № 265). Kā anodu lieto resnu retortu ogli, bet 

kā katodu — dzelzs drāti. Tikko 
uz katoda parādās kalcija piliens, 
katodu paceļ tik daudz augstāk, 
kamēr tikai viņa gals pieskaras kau­
sējumam. Kalcijs tad uz katoda 
aug kā spieķitis, kas pārklāts ar 
plānu sacietējuša kausējuma čaulu. 

Kalcijs ir balts metāls, drusku 
cietāks nekā svins; viņa īpatnē­
jais svars = 1,55; tas kūst pie 
780° un pārtvaiko tukšā telpā. 
Mitrā gaisā viņa virsma pārklājas 

. _ . „ . . ar hidroksida un karbonāta kārtu. 
Zīm. № 265. Kalcija iegūšana. . . . . . . . _ . 
CaCi 2 + CaF 2 maisījumu eiektroii­ Kalcijs j a u parasta temperatūra lem 

z e J 0 1 ­ sadala ūdeni, aiz ko viņa izlietošana 
diezgan aprobežota. Tā kā tas reaģē ar ūdeni, viņu lieto orga­
nisku šķidrumu atūdeņošanai.. 

M u a s a n s (Moissan) atrada, ka sildot sausā ūdeņraža Kalcija hi-
straumē, metāliskais kalcijs aizdegas un, ar pēdējo savienodamies, d r i d s ' C a H 2 -

rada baltu kristālisku masu: k a l c i j a h i d r i d u , CaH 2 . Ša 
viela ļoti enerģiski reaģē uz ūdeni, atdalot ūdeņradi: 

CaH 2 + 2 H 2 0 = 2 H 2 + Ca(OH) 2 . 
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Šajā reakcijā atdalās ne tikai puse ūdens ūdeņraža, bet ari viss 
hidrida ūdeņradis, t. i. ūdeņraža 2 moli (44,8 litri) uz 1 molu 
kalcija hidrida (42 gr.). Tā kā šās vielas neliels daudzums spēj 
attīstit lielus ūdeņraža tilpumus, radās priekšlikums, ar to ražot 
ūdeņradi gaisa balonu pildīšanai. 

K ?ds' J CaO K a l c i j a o k s i d u , CaO, ko dzīves ikdienībā sauc ,dedzi-
' natos kaļķus, lielos vairumos iegūst, kaļķakmeni, t. i. dabigo 

kalcija karbonātu apdedzinot. Karsējot līdz apm. 900°, pēdējs 
disociē pēc nolīdzinajuma: 

C a C O s ^ l t C a O + C 0 2 . 

No reakcijas nolīdzinajuma redzams, ka šeit darišana ar v i e n -
v a r i a n t u sistēmu, jo fāžu skaits tajā = 3 (divas cietas un 
viena gāzejada) un komponentu skaits = 2 (CaŌ + C O J . Tā 
tad brīvibas pakāpei jābūt: 

P = n + 2 — F = 4 — 3 = 1 . 

No ta redzams, ka kalcija karbonātam dotā temperatūrā ir no­
teikts un konstants d i s o c i a c i j a s s p i e d i e n s , ko apstiprina 
ari L e Š a t e l j ē (Le Chatelier), R i z e n f e l d a (Riesenfeld) u. c. 
pētijumi. R i z e n f e l d a dati, kas iegūti ļoti precizos mērojumos, 
pievesti sekojošā tabelē. 

Tabeie 95. 
Kalcija karbonāta disociacijas spiedieni pēc R i z e n f e l d a 

datiem: 

C a C 0 3 CaO + CO._,. 

Temperatura: 700° 750° 800° 850° 900° 

Spiediens: 50 99 195 370 700 m/m 

No pievestiem datiem spriežams, ka kalcija karbonāta 
disociacijas spiediens pie 908° sasniedz v i e n u atmosfēru. V i r s ­
p u s šās temperaturas karbonāts pilnigi sadaļas oglekļa dioksida 
straumē; z e m 908", turpretim, kalcija oksids savienojas ar oglekļa 
dioksidu pie atmosferas spiediena. 

Praktiskā dzīvē kaļķakmeni apdedzina lielos stāvcepļos, kas 
iekšpusē izlikti ar ugunsizturīgiem akmeņiem. Cepli pilda no 
augšas ar kaļķakmeni un ogli (zīm. 266). Oglei sadegot, attīstās 
pietiekoši siltuma kaļķakmeņa nokarsešanai līdz viņa disociacijas 
temperatūrai un reakcijā patērētās enerģijas papildi šanai. 



Dedzinātos kaļķus izvāc pa cepļa [apakšējo caurumu, bet 
oglekļa anhidrids aiziet pa novadcauruli, kas atrodas cepļa augš­
pusē, un pēc tam zem spiediena to kon- . 
densē- un iepilda cilindros, kuros laiž pār­
došanā. 

Dedzinātie kaļķi stipri uzsūc gaisa 
mitrumu un ogļskābi. No tiem pagatavo 
galvenā kārtā m ū r n i e k u k a ļ ķ u s 
(skat. turpm.). 

Aplejot ar ūdeni, dedzinātie kaļķi 
stipri nokarst, ūdens pa daļai sāk stipri 
vārities un visa masa sabrūk smalkā pul-
veritī, kas ar ūdeni rada „kaļķu pienu". 
Šo procesu sauc k a ļ ķ u dzēšanu. Kal­
cija oksids pie tam savienojas ar ūdeni 
un pārvēršas hidroksidā: 

Kalcija hidr­
oksīds 

Ca(OH) 2. 

CaO + H , 0 = Ca(OH),. Zim. 266. Kaļķakmeņa 
apdedzināšana. 

Kalcija hidroksids grūti šķīst ūdenī: pie 18° 780 daļās ūdens 
šķīst 1 daļa hidroksidā. Sildot, šķīstamiba vēl pamazinās. Aiz 
to «kaļķūdens* sildot duļķojas, bet dzesējot atkal kļūst caur-
spīdigs. Neraugoties uz to, kaļķu šķīdumam ir stipri sārmaina 
reakcija. Tas pierāda, ka kalcija hidroksids diezgan lielā mērā 
disocie jonos : Ca - - un 2 0 H " . 

M ū r n i e k u k a ļ ķ u s sauc .dzēsto" kaļķu maisijumu ar 
smiltim un ūdeni. Tos lieto namu būvēs kā ķieģeļu s a i s t e s 
vielu. Mūrnieku kaļķu saistes spēja izskaidrojama ar gaisa 
oglekļa anhídrida uzsākšanu un kaļķu pārvēršanos kaļķakmenī: 

'; Ca(OH) 3 4 - C 0 2 = C a C 0 3 4 H , 0 . 

Kā nolīdzinajuraā redrams, kaļķu sacietēšana saistita ar ūdens 
atdališanos. Aiz to jaunceltos namos sienas bieži mēdz būt 
mitras. Mitruma novēršanai, kas ļoti kaitīgs higiēnas ziņā, tādās 
telpās uz kādu laiku uzstāda vaļējas koksa krāsniņas. Koksam 
degot, rodas ne tikai siltums, kas sienu mitrumu pārvērš tvaikos, 
bet ari oglekļa anhidrids, kura klātbūtnē sacietēšanas process 
norisinās daudz ātrāki nekā gaisā, kurā oglekļa anhídrida par­

ciālais spiediens ir tikai 0,03 atm. Tomēr praktiskā dzīve pierā­

dījusi, ka pārak ātra masas sacietēšana slikti atsaucas uz būves 
stiprumu. Kaļķu pilniga pārvēršanās kaļķakmenī notiek tikai 
gadsimteņu laikā. Apbrīnojamais seno Romas būvju stiprums 
izskaidrojams nevis ar būvmateriāla labumu vaj sevišķu 
celtniecibas mākslu, bet vienigi ar viņu vecumu. Šajās būvēs 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 8 
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kaļķi pilnigi pārvērtušies kaļķakmenī un ieguvuši kristālisku 
struktūru. 

Dzēstos kaļķus lieto kā lētu dezinfekcijas līdzekli pret orga­
nisku vielu pūšanu, bet ķimiskā rūpniecībā — kodigo sārmu 
(51 lp. p.) un balināmā kaļķa (I. s. 327. Ip. p.) pagatavošanai. 

K o k s f d s P e r Chlorkalcija šķīdumam pielejot ūdeņraža peroksidu, rodas 
Ca0 2.' kristālisks k a l c i j a p e r o k s i d a h i d r a t a nogulsnis, C a 0 2 . 8 H 2 0 . 

Nogulšņa šķīstamibas pamazinašanai šķīdumam pielejams amon­
jaka ūdens šķīdums. Sildot no 100° līdz 200°, hidrats zaudē 
kristalizācijas ūdeni un pārvēršas dzeltenā b e z ū d e n s k a l c i j a 
p e r o k s i d ā . Ātri sasildot virs 275°, peroksids uzliesmodams 
sadaļas, atdalīdams skābekli: 

2 C a 0 2 = 2CaO + 0 2 . 

Kalcija kar- K a l c i j a k a r b i d s , CaC 2 , ļoti svarigs elektroķīmiskās rūp-
bids, CaC 2. n ¡ e c ¡ D a s produkts. Tas iegūstams oglei (antracitam vaj koksam) 

iedarbojoties uz kaļķiem elektriskās krāsnīs. Elektriskā loka 
temperatūrā ogle reducē kaļķus un pie tam ari pati savienojas 
ar kalciju: 

CaO + 3C = CO 4 - CaC 2 ( I . s. 244. lp. p.). 

Techniskais karbids ir pelēka cieta masa, kuras krāsa atkarājas 
no ogles, dzelzs u. c. piemaisijumiem. To lieto galvenā kārtā 
acetilena un kalcija cianamida pagatavošanai. Tādā kārtā tas 
uzlūkojams kā ļoti svarigs neorganisks pārejas produkts, ar kuru 
sintezējamas visai dažādas organiskas vielas. Kā enerģisku redu-
cetaju, to lieto metalurģijā. 

Kalcija karbida iegūšana saistīta ar lielu elektriskās enerģi­
jas patēriņu. Uz 1 kilogramu karbida jāpatērē ne mazāk kā 4 
kilovatstundas, t. i. 3444 lielās kalorijas. Ša enerģija pa daļai 
tiek patērēta vielu nokarsešanai līdz augstajai reakcijas tempera­
tūrai, pa daļai — pašas reakcijas .siltumam", jo karbida pagata­
vošana no kaļķiem un ogles — e n d o t e r m i s k a reakcija un 
saistita ar 105,3 lielo kaloriju patēriņu uz vienu molu CaC 2 

(jeb 1645 Cal. uz 1 kilogramu). Šās enerģijas viena daļa izdalās 
atpakaļ, degot acetilenam, kas rodas, karbidu sadalot ar ūdeni. 
Aiz to karbida izgatavošana ienesiga tikai tādās vietās, kur daba 
apveltījusi cilvēku ar lieliem enerģijas krājumiem ūdens kritumos 
un straujās upēs. Šādās vietās karbida ražošana ir vislabākais 
ceļš, kā ša enerģija izmantojama un uzglabājama, kas citādi 
ietu pilnigi zudumā. 1911. gadā visas pasaules karbida 
ieguvums rēķinājās 250000 tonnās. Visvairāk karbidu ražoja 
Norvēģija un Amerikas Savienotās Valstis (Niagaras ūdenskrituma 
fabrikās). 



Kalcijs savienojas ar slāpekli augstā temperatūrā, radidams Kalcija ni-
pie tara cietu kristālisku savienojumu, kas līdzigi citiem nitridiem n s > 8 3 * 
ar ūdeni sadaļas, atdalidams amonjaku. Kalcija nitrids pa 
daļai rodas, kalcija skaidiņas dedzinot gaisā dzelzs kaŗotitē. 

Analoģisks savienojums rodas sarkano f o s f o r u ar meta- ^ ģ c i ) ^ a
f p S " 

lisko kalciju sildot evakuētā un aizkausetā grūti kausējama stikla ' 3 2 ' 
caurulē. K a l c i j a f o s f i d s , Ca 3 P 2 , ir amorfa, brūna masa, kura 
ūdeni sadaļas pēc nolīdzinajuma, kas analoģisks nitridu sadalīša­
nās nolīdzinajumam: 

Ca 3 P, + 6HOH = 3Ca(OH) 2 + 2PH 3 . 

Fosfidam sadaloties attīstās fosforūdeņradis, PH 3 , par ko plašāki 
runāsim lekcijā par fosforu. 

K a l c i j a s u l f i d s , CaS, rodas kā blakus produkts zodas Kalcija sul-
rūpniecibā pēc L e b 1 a n a metodes (sal. 17 lp. p.). To iegūst ari «"ds, CaS. 
kalcija sulfāta un ogles maisijumu karsējot šamota tīģelī: 

C a S 0 4 + 4C = 4CO + CaS. 

Tas grūti šķīst ūdenī, bet tajā sildot hidrolizējas: 

2CaS + 2HOH = Ca(OH) 2 + Ca(HS) 2 . 

Aiz to kalcija sulfida Šķīdumam stipri sārmaina reakcija. To lieto 
ādu rūpniecībā spalvu attīrišanai no zvēru ādam. 

Tabele 96. 

CaCl 2 - ļ - xtL¿0 maisijumu sacietēšanas temperaturas. 

H 2 0 molu skaits uz 
1 molu CaCl 0 

Sacietēšanas 
temperatura 

5,54 
5,69 
5,77 
5,88 
6,00 
6,105 
6,22 
6,28 
6,36 
6,44 

29,312° 
29,637 
29,758 
29,866 
29,919 (CaCl 2 .6H 2 Q) 
29,904 
29,800 
29,734 
29,652 
29,530 
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Cietie smago metālu sulfīdu šķīdumi kalcija sulfidā pēc 
iepriekšēja apgaismojuma paši spīd ( Josforescē") . Ša īpašiba 
piemīt ari pārējiem sārmzemju metālu sulfidiem. Plašāki šās inte­
resantās parādibas aplūkosim vēlāk, sakarā ar vispārigu sārmzemju 
metālu pārskatu. 

Kalcija chio- Zodas rūpniecibā pēc S o 1 v e j a metodes kā blakus pro-
nds, CaCl 3 j u k t s r o d a s k a j c i j a chlorids, CaCĻ (19 lp. p.). No ūdens šķīduma 

kristalizējas h i d r a t s : CaCl 2 . 6 H 2 0 . Sildot, šis hidrats kūst kā 
ķimisks individs p a s t ā v i g ā temperatūrā, un proti: pie 29,9°. 
Ne tikai hidratam ūdeni pielejot, bet ari b e z ū d e n s chlorkalciju 
pieliekot, hidrata kušanas temperatūra, pēc vispārigā likuma 
(I. s. 121. lp. p.), pazeminās; tas uzskatami redzams no sekojo­
šiem datiem, kas ņemti no L a i d b e r i (Lidburv) darba. (Skat. 
tabeles №Ns 96 un 97.) 

0/ 
5,6 5,7 5,8 5,9 ō,0 6,1 6,2 

Zīm. № 267. CaCl2 - f x H 2 0 maisijumu sacietēšanas temperaturas. 

Tabele 9 7 . 
Chlorkalcija ūdens šķīdumu sasalšanas temperaturas pēc 

R o z e b u m a . 

p 1 0 2 0 3 0 t 0 5 0 

- 1 0 
i 

- 2 0 f 
- 3 0 mi 

sļ -iļ-0 •11 

- 5 0 

0 10 2 0 3 0 4 0 5 0 6 0 % 

Zīm. № 268. CaCl2 .6H aO ūdens šķī 
dūmu sasalšanas temperaturas. 

CaCl2 gramu skaits Sasalšanas 
100 gramos šķīduma temperatura 

0 0 ° 
14,5 — 10° 
25,1 — 30° 
29,9 — 55 (ohi dr. 
33,3 — 25° temp.) 
37,3 + 0° 
39,4 10° 
42,7 20° 

1 50,4 29,9° 

.... 



Kalcija chlorids stipri pazemina ūdens sasalšanas tempera­
tūru (sal. tabeli 96). Tā kā hidratam liela šķīstamiba, viņa 
e v t e k t i s k ā temperatūra atrodas ļoti zemu: pēc R o z e b u m a 
(Rooseboom) pētījumiem, ta ir —55°. Aiz to ledus (vaj sniega) 
maisijumi ar kalcija chlorida h i d r a tu temperatūru pazemina 
vairāk nekā ledus maisijumi ar sāli. Tos dažreiz lieto zemu 
temperatūru iegūšanai. 

Bez chlorkalcija h e k s a h i d r a t a pazīstami vēl : tetrahidrats, 
C a C l 2 . 4 H 2 0 , dihidrats, C a C l 2 . 2 H 2 0 un monohidrāts, C a C l 2 . H 2 0 . 
Monohidrata disociacijas spiediens gandrīz līdzinās nullei. Tāpēc 
bezūdens kalcija chlorids ir ļoti enerģisks gāžu un organisku 
šķidrumu sausetajs un šam nolūkam to bieži lieto. 

Bezūdens chlorkalcija iegūšanai hidratu karsē līdz 200°. 
Kad ūdens izgarojis, traukā paliek poraina masa, kuru sadauza 
gabalos un pārdod kā c h l o r k a l c i j a g r a u d i ņ u s . Vēl 
augstākā temperatūrā bezūdens chlorkalcijs kūst un tad sacietē 
kristāliskā masā. Tā kā chlorkalcija hidrats sildot hidrolizējas 
pēc nolīdzinajuma: 

CaCl 2 + 2HOH J ± 2HC1 + Ca(OH) 2 , 

bezūdens chlorkalcijam vienmēr s ā r m a i n a reakcija (līdziba ar 
chlormagniju). 

Temperatūru paaugstinot, kalcija chlorida šķīstamiba ūdenī 
top tik liela, ka šķīduma vārīšanās temperatūra sasniedz 175°. 
Aiz to chlorkalcija šķīdumus lieto, kad vielas jāsilda uz .vannas" 
augstāk par 100°. 

K a l c i j a k a r b o n ā t s , C a C 0 3 , rodas kā balts nogulsnis, Kalcija kar-
neitraliem kalcija sāļu šķīdumiem pielejot amonija vaj sārmu £ ° £ o S ' 
metālu karbonātu šķīdumus: 3 ' 

C a - + C 0 3 " = C a C 0 3 . 

Kalcija karbonāts viegli šķīst pat organiskās skābēs. Reak­
cija, acimredzot, notiek starp ūdeņraža joniem un nešķīstošo 
karbonātu: 

C a C 0 3 + 2H- = C a - + H 2 C 0 3 . 

Kalcija karbonāts tomēr šķīst ar ogļskābi piesātinātā ūdenī, pār-
vērsdamies b i k a r b o n a t ā (kas šķīst ūdenī): 

C a C 0 3 + H X 0 3 ± 5 C a H 2 ( C 0 3 ) 2 . 

Šis process lielos apmēros norisinās ari dabā, pamazam izsauk­
dams pilnigu kaļķakmeņu sairšanu. Ogļskābes parciālam spiedie­
nam pamazinoties, reakcijas norisinās pretējā virzienā: kalcija 
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karbonāts atdalās un rada dīvainas formācijas: 
(lāsakmeni) un s t a l a g m i t u s (zīm. 269.). 

s t a l a k t i t u s 

Zim. № 269. Stalaktiti. 

Skābeņskā- Skābeņskābais amonijs nogulsnē kalciju kā smalku, baltu 
b C a C a o * s kristālisku nogulsni — s k ā b e ņ s k ā b o k a l c i j u jeb kalcija 

oksalatu (skābeņskābe — acidum oxalicum): 

r . C O O ' r 

h C a + č o o , > C a -
C O O ' 
C O O ' 

Šo sāli lieto kalcija kvantitatīvai noteikšanai. Karsējot ta 
sadaļas, pārvērsdamies kalcija oksidā: 

C a C 2 0 4 == C 0 2 + CO + CaO. 

Kalcija Karsējot slāpekja straumē, kalcija ļkarbids šo gāzi adsorbē 
C'caCN l d S' u n r a c * a ^ a ' c i i a c i a n a m i d u : 

CaC 2 + N 2 = C + Ca = N — C = N. 

Šo, praktiskā ziņā ļoti svarigo, savienojumu jāuzlūko kā 
cianūdeņraža amida sāli (t. i. ūdeņraža apmaiņas produktu): 

N = C — H — * N E = C — NH 2 — > N EEE C — N = Ca. 
cianūdeņradis cianamids kalcija cianamids. 

To lieto kā starpproduktu, amonjaku sintezējot no gaisa 
(I. s. 147, 198 lp. p.), jo ar ūdeni tas atdala amonjaku: 

CaCN 3 = 3 H 2 0 = C a C 0 3 + 2NH 3 . 

Bat lielos vairumos tas tiek patērēts kā māksligas mēsloša­
nas līdzeklis zem nosaukuma „k a ļ ķ s 1 ā p e k 1 i s". Ūdens 
augsnē to sadala un sagādā augiem divus svarigus elementus: 
kalciju un slāpekli, asimilācijai piemērotā veidā. 



Ne mazāk svarigs mēslošanas līdzeklis ir vēl cits slāpekļa Kalcija nitrāts, 
un kalcija savienojums: s l ā p e k ļ s k ā b a i s k a l c i j s , C a ( N 0 3 ) 2 , C a ( N O 3 ) s - 4 H 2 0 -

ko iegūst .sadedzinot" gaisa slāpekli un attīstijušamies slāpekļa 
oksidiem iedarbojoties uz kaļķiem (I. s. 187. lp. p.). No ūdens 
šķīduma kristalizējas hidrats: C a ( N 0 3 ) 2 . 4 H 2 0 , kurš ļoti viegli 
šķīst ūdenī un gaisā izplūst. Karsējot tas sadaļas, pārversdamies 
dedzinātos kalkos: 

C a ( N 0 3 ) 2 = CaO + 2 N 0 2 + O. 

Ar fosforskābi kalcijs rada t r ī s fosfātus: Kalcija fosfāti 
1) fosforskābē, H 3 P 0 4 , v i e n u ūdeņraža atomu apmainot, rodas 

k a l c i j a m o n o f o s f ā t s , Ca(H. 2 P0 4 ) 2 f 
2) d i v u s ūdeņraža atomus apmainot, rodas 

k a l c i j a b i f o s f a t s , C a H P 0 4 ; 
3) t r ī s ūdeņraža atomus apmainot, iegūstam 

k a l c i j a t r i f o s f a t u , C a 3 ( P 0 4 ) 2 . 
Kalcija trifosfats dabā sastopams kā apatits, un ari fosfori-

tos. Tas nogulsnejams no kalcija sāļu šķīdumiem ar nātrija 
fosfātu lieka amonjaka klātbūtnē kā amorfs, želatinai līdzigs 
balts nogulsnis. Tā kā nātrija trifosfats nešķīst ūdenī, tas mēslo­
šanai neder. Tam nolūkam dabigos fosforītus vispirms apstrādā 
ar sērskābi un tādejādi trifosfatu pārvērš ūdenī vieglāk šķīstošos 
kalcija monofosfatā un bifosfatā: 

C a 3 ( P 0 4 ) o - f H o S 0 4 = C a S 0 4 -f- 2 C a H P 0 4 

2 C a H P 0 4 + H 2 S 0 4 == C a S 0 4 + C a ( H 2 P 0 4 ) 2 . 

Šo produktu maisījums ir ļoti vērtigs mēslošanas līdzeklis, 
kurš tirdzniecibā pazīstams kā s u p e r f o s f ā t s . 

Ari k a l c i j a s u l f ā t s izplatits dabā, parasti kā hidrats Kalcija sulfāts (ģip-
C a S 0 4 . 2 H 2 0 , kuru sauc alebastru jeb ģ i p s i . Karsējot s i s ^' C a S 0 4 . 2 H 2 0 . 
ģipsis zaudē 3/* v i R ā atrodošās ūdens un pārvēršas t. s. p u s -
h i d r a t ā : 

2 [ C a S 0 4 . 2 H 2 0 j ( C a S 0 4 ) 2 . H , 0 + 3 H 2 0 . 

Ja karsēšanu izdara slēgtā traukā, ūdens atdalās šķidrā veidā 
un rada ar ģipsi piesātinātu šķīdumu. Tādā gadijienā mums 
ir sekošas fāzes: 1? C a S 0 4 . 2 H 2 6 (cietafāze); 2) ( C a S 0 4 ) 2 . H 2 0 
(cieta fāze); 3) piesāt inātsšķīdums: C a S 0 4 + x H 2 0 (šķidra 
fāze); 4) ūdens tvaiks (gāzejada fāze). Šam līdzsvaram piemē­
rojot fāžu likumu, nākam pie slēdziena, ka šās sistēmas brīvibas 
pakāpe i r : 

P = n + 2 — F = 2 + 2 — 4 = 0 (sal. I. s., 128. lp. p.). 
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Sistēmai jābūt i n v a r i a n t a i . Un tiešam, V a n t - H o f s un 
A r m s t r o n g s atrada, ka ģipša un pushidrata līdzsvars sasnie­
dzams pie 107°. Ša temperatūra ir ģipša .pārvēršanās tempe­
ratūra" zem 980° m/m spiediena. 

Praktika parasti „ģipsi vāra" pie 130°, lai pašu procesu pa­
ātrinātu. Iegūto produktu technikā sauc .tēlnieku ģipsi" ( .ap­
metumu ģipsi"). Samaisot ar l J /2 molekulām ūdens, tas rada mīklai 
līdzīgu masu, kura īsā laikā sacietē. Sacietēšanas procesā »pus-
hidrats" savienojas ar ūdeni un rada dihidratu: 

( C a S 0 4 ) . 2 H , 0 + 3H..O == 2 [ C a S 0 4 . 2 H 2 0 ] , 

t. i. reakcija norisinās iepriekšējai reakcijai pretējā virzienā 
Dihidrats kristalizējas kā prizmu adatas, un telpā starp kristāliem 
iesūcas liekais ūdens, kuru ģipsi samaisot pielejam (sal. 270 zīm.). 

Zīm. № 270. Ģipša kristalizācija (pēc Glazenapa). 
Palielināts 360 reiz. 

Ģipša statujas atlejot, vispirms pagatavo statuju atsevišķo 
daļu ģipša .negativus". Tad šās daļas salīmē un pārklāj ar laku. 
No .negatīviem" šādā pat ceļā atlej „pozitivus". 

Virs 130° pushidrats zaudē pārējo ūdeni un pārvēršas . an­
h i d r i t a " : 

(CaS0 4 )o .H 2 0 = 2 C a S 0 4 + H,,0. 

V a n t - H o f a pētijumi pierādijuši, ka .anhidrīts" jebkurā 
temperatūrā šķīst ūdenī m a z ā k nekā .pushidrats". Ja ūdenī 
blakus noliekam anhidritu un pushidratu, pēdējs pamazam izšķīst, 
bet anhidrīts atdalás no šķīduma: no ta slēdzams, ka pushidrars 
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ir kalcija sulfata n e s t a b i l s veids. Tomēr bez ūdens ša pārvēr­
šanās notiek tik lēni, ka tai nav praktiskas nozīmes. 

T. s. apmetumu ģipsis pēc viņa pagatavošanas metodes satur 
anhidrita un pushidrata maisijumu. 

Pie 500° anhidrits pārvēršas citā formā, kas ļoti grūti šķīst ūdenī 
un ar ūdeni samaisot nesacietē. Tādu ģipsi sauc „pardedzinatu". 

Un, beidzot, pie 1000° jau pats kalcija sulfāts pa daļai sa­
daļas, pie kara atdalās sēra dioksids un skābeklis, bet paliek 
sulfata un kalcija oksida maisijums: 

C a S 0 4 = CaO + S 0 2 + O. 

Šo materiālu lieto būvēs kalku vietā kā saistes līdzekli 
(.hidrauliskais ģipsis"). Ar ūdeni tas ir .dzēšams", jo satur kaļķus, 
un pēc tam ar gaisa ogļskābi pamazam pārvēršas kalcija karbonātā. 

K a l c i j a h i p o c h l o r i t s , Ca(C10) 2 , ir,balināmā kaļķa gal-Kalcija hipo-
venā sastāvdaļa (sal. I. s., 3 2 7 . Ip. p.). To pagatavo tīrā veidā £Í|1QO) 
pēdējā laikā Grīsheimas fabrikā „Elektrons", kaļķu pienu piesā­
tinot ar chloru un šķīdumu iztvaicējot retinātā telpā. Tas ir ļoti 
stabils savienojums, saturošs līdz 9 0 % .aktīvā" chlora (kamēr 

„aktiva" chlora). 
No augiem kal- Fizioloģiska 

Kalcija fosfāts, r 

balināmais kaļķis satur ne vairāk kā 35°/o 

Kalcijs ir nepieciešama augu sastāvdaļa, 
cija sāļi iekļūst dzīvnieku un cilvēku organismā 
kā redzējām lekcijas sākumā, ir materiāls visu mugurkaulnieku 
skeletu uzbūvei. Bet ne tikai kā nešķīstoši sāļi, bet ari kalcija 
joni fizioloģijā izpilda svarigu lomu. Kalcija joni atrodas asins 
šķidrumā. Kāda viņiem tur nozīme, uzskatami redzams R i n -
g e r a eksperimentos ar vardes sirdi (zīm. 271). Izrādās, ka sirds 
turpina ari vēl tad darboties, kad ta izņemta no dzīvnieka, ja 
tikai viņu aplaista ar šķīdumu, kura 
sastāvs līdzigs asins šķidruma sastā­
vam, un proti: 0,625°/o'NaCl, 0,025° o 
KC1 un 0,025°/o CaCl 2 . Ja šam šķī­
dumam atņem chlorkalciju, sirds ap­
stājas tajā pukstēt. Bet ja sirdī no 
jauna ievadam normāla sastāva šķī­
dumu, ta atdzīvojas un sāk atkal strā­
dāt. Lekcijā par kāliju mēs redzējām, 
ka kālija joni, kuru saturs pārsniedz 
zināmu robežu, paralizē sirds darbibu 
(59 lp. p.). Šajā gadijumā kalcija jonu 
satura palielinājums neitralizē zināmā 
mērā kālija jonu kaitigo darbibu. 

Zināma līdziba ar šām parādibam 
novērojama kalcija jonu iedarbibā uz 

Zīm. № 271. Vardes sirds 
darbiba ārpus organisma. 
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muskuļiem, kuri sanāveti ar organiskiem alkalotdiem. Ja muskuli 
iemērcam atšķaiditā veratrina šķīdumā, rnuskuls no elektriskās 
strāvas vairs nesaraujas; pielejot dažus chlorkalcija šķīduma pi­
lienus, muskuls no jauna iegūst Ipašibu zem indukcijas strāvas 
iespaida sarauties. 

Kalcija joni piešķir asinim vēl vienu raksturīgu Ipašibu. 
Kā zināms, asinis, kad iztecina no organisma, sarecē. Kalcija 
joni ir ša procesa ierosinātāji. Tas redzams no ta, ka kalciju 
iepriekš no asinim aizvācot (piem. pieliekot skābeņskābo nātriju), 
asinis vairs nesacietē. 

Liesmas no-
krāsojums. 

Zim. № 272. Asinis I. stobriņā 
sarecē, bet II. — paliek šķidras, 
jo no tām aizvietoti Ca" joni. 

Tas redzams 272. zīmējumā, kurā 
parāditi divi, asinim pilditi mēģinā­
jumu stobriņi. Stobriņā 1 atrodas 
asinis bez jebkāda piemaisijuma: asins 
ķermeniši savilkušies kopā biezā masā; 
stobriņš 2 satur asinis, kurām piemai­
sīts skābeņskābais nātrijs: sarkanie 
ķermeniši nogulušies dibina, bet augšā 
sakrājusies plazma. 

Jaunākā laikā chlorkalciju lieto kā 
injekcijas līdzekli pret plaušu diloni. 

Kalcija gaistošie sāļi (CaCI 2 , 
CaBr 2 u. c.) nokrāso Bunzena degļa 
liesmu dzelteni-sarkanā krāsā. Spek-
troskopā novērojama spektra dzeltenā 
un sarkanā daļā vesela rinda gaišu 
joslu, bez tam vēl raksturiga zaļa 
linija. 

Stroncijs, Sr (Strontium). 

Atrašanās. Šis elements reti sastopams dabā. Vispazīstamākie stroncija 
minerāli i r : s t r o n c i a n i t s jeb stroncija karbonāts, S r C 0 3 un 
c e l e s t i n s jeb stroncija sulfāts, S r S 0 4 . 

Metāla Metāliskais stroncijs, ko iegūst tādā pat ceļā kā kalciju, un 
īpašības. p r o t j : izkausētu stroncija chloridu elektrolizejot, līdzigs kalcijam 

ari pēc savām ķimiskām īpašibam. Tas enerģiski sadala ūdeni, 
atdalidams no ta ūdeņradi; 

Sr + 2HOH *& Sr(OH) 2 + H 2 , 

bet sildot savienojas ar ūdeņradi, radidams hidridu: 

Sr + Ho šfe SrH 2 , 

bet ar slāpekli — nitridu: 

3Sr + N 2 = N 2 Sr 3 . 
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Stroncija sāļu sastāvs līdzigs attiecigu kalcija sāļu sastāvam Stroncija sa-
un ari to Ipašibas ir līdzigas. Tā, piem. ari s t r o n c i j a k a r - v i e n o ) u m i 

b o n a t s ūdenī nešķīst un izkrīt kā balts nogulsnis, stroncija jo­
niem un sārmu metālu karbonātiem savā starpā iedarbojoties: 

S r - + C 0 3 " =? SrCCy 

S t r o n c i j a s u l f ā t s vēl m a z ā k šķīst ūdenī nekā kalcija 
sulfāts (ģipsis). Aiz to stroncija sāļi ar piesātinātu ģipša šķīdumu 
dod nogulsni: 

S r - + S 0 4 " = S r S 0 4 . 

Turpretim s t r o n c i j a h i d r o k s i d s vairāk šķīst ūdenī nekā 
kaļķi. Tāpēc stroncija hidroksida šķīdumu pielejot kalcija sāļu 
šķīdumiem, rodas Ca(OH) 2 nogulsnis. 

Stroncija hidroksids ar niedru cukuru rada grūti šķīstošu Viņu izlieto-
savienojumu. Cukura fabrikās ar to nogulsnē cukura paliekas no s a n a -
melasas. Pēc tam nogulsneto savienojumu sadala ar ogļskābi 
cukurā un stroncija karbonātā. 

Citus stroncija savienojumus lieto tikai pirotechnikā benga- Liesmas no-
lisko uguņu pagatavošanai. Tie liesmu nokrāso k a r m i n - s a r - krāsojums, 
kanā krāsā. Stroncija spektris satur sarkanas un dzeltenas joslas, 
bet zaļā linija (atšķiriba no kalcija) tajā iztrūkst. 

Bārijs, Ba (Barium). 

Svarigakie bārija minerāli i r : s m a g a i s š p a t s , B a S 0 4 un 
v i t e r i t s , B a C 0 3 . Smagajam špatam ir liels īpatnējais svars, uz A t r a š a n a s -
ko norāda ari viņa nosaukums. Ari paša elementa nosaukums, 
kaš cēlies no grieķu vārda t3apūs, nozīmē .smagais elements". 

Un tiešam, metāliskam bārijam lielāks īpatnējais svars nekā 
pārējiem sārmzemju metāliem (skat. salīdzin. tabeli šās lekcijas M e t a l a 

beigās). Bāriju iegūst savādāki nekā kalciju un stronciju, un ipašibas. 
proti: bārija chlorida piesātinātu šķīdumu elektrolizejot ar d z ī v ­
s u d r a b a k a t o d u . Bārijs šķīst dzīvsudrabā, radidams amalgamu, 
kas nesadala ūdeni. Amalgamu karsējot evakuētā telpā, vispirms 
pārtvaicē dzīvsudrabu, tad — tīru bāriju pie 1150°. 

Tīrs bārijs enerģiski reaģē uz ūdeni, atdalīdams no ta 
ūdeņradi; tas savienojas ar ūdeņradi un ar slāpekli, radidams 
hidridu, B a H 2 un nitridu, N 2 Ba 3 . 

Bārijam elektropozitivais raksturs stiprāks nekā kalcijam un Bārija oksids, 
stroncijam. Viņa karbonāts disociē daudz augstākā temperatūrā B a 0 -
nekā kalcija karbonāts. Tāpēc b ā r i j a o k s i d u , BaO, pagatavo 
nevis viteritu (dabigo karbonātu) apdedzinot, bet karsējot bārija 
nitrātu, kuru iegūst fabrikās (skat. zemāk): 

2Ba(NOg)2 = 2BaO + 4 N 0 2 + 0 2 . 
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Bārija hidr- Bārija oksids ar ūdeni .dzēšams" un šis process šeit no-
oksīds 

Ba(OH) 2. u e ^ ti^P 2* enerģiski, ka pie kalcija oksida. Pie tam rodas b ā ­
r i j a h i d r o k s i d s , Ba(OH) 2 , kas viegli šķist ūdeni: 

BaO + HOH = Ba(OH) 2 . 
Šis šķīdums, ko sauc ari barita ūdeni, ir stiprs sārms. Tas 

nogulsnē magnija, kalcija un stroncija hidroksīdus no šo sāju 
šķīdumiem un tiek lietots skābju titrēšanai fenolftaleina, kā indi­
katora, klātbūtnē. Gaisa ogļskābe uz to iedarbojas un rada ūdenī 
nešķīstošu bārija karbonātu. 

Bārija per- Karsējot gaisā (vaj skābekli), bārija oksids pārvēršas per-
oksids, oksīdā: 
Ba0 2 . 

2BaO + Oo ^ 2 B a 0 2 . 

Ša reakcija ir apgriezeniska, jo bārija peroksids augstākā 
temperatūrā atdala skābekli un pārvēršas atkal oksidā. Tā kā šās 
reakcijas līdzsvarā piedalās d i v i komponenti (BaO un 0 2 ) un 
t r ī s fāzes (BaO, B a 0 2 un O,) , sistēma ir monovarianta: 

P = n + 2 — F = 2 + 2 — 3 = 1 (sal. I. s., 127. lp. p.). 

Šis gadijiens līdzigs kalcija karbonāta disociacijas līdz­
svaram. Kā tur, tā ari šeit iestājas noteiktā temperatūrā noteikts 
līdzsvara spiediens, kuru sauc .disociacijas spiedienu". Bārija 
peroksida disociacijas spiedieni pievesti sekojošā tabelē (Le Š a -
t e l j ē pētijumi). 

Tabele 98. 

Bārija peroksida disociacijas spiedieni pee L e Š a t e l j e 
(Le Chatelier) datiem. 

Temperatura 525° 555° 650° 670° 720° 750° 775° 790° 

Spiediens 20 25 65 80 210 340 510 670 mm 

Uz bārija peroksida ' attīstīšanos un disociaciju dibināta 
B r i n a skābekļa pagatavošanas metode no gaisa. Gaisu laižot 
pār nokarsētu bārija pksidu, rodas peroksids. Procesa tempera­
tūrai jābūt zemākai par to, kurā disociacijas spiediens ir 1h atm. 
(700°). Pēc tam peroksidu karsē līdz temperatūrai, kurā disocia­
cijas spiediens lielāks nekā viena atmosfera (800°) ; tad atdalās 
skābeklis un atkal rodas bārija o k s i d s . Šimbrīžam šo skābekļa 
pagatavošanas metodi pilnigi izspiedusi viena cita metode, kas 
dibināta uz šķidra gaisa frakcioneto destilāciju (sal. I. s., 28.1p.p.). 



Bārija peroksids šķist sālsskābe, radidams ūdeņraža per-
oksidu: 

BaO., + 2HC1 = BaCl a + H 2 0 , . 

J a iegūtā šķīdumā ielejam bārija hidroksīda šķīdumu, izkrīt 
b ā r i j a p e r o k s i d a h i d r a t s , BaO, . 8H a O. No šās vielas pa­
gatavo ūdeņraža peroksidu (I. s., 108. Ip. p.). 

Bārija sulfāts ar ogli viegli reducējas, sildot tiģelī vaj zodas Bārija sui-
krasni (17 lp. p.) : f i d s * B a S -

B a S 0 4 + 2C = 2C0 . 2 + BaS. 

Pie tam rodas b ā r i j a s u l f i d s , kas viegli šķīst skābēs, at­
dalīdams sērūdeņradi. Tas uzlūkojams kā starpprodukts citu 
bāriju savienojumu iegūšanā. 

B ā r i j a c h l o r i d s , BaCl 2 , rodas sulfidu izšķīdinot sāls- B a r i j a 

skābē: chlorids, 
BaCl2.2HaO. 

BaS + 2HC1 = H 2 S + B a C Ļ 

Praktiķa tomēr sulfāta (smagā špata) reducēšanu un sulfida 
pārvēršanu chloridā parasti savieno v i e n ā operācijā. Šam no­
lūkam smago špatu samaisa ar smalku ogli un koncentrētu kal­
cija chloridā šķīdumu (ko iegūst Solveja procesā kā atkritumu). 
Šo maisijumu sausē un karsē zodas krāsnī. Norisinās divas pa­
kāpeniskas reakcijas: 

I. B a S 0 4 + 2C = 2 C 0 2 + BaS 

II. BaS + CaCl 2 = CaS + B a C Ļ 

Beigās rodas kalcija sulfida maisijums ar bārija chloridu, 
no kura ar karstu ūdeni atskalo bārija chloridu. No šķīduma 
kristalizējas h i d r a t s BaCl 2 . 2 H 2 0 kā bezkrāsainas četrstūrigas 
plāksniņas. Bārija chlorids ir starpprodukts 

b ā r i j a n i t r ā t a , Ba(NO s ) 2 , iegūšanā. Šis sāls iegūstams Bārija nitrāts, 
bārija chloridā divkāršas apmaiņas reakcijā ar nātrija nitrātu pie- B a ( N O * ) 2 -

sātinatā šķīdumā: 

BaCl 2 + 2 N a N 0 3 = 2NaCl + B a ( N 0 3 ) 2 . 

Tā kā bārija nitrāts grūtāk šķīst ūdenī nekā pārējie sāļi, 
tas šķīdumā nogulstas kā oktaedriski kristāli. M e i j e r h o f e r s 
(Meverhoffer) norāda, ka šajā gadijienā mums darišana ar t. s. 
p ā r u s ā ļ i e m . Tādā gadijienā ir 4 fāzes un 2 komponenti, tā 
tad sistēma ir invarianta, t. i. četru fāžu līdzsvars iespējams tikai 
v i e n ā temperatūrā (pārvēršanās temperatūrā). Jebkurā citā tem­
peratūrā līdzsvarā var atrasties tikai t r ī s fāzes: tvaiks, šķīdums 
un viens no sāļiem cietā veidā (šajā gadijienā B a ( N 0 3 ) 2 ) . 
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Bārija nitrātu lieto bengalisko uguņu un raķetu pagatavo­
šanai, bez tam tas ir izejas viela bārija oksida un peroksida 
iegūšanai. 

B ā r i j a s u l f ā t s , B a S 0 4 , izkrīt kā balts, ūdenī nešķīstošs 
nogulsnis, bārija un sērskābes joniem savā starpā iedarbojoties: 

B a - + S 0 4 " = B a S 0 4 . 

Tā kā tas šķīst vājāk nekā kalcija sulfāts, viņš nogulstas ari, 
piesātinātu ģipša šķīdumu pielejot bārija jonu šķīdumiem. 
Aiz to bārija sulfāts ir labs reaktīvs uz bāriju un ari uz sērskābi 
un viņas anjonu, un to lieto ne tikai kvalitativai, bet ari kvanti­
tatīvai (svara) šo vielu noteikšanai. 

Bārija sulfāts ļoti labi pārklāj priekšmetus, kāpēc to lieto kā 
lētu krāsu zem nosaukuma „blanc fixe". Ar svina baltumu salī­
dzinot, tam ir ta priekšrocība, ka tas nemainās gaisā; turpretim 
svina baltums paliek no sērūdeņraža melns. Jaunākā laikā šam 
nolūkam lieto ari l i t o p o n u , kuru iegūst ar bārija sulfidu no-
gulsnejot no cinka sulfata bārija sulfātu. Tas sastāv no bārija 
sulfata un cinka sulfida maisījuma: 

BaS + Z n S 0 4 = B a S 0 4 + ZnS. 

Tā kā bārija sulfātam liels īpatnējais svars, to bieži lieto 
kā piemaisījumu dažādu materiālu svara palielināšanai. 

Bārija chro- Bārija sāļi ar kālija chromata un bichromata šķīdumiem rada 
BaCrO,,. dzeltenu b ā r i j a c h r o m a t a , B a C r 0 4 , nogulsni, kas viegli šķīst 

stiprās skābēs: 

B a - + C r 0 4 " = B a C r 0 4 

2 B a - + C r . 2 0 7 " + H 2 0 ^ ± 2 B a C r 0 4 + 2H\ 

Ar kālija b i c h r o m a t u nogulsnēšana nav pilnīga, jo šajā 
reakcijā šķīdumā attīstās brīva skābe (ūdeņraža joni). Etiķskābo 
nātriju pieliekot, reakcija tomēr iet līdz galam, jo etiķskābes an­
joni ar ūdeņraža joniem rada vāji disocietu skābi un tādejādi pa­
vājina skābes iespaidu: 

C H 3 C O O ' - f H- ^ ± C H X O O H . 

S tr on ci j a chromats .vieglāki šķīst ūdenī nekā bārija chro­
mais. Tāpēc stroncija sāļi dod chromata nogulsni tikai ar kālija 
chromatu, K.,Cr0 4 {t. i. neitrālā šķīdumā), bet nedod ar bichro­
matu, K 2 C r 2 0 7 . Kalcija sāļi nerada nogulsni ne ar kālija chro­
matu, ne ar bichromatu, jo kalcija chromats šķīst ūdenī (sal. sķī-
stamibas tabeli šās lekcijas beigās). Tādā kārtā kālija chromats 
un bichromats ir labi reaktīvi kalcija, stroncija un bārija jonu at­
šķiršanai viņu sāļu šķīdumos., 

Bārija 
sulfāts, 
BaS0 4 . 
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Bārija sāļi ir v i s a i n ā v i g i , ar ko tie atšķiras no kalcija Fizioloģiskā 
un stroncija sāļiem. Mēģinājumi pierādijuši, ka bārija joni pa­
ralizē muskuļus. 

Bārija sāļi nokrāso liesmu zaļā krāsā. Spektroskopā novē- Liesmas no-
rojama vesela rinda gaišu joslu spektra sarkanā, dzeltenā un za- k r a s o i u m s -
lajā daļās. Šam elementam ir raksturīgas divas linijas: zaļa 
un zila. 

Spīdošas masas (foslori). 

17. gadsimteņa sākumā Boloņā dzīvoja alķimiķis Vikentijs i / '^ 4 ' ' 3 , , 
K a s č i o r o t s . Reiz pilsētas tuvumā tas atrada sevišķu smagu ta atradums, 
špatu. Mājās pārnācis, tas šo akmeni karsēja kopā ar ogli. Par 
lielu brīnumu tas novēroja, ka šajā operācijā iegūtais produkts 
tumsā spīdēja. Vēlāk daudzi pētnieki māksligi ieguva šādas 
masas un atrada, ka viņu spīdēšanu ierosina iepriekšējs apgais­
mojums saules vaj māksligā gaismā. Šās vielas, pēc atrašanas 
vietas, nosauca „Boloņas akmeņus", kā ari .Boloņas fosforus". 
Pagājušā gadsimteņa 70-tos gados B a l m a i n s sāka techniski pa­
gatavot šās spīdošās masas zem nosaukuma „Balmaiņa krāsas". 

Sevišķi spoži dažādās krāsās spīd s ā r m z e m j u m e t ā l u spīdošo masu 
s u l f i d i : CaS, SrS, BaS, kurus iegūst attiecīgus sulfātus redu- s a s t a v s -
cejot ar ogli. Tomēr V e r n e i l s (Verneuil) pierādija, ka šie 
sulfidi t ī r ā v e i d ā nespēj fosforescet un šo īpašību iegūst no 
n i e c i g i e m smagu metālu, sevišķi bismuta, savienojumu piemai­
sījumiem. L e n a r d s , pamatojoties uz daudziem mēģinājumiem, 
nāca pie slēdziena, ka spīdošā masā nepieciešamas t r ī s sastāv­
daļas: 1) sārmzemes sulfids (vaj sārmzemes metāla sāls), 2) smags 
metāls (minimālos daudzumos) un 3) sārmu metāla sāls, ko 
pieliek maisijuma kušanas temperatūras pazemināšanai. Pēc 
V e n t i g a (VVaentig) pētījumiem, .fosfori" sastāv no smaga me­
tāla sulfida c i e t i e m š ķ ī d u m i e m "sārmzemes metāla sulfidā. 
Smaga metāla saturu palielinot, maisijuma gaismas spēja palie­
linās. Šās spējas robežu tomēr nosaka viena sulfida šķīstamiba 
otrā. Ļoti stipri spīdošu masu sastāvs pievests V a n i n o un 
C u m b u š a (Vanino — Zumbusch) darbos. Šeit pievedam dažas 
minēto autoru receptes. (Skat. tab. 99. 128 lp. p.). 

Pievestos maisijumos karsē s/<i stundas ugunsizturīgā Ierosme un 
tiģelī pie 1200° (R e s s i e r a krāsnī). Spīdēšanu .ierosina" i z s t a r ° i u m s -
ar saules gaismu un ari māksligi: ar magnija gaismu, loka 
lampu, Auera degli vaj dzīvsudraba lampu. Sildišana stipri 
pavairo .fosforu" izstarojumu. Sevišķi skaisti gaismas efekti 
iegūstami, spīdošo maisijumu ieberot sasilditā koncentrētā sēr­
skābē. Tad kalcija .fosfori" mirdz .zilganā gaismā, stroncija 
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Tabele 99. 

Spīdošu krasu sastāvs ( V a n i n o — Z u m b u s c h ) . 
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maisījumi izstaro burvigu smaragda­zalu gaismu, bet barija­rubi­

dija preparāti laistas oranža­dzeltenā gaismā. 

Lenarda Izstarotās gaismas spektrs parasti sastāv no vairākām gai­

teonja. j o s ļ a m g ā s gaismas stara viļņa garums atkarājas no 
maisījuma d i e l e k t r i s k ā s k o n s t a n t e s . L e n a r d s uz 
kvantitativu mērojumu pamata nāca pie slēdziena, ka maksimālā 
spožuma viļņa garums tieši proporcionāls maisijurna dielektriskās 

1 ) lieto 2 cm 3 šķīduma, kas satur 0,5 gr. Bi (N0 3 ) 3 uz 100 cm 3 spirta un 
dažus pilienus koncentr. HC1. 

2) lieto 2 cm 3 šķīduma, kas satur 0,5 gr. T1 2 S0 4 uz 100 gr. ūdens, 
3) . . . " . . , 1 gr- RbN0 3 . 100 . 
*) 0,5 gr. T1N0 3 . 100 . 
5) , 6 cm 3 . „ . . 0,5 gr. U 0 2 ( N 0 3 ) 8 uz 1 0 0 gr. ūdens. 
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konstantes kvadrātsaknei. Pašas spīdēšanas mechanismu šis 
pētnieks izskaidro šādi: «Smagā" metāla (piem. bismuta) atoms 
zem gaismas iespaida izsviež elektronus, kurus uztver sulfida 
daļiņas. Kad gaisma stājas darboties, elektroni atgriežas iepriek­
šējā stāvoklī. Ša parādiba saistita ar elektronu svārstību ap 
līdzsvara stāvokli, t. i. ar gaismas izstarojumu. Mērojumi 
pierāda, ka gandrīz visa gaismas enerģija, kuru .fosfors" uz­
ņ e m ierosmē, atkal i z s t a r o spīdēšanas periodā. Tādā kārtā 
šie maisijumi ir ideāli g a i s m a s a k u m u l a t o r i (sal. I. s. 
285. lp. p.). 

Izstarojuma periods dažreiz ilgst vairākas stundas. Tam Izlietošana, 
pateicoties, jau sen radās doma, lietot praktiskiem nolūkiem 
.spīdošas krāsas", piem. tiltu margu, dzelzsceļu žogu, gāzes 
krānu, elektribas ieslēdzeju krāsošanai u. t. 1. nolūkiem. Pēdējā 
karā izlūki bieži lietoja spīdošas krāsas ceļa apzīmēšanai, lai 
zinātu no izlūkojumiem atgriezties atpakaļ nometnē. 

Sārmzemju elementu salīdzinošs pārskats. 

Sārmzemju metāli sastāda g al v e n o otrās grupas apakšgrupu, Fizikālās 
kuras locekļi viens otram ļoti tuvu pēc savām fizikālām un ' P a s i b a s -
ķimiskām īpašibam, tāpat kā pirmās grupas g a l v e n ā s apakš­
grupas locekļi, t. i. sārmu metāli. Starp viņiem sevišķi savā 
starpā līdzigi ir t r ī s elementi: kalcijs, stroncijs un bārijs, kas 
sastāda vienu t r i ā d i . Pēdējais šās apakšgrupas elements no 
visas rindas atšķiras ar sevišķu īpašibu: radioaktivitāti, kurai tam 
jāpateicas par savu nosaukumu un kura šam elementam piešķīrusi 
ārkārtīgi lielu teorētisku interesi. Tāpēc šo elementu aplūkosim 
atsevišķā lekcijā, un šeit pievedisim tikai dažas ša elementa v i s ­
p ā r i g ā s fizikālās un ķimiskās īpašības (skat. tab. 100. 130. lp. p ) . 

Sārmzemju metālu blīvums sākumā pamazinās no berilija 
līdz kalcijam, bet pēc tam palielinās, elementu atomsvariem pie-

„ . . . . . . . atomsvars . _ . 
augot. Bet ī p a t n ē j a i s t i l p u m s = l j - ļ i v u m s

 v i s a rinda 
kārtigl pieaug no berilija līdz pārijam. Uz ša pamata ari aprē­
ķināts r ā d i j a īpatnējais tilpums. Šās apakšgrupas lielākās 
daļas elementu kušanas temperatūras diezgan tuvas viena otrai un 
atrodas starp 630° un 900°. V i s z e m ā k ā kušanas un vārīšanās 
temperatūra ir m a g n i j a m . Elementu īpatnējā elektribas 
vadītspēja un cietums, acīmredzot, p a m a z i n ā s , atomsvaram 
palielinoties. 

Hidroksidu š ķ ī s t a m i b a konzekventi palielinās no berilija 
līdz bārijam. Kamēr berilija hidroksids praktiski ūdenī nešķīst 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 9 
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Be Mg Ca Sr Ba Ra 

Atomsvars 9 , 0 2 2 4 , 3 2 4 0 , 0 7 8 7 , 6 ' 1 3 7 , 4 2 2 6 , 0 
Blīvums 1 , 8 4 1 , 7 5 1 , 5 2 2 , 5 5 3 , 8 ( 6 , 0 ) 
Atomtilpums 4 , 9 1 3 , 9 2 6 , 3 3 4 , 4 3 6 , 1 ( 3 7 , 9 ) 
Kušanas tem-

pe atura 1 3 0 0 ° 6 3 3 ° 8 0 0 ° x> 8 0 0 ° 8 5 0 ° — 9 0 0 ° 7 0 0 ° 

Vārišan. tem­
peratūra o o l 9 0 0 ° oo 1 1 0 0 ° — — — — 

Ipatn. elektri­
bas vaditspēja — 2 3 , 2 X 1 0 4 9,4x1o4 4 , 0 3 X 1 0 4 — 
Cietums — 2 , 0 1 , 5 — - — — 
Valence 2 . 2 2 2 2 2 

un pat grūti šķīst skābes (pec stāvēšanas), magnija hidroksids 
skaidri uzrāda sārmainu reakciju un šķīst pat chloramonija 
klātbūtnē (skat. tab. 1 0 1 . 1 3 1 . lp. p.). 

Ari fluoridu sāļu šķīstamiba palielinās šādā kārtibā: 
Ca — Sr — Ba. Bet p ā r ē j o s ā ļ u š ķ ī s t a m i b a p a m a z i n ā s , 
m e t ā l a a t o m s v a r a m p i e a u g o t . Tas sevišķi uzskatami 
redzams s u l f ā t u un c h r o m a t u rindā. Tā, magnija sulfāta šķī­
dums nogulsnē ģipsi, bet ģipša piesātināts šķīdums nogulsnē 
pārējo sārmzemju metālu sulfātus. Kalcija chromats šķīst ūdenī, 
stroncija chromatu nogulsnē neitrāls kālija chromats, bet bārija 
chromats izkrīt, bārija sāļa šķīdumam pieliekot kālija bichromatu. 
No karbonātiem vismazākā šķīstamiba stroncija karbonātiem. 
Kas attiecas uz rādiju, ir zināms, ka viņa karbonāts un sulfāts 
ūdenī nešķīst, kas pilnigi atbilst ša elementa piederibai pie 
sārmzemju metāliem, bet chlorids un bromids šķīst vieglāki nekā 
attiecigi bārija savienojumi. 

Ķimiskais Sārmzemju metāli m a z ā k e l e k t r o p o z i t i v i nekā 
raksturs. S ģ r m u m e i a i i # Tikai augstākie šās apakšgrupas locekļi spēj 

sadalit ūdeni parastā temperatūrā. Kā sārmu metālu apakš­
grupā, tā ari šeit novērojam, ka m e t ā l a 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 , a t o m s v a r a m p i e a u g o t . Berilijs 
zināmā mērā amfoters elements: viņa hidroksids, līdzigi aluminija 
hidroksidam, šķīst sārmos, radidams berilskābes sāļus (berilatus). 

Tabele 100. 

Sārmzemju metālu fizikālo īpašibu salīdzinājums. 



Tabele 101. 

Sārmzemju metālu sāju šķistamiba molos uz 1 litru ūdens. 

Be Mg Ca Sr Ba Ra 

(OH), ' nešķīst 1 , 4 X 1 0 - -••(īs0) 1 , 0 7 X 1 0 - " ( 2 0 ° ) 6 , 5 X 1 0 - -(206) 2 , 5 X 1 0 - - ' ( ī s 0 ) 

F 9 izplūst 1 , 4 X 1 0 - - 3 (18° 3 , 2 X 1 0 - 4 (18°) 0 , 9 X 1 0 " - 3(18°) 9 , 2 X 1 0 " - 3(18°) ' — 

Cl, hidrolizējas 5,8 (22°) 6,7 (20°) 3,4 (20u) 1,71 (20°) viegli šķist 

c o , , viegli šķīst 9 , 5 X 1 0 - 3(15°) 1 , 3 X 1 0 ~ 4 (18°) 7 , 4 X 1 0 - B(18°) 1 , 2 X 1 0 ~ "(18°) nešķīst 

s o 4 10 3,01 (20°) 1 , 5 X 1 0 - a (18°) 6 , 2 X 1 0 - 4(18°) 9 , 8 X 1 0 - "(18°) nešķīst 

C r 0 4 — 5,15 (18°) 1,45X10-'(20°) 5 , 9 X 1 0 - - 8(18°) 1 ,37X10 '"'(18°) — 
( N 0 ; ) ) , izplūst 5,06 (18°) 7,4 (18°) 3,34 (20°) 3 , 5 2 X 1 0 " - H20°) izplūst (20°) - H20°) 
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Berilija chlorids ar ūdeni hidrolizējas un ar savu gaistibu 
vairāk atgādina nemetālu halogēnu ^savienojumus nekā īstu 
sāli. Ari magnija sāļi ūdenī manāmi hidrolizējas, kaut gan 
mazākā mērā nekā berilija sāļi. Tāļak pozitivais raksturs 
arvienu vairāk pastiprinās un augstāko pakāpi tam jāsasniedz 
pie rādija. 

Sāju ralanās Tas uzskatami redzams, salīdzinot sāļu r a š a n ā s s i l t u ­
m u s, kas pievesti 102. tabelē. Chloridu, bromidu, jodidu, kar­
bonātu uu sulfātu rašanās siltumi pakāpeniski pieaug, metāla 
atomsvaram palielinoties. Bet oksidu un hidroksīdu rašanās 
siltumi vispār ļoti tuvi viens otram: domājams, šis princips šeit 
top maskēts ar sekundārām parādibam, kas atstāj iespaidu uz 
rašanās siltumiem. 

Tabele 102. 

Sārmzemju elementu savienojumu rašanās siltumi. 

Be Mg Ca Sr Ba Ra 

0 144000 130930 128440 124240 
(OH) 2 217800 215600 217300 217000 —* 

Cl 2 155000 151000 169820 184550 194740 — 
Br 2 121700 140850 157700 169960 — -
J 2 84800 107250 122960 136100 — 
c o 3 266600 270410 281170 283420 — 
so 4 300900 318370 330900 338070 — 

Karbonātu Metālu pozitivā rakstura pakāpeniska pieaugšana atspo-
disociacija. gojas viņu sāļu stabilitātes pastiprinājumā, t. i. metālu 

tieksmes palielinājumā uz skābju radikāliem. Tā, piem. 
magnija karbonāts sadaļas jau pie 200°, kalcija karbonāts 
disociē zem vienas atmosfēras spiediena virs 900°, stroncija 
karbonāts ap 1100°, bet bārija karbonāts tikai baltas kvēles 
temperatūrā. 

Hidroksīdu Šādu stabilitātes pieaugšanu novērojam ari hidroksīdos, kuru 
disociacija. cliscKTiacijas temperatūras pievestas sekojošā tabelē. 
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Tabete 103. 
Sārmzemju metālu hidroksidu disociacijas temperatūras, pēc 

D ž o n s t o n a iJohnston). 

Spiediens 
. Disociacijas temperatūra. 

Spiediens 
Mg(OH) 2 Ca(OH), Sr(OH)., Ba(OH), 

9,2 m m 3 5 " 369° 452° 630° 
17,4 . 44° 389° 488° 670° 
31,5 „ 53° 408° 524° 710° 
55 „ 63° 428° 561° 749° 
92 . 74° 448° 597° 789° 
149 . 86° 468° 634° 829° 
234 . 100° 488° 670° 870° 
355 „ 118° 507° 706° 910° 
526 . 147° 527° 742° 951° 
760 , 547° 778° 998° 

Magnija hidroksīds visvieglāk atdala ūdeni un pārvēršas 
oksidā, visgrūtāk atūdeņojams bārija hidroksids. 

Trīsdesmit trešā lekcija. 
Rādijs. 

R ā d i j a i e g ū š a n a , ī p a š i b a s un d a r b i b a . — Viņa atrašanas 
vēsture. — Pētišanas metode. — Marijas Kiri hipotēze. — Urāna piķa rūdas 
analizē. — Urāna palieku pārstrādāšana. — Rādija saturs urānā. — Rādija 
atomsvars. — Elementa īpašibas. — Sāļi. — Liesmas nokrāsojums. — Siltuma 
attīstīšana. — Ķimiskā darbiba. — Krāsas maiņas. — Fizioloģiskā darbiba. — 
Spīguļošana. — Fotogrāfiskā darbiba. — Elektriskā' darbiba. — Gāžu jonizā­
cija. — Strāva gāzēs. — .Piesātinājuma" strāva. — „Perpetuum mobile". — 
R a d ī j a s t a r u s a š ķ e l š a n a . — Magnētiska sašķelšana. — Elektriska sa­
šķelšana. — Staru vispārīgs rakstuiojumš. — a-stari. — ļj-stari. — y-stari. — 
Sekundarie stari. 

Rādija iegūšana, īpašibas un darbiba. 

Kad 1895. gadā R e n t g e n s (Röntgen) atrada jaunu-s starus,Radijaatraša-
kas iet cauri necaurspīdigiem ķermeņiem,, kā: kokam, ā d a i , n a s v e s u r e ' 
drēbei, — starus, kurus vēlāk, viņu atradējam par godu, nosauca 
„rentgenstarus", daži pētnieki nodarbojās ar jautājumu: vaj ari 
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Petišanas 
metode. 

citādas dabas stariem nepiemīt ša īpašiba. Izejot no ša viedokļa, 
pazīstamais franču fiziķis B e k k e r e l s (Becquerel) izpētija fosfo-
rescejošas masas (.fosforus", sal. 127. lp. p.) un to skaitā ari 
dažus u r ā n a sāļus, kuru fosforescenci bij atradis jau viņa tēvs. 
Mēģinājumu rezultāti pilnigi apstiprināja ar tiem saistitās ceribas. 
Izrādījās, ka ari stari, kas urānam fosforescejot izplūst, iet cauri 
necaurspīdīgiem priekšmetiem, un, tiem cauri izgājuši, darbojas 
uz fotogrāfisko plati. Bet kas pārsniedza visas ceribas un sā­
kumā izlikās gluži neticami, bij tas, ka urāna sāļiem pavisam 
nav v a j a d z i g a i e p r i e k š ē j a a p g a i s m o š a n a : tie izstaro se­
višķus „urana" starus pat tad, kad tie ilgu laiku atradušies tumsā. 

Mēs zinām, ka gaisma ir enerģija. Tāpat kā citi enerģijas 
veidi, gaisma nevar pārvērsties par neko, un ari nevar rasties no 
neka. Un te nu izliekas, it kā urāna sāļi runātu pretim šam prin­
cipam, uz ka celta pasaules ēka, — j o tie liekas neizsmeļams 
avots, no kura plūst vienmēr jauni un jauni enerģijas daudzumi, 
savā ziņā „perpetuum mobile". 

Šim atradumam bij ārkārtigi liela nozīme ne tikai praktiskā 
ziņā, bet ari no zinatniski-teoretiskā viedokļa. Tas ierosināja 
jaunus pētijumus šajā virzienā. Šis atradums Pjera un Marijas 
K i r i (Curie) veiklajās rokās noveda pie jauna elementa, rādija, 
atklāšanas un zinātnes jaunas nozares — radioloģijas — izcelšanās. 

No .urāna" staru īpašibam kvan­
t i t a t ī v i e m mērojumiem sevišķi sva-
riga viņu spēja izlādēt pielādētu elektro-
skopu (zīm. 273.) . Sauss gaiss nevada 
elektrību (sal. I. s., 226. lp. p.). Pielādēts 
elektroskops uzglabā tajā savu lādiņu ilgu 
laiku. Bet ja pielādēta elektroskopa tuvumā 
turam urāna preparātu, elektroskopa lapiņas 
nolaižas un ātri atgriežas iepriekšējā stā­
voklī. Tā tad elektroskops izlādējas. Elek-
tribas novaditaji šajā gadijienā ir .gaisa 
joni" , kas zem urāna staru iespaida attīstās. 

Izstarošanas spējas kvantitatīvos mēro-
jumos P . K i r i lietoja aparātu, sastāvošu no 
divām kamerām (zīm. 274.). Pirmā kamerā 
S atrodas elektroskops ar zelta lapiņu, kuras 
noliekšanos noteic pēc skalas, kas atrodas 
mikroskopa okulārā (nav zīmējumā para-

dits). Kreisā kamerā mēs redzam divas horicontalas platites A un 
B. Platite A savienota ar elektroskopa galviņu. Platite B — 
izolēta: Uz to noliek pētāmo i z s t a r o j o š o preparātu. Prepa-

Zīm. № 273. 
Radioaktīvu vielu iedar-

biba uz pielādētu 
elektroskopu. 
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rata stari jonizē kreisās kameras gaisu. Tikko gaiss kļūst elektrī­
bas vaditajs, elektroskopa lādiņš pāriet no A uz B un lapiņa 
sāk krist ar noteiktu ātrumu 
uz leju. Šās krišanas ātrums* 
uzlūkojams kā preparāta iz-
starojuma spējas m ē r s . 

Izrādijas, ka visi urāna 
savienojumi izstaro, pie 
kam viņu izstarošanas spēja 
p r o p o r c i o n ā l a e l e m e n ­
ta u r ā n a s a t u r a m . Ar to 
tika pierādits, ka izstaroša­
nas spēja ir e l e m e n t a 

Zlm. Nš 274. K i r i elektroskops 
izstarošanas spējas mērošanai. 

u r ā n a neatsavināma ī p a š i b a , kas nemainidamas uzglabājas 
visos ta savienojumos. 

Kad M. K i r i - S k l o d o v s k v kundze izpētija dažādus d a - M . Kirihi-
b i g o s urāna minerālus, ta atrada, ka dažiem no tiem daudz P o t e z e -
l i e l ā k a aktivitāte nekā tīram metāliskam urānam (sal. tabeli 104.). 

Tabele 104. 

Dažu minerālu aktivitāte salīdzinošās vienībās. 

Metāliskais urāns 2,3 Karnotits . . . 6,2 
Joachimstales urāna piķa rūda 7,0 Halkolits . . . 5,2 
Georgenštates „ „ 8,3 Autunits . . . 2,7 
Pribramas 6,5 Torijanits . . . 5,0 

Sevišķi aktiva izrādijas urāna piķa rūda. Aiz to Ki ri Urāna piķa. 
kundze piegrieza šam minerālam sevišķu vēribu. Urāna r ū r j a , r u d a s a n a l l z e 

ša svarigā dabigā izejas viela urāna savienojumu iegūšanai, sa­
stāv galvenā kārtā (75°/o) no urāna oksida, U 8 0 8 („uraniluranata-a). 
Ta satur bez urāna vēl svinu, dzelzi, magniju un gandrīz visus 
pazīstamos elementus. Viņa pastāvīgi izstaro gaismu un tāpēc 
var pati sevi tumsā fotografēt (zīm. 275 un 276). „Izstarotaju" 
elementu pētišanai K i r i kundze lietoja parastās kvalitatīvās ana­
lizēs metodes. 

Sistemātiska analizē pierādija, ka „izstarošanas spēja" (ko 
vēlāk nosauca r a d i o a k t i v i t ā t i ) „sakrājas" d i v o s nogulšņos. 
Nogulsni, kas rodas no sērūdeņraža, tika atrasts bismuts, kura 
aktivitāte 400 reiz pārsniedz urāna izstarošanas spēju. T ā . k ā 
parastam bismutam nepavisam nav šādu īpašibu, K i r i kundze 
nāca uz domam, ka „aktivais" bismuts satur j a u n u , stipri izsta-



— 136 — 

rojošu, elementu. Savai dzimtenei par godu, ta šo elementu no­
sauca p o I o n i j u. Tikai vēlāk noskaidrojas ša elementa ģenē­
tiskais sakars ar otru aktivo elementu — rādiju. 

Zīm. № 275. Piķa ruda, no­
fotografēta dienas gaismā. 

Zim. .V 276. Piķa rūda, nofo­
tografēta tumsā ar pašas sta­

riem (pēc Kruk.sa ) . 

Otrs radioaktivais elements tika atrasts nogulsni, kas rodas 
no amonija karbonāta: tas bij kopā ar bārija nogulsni. K i r i 
kundze šo otru elementu nosauca r ā d i j u , t. i. ..starojošu". 

Urāna palieku Ļoti labs materiāls .izstarojošu" elementu iegūšanai tika 
šana. atrasts Joachimstalē (Bohemijā). Joachirnstales raktuves, kuras 

kādreiz bij slavenas ar savu sudrabu, pagājušā gadsimteņa beigās 
vairs gandrīz nemaz netika izstrādātas. Tur gulēja sagāzti vai­
rāki vagoni urāna rūdas atlieku pēc urāna savienojumu atdalī­
šanas. Tās uzglabāja ceribā labvēlīgos apstākļos izstrādāt tajās 
palikušo sudrabu. Šās „urāna atliekas" tad ari noderēja kā 
izejas materiāls .izstarojošu" elementu iegūšanai. Tās vispirms 
apstrādāja ar karstu zodas šķīdumu, lai bāriju un rādiju pār­
vērstu to karbonātos. Pēc tam karbonātus izšķīdināja sāls­
skābē un ar sērskābi nogulsneja kā sulfātus. Šos pirmos sulfātus 
no jauna apstrādāja ar zodas šķīdumu un atkal otru reizi izšķī­
dināja sālsskābē. Tad šķīdumā laida sērūdeņradi, svina un citu 
smago metālu nogulsnēšanai, pēc tam šķīdumu iztvaicējot kon­
centrēja. Koncentrētā šķīdumā p a l i e k kalcija un stroncija chlo-
ridi, kā lielākā mērā šķīstoši, turpretim, mazāk šķīstošie bārija un 
rādija chloridi atdalās kā kristāli. Tāļak rādija chloridū atdala no 
bārija chlorida . f r a k c i o n e t a s " kristalizešanas ceļā, kas dibinās 
uz faktu, ka rādija chlorids mazāk šķīst ūdenī nekā bārija 
chlorids. 

Rādija saturs Rādija urānā ļoti maz. B o 11 v u d s (Boltwood), S t r e 11 s 
(Strutt) u. c. pētnieki pierādijuši, ka rādija samērs pret urānu 
visos radioaktivos minerālos vienāds, un proti: 3,3 : 1 0 000 000. 
No 7000 kilogramiem rūdas, saturošas ap 5 0 % urāna oksida, 
t e o r ē t i s k i var iegūt tikai 1 gramu rādija. Faktiskais iznā­
kums vēl mazāks, jo darbā viena daļa neizbēgami iet zudumā. 

urāna. 
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Neraugoties uz to, M. Kir i tomēr izdevās atdalit pietiekoši Rādija atom-
daudz tīra rādija chlorida, viņa galveno īpašibu un spektra izpētī­
šanai, kā ari rādija atomsvara noteikšanai. Jaunākie H e n i g-
š m i t a (Hōnigschmidt) pētījumi devuši noteiktu r ā d i j a a t o m -
s v a r u = 226,0. Aiz ša iemesla rādijs bij jāievieto periodiskās 
sistēmas o t r ā grupā, kurā bij vēl brīva vieta 10. horicontalā 
rindā (sal. elementu periodisko tabeli I. s. 377. lp. p.). Un ari 
patiesibā visas rādija īpašibas norādīja uz viņa analoģiju ar bā­
riju un pilnīgi apstiprināja ta piederibu pie sārmzemju me­
tāliem. 

E l e m e n t s rādijs, iegūts elektrolizejot rādija chlorida šķī 
dumu ar dzīvsudraba katodu un pēc tam aiztvaicejot no amalga 
mas dzīvsudrabu, ir balts m e t ā l s , kurš kūst pie 700°. Tas, 
līdzigi citiem sārmzemju metāliem, sadala ūdeni parastā tempera­
tūrā. Sildot skābekli sadeg, viegli savienojas ar gaisa slāpekli un 
dod rādija n i t r idu . 

Radīja sāļi izomorfi ar bārija sāļiem; tie reizā kristalizējas Rādija sāļi. 
no kopiga šķīduma, radidami .maisītus kristālus". Šis apstāklis 
stipri apgrūtina šo elementu atdališanu, izstrādājot rādiju no 
rūdām. Sērskābe nogulsnē R a S 0 4 , kas nešķīst ūdenī, bet ļoti labi 
šķīst atšķaiditās skābēs. 

Elementa 
ipašibas. 

Rādija savienojumi ir bezkrāsaini, un tikai ilgi stāvot zem 
pašu izstaroto staru iespaida paliek brūni. Tie Bunzena degļa 
liesmu nokrāso k a r m i n - s a r k a n ā k r ā s ā . Rādija spektrs sa­
stāv no joslām un no vairākām spilgtām linijam. Tas atgādina 
citu sārmzemju metālu spektru. Un, vispār, rādijs citādi maz at­
šķiras no pārējiem elementiem. Tikai viena īpašiba to nostāda 
izcilus starp citiem elementiem. Ta ir — spēja pastāvigi un ne­
pārtraukti raidit no sevis enerģiju. Ša dīvainā spēja jau no paša 
rādija atklāšanas momenta saistīja vispārigu uzmanibu. 

Vispārsteidzošaki ta 
parādās rādija spējā b e z ļ 
p ā r t r a u k u m a a t t ī s t ī t 
s i l t u m u . Jau ar vienkār­
šu termometri, kas iedalits 
grāda desmitdaļās, viegli 
iespējams pārliecināties, ka 
rādijs arvienu «siltāks" 
nekā apkārtne. Lai šo de­
monstrētu, divus vienādus 
termometrus ieliekam divos 
D j u a r a traukos, kas tos 
aizsargā no siltuma zaudē-

Liesmas no-
krāsojums. 

Siltuma attī­
stīšana. 

Vajtt 

Zīm. № 277. K i r i un La'bjo'rda 
eksperiments, kas pierāda siltuma attīstī­

šanos rādijam izstarojot 
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šanas (sal. I. s., 29. lp. p.). Vienā traukā ieliekam stobriņu ar 
rādija preparātu (zlm. 277) . Mēs redzam, ka termometrs tajā 
ceļas un rāda augstāku temperatūru nekā otrs termometrs. Tā 
tad slēdziens tāds, ka rādijs p a s t ā v i g i i z s t a r o s i l t u m a 
e n e rģ i ju . 

Pats par sevi atdalitais siltums nav liels. P. Kir i un La-
b o r d s (Laborde) aprēķinājuši, ka 1 gr. rādija vienā stundā at­
dala 137 kalorijas. Tas nav daudz. Bet ja ņemam vērā, ka šāda 
siltuma atdališanās notiek no dienas dienā, no gada uz gadu 
vairākus gadusimteņus, tad dabonam milzigi daudz enerģijas, 
kas vairāk miljonu reiz pārsniedz visus parastos enerģijas avotus. 

Ķimiskā dar- Ša rādija īpašiba parādās viņa spējā radit tādas reakcijas, 
biba. i< u ras norisinās enerģiju patērējot. Kā tādas minamas: 

1) ūdens sadališanās ūdeņradī un skābekli zem rādija s t a r u 
iespaida; 

2) oglekļa dioksīda, amonjaka, halogenūdeņražu sadališanās 
tādos pat apstākļos; 

3) skābekļa pārvēršanās ozonā. 
Krāsu maiņa. Daudzi sāļi, rādija staru iespaidoti, dīvainā kārtā maina 

savu krāsu. Akmeņsāls kļūst oranž-dzeltens, chlorkalcijs — pur-
pursarkans, fiuoršpats — vijolets. Ari daudzi minerāli, kā : 
kvarcs, ametists, zafirs un topass zem radīja staru iespaida iegūst 
skaistas krāsas un tāpēc šādā ceļā ari „māksligi krāso" dārg­
akmeņus. Pat stikls maina savu krāsu un paliek brūns, dažreiz 
ari vijolets. Pats radīja sāls, kas sākumā bezkrāsains, staru 
iespaidots, ātri paliek brūns. 

Fizioloģiskā Rādija stari sadala organiskas vielas (papīri). Augu un 
darbiba. ( ļ Z ļ v r n j e j ( U šūniņas zem viņu iespaida sabrūk. Tomēr n e l i e l o s 

d a u d z u m o s rādija savienojumi darbojas tikai uzbudinoši. 
Tā, piem. stādi ātrāk attīstās „radioaktivā" zemē, kas noveda pie 
mēģinājumiem lietot „radioaktivu mēslošanu". Bet zem stiprāka 
rādija iespaida sēklas, tāpat kā dzīvnieku olas, zaudē attīstīšanās 
spēju. Rādijs nomaitā koleras un tifa baktērijas. 

Rādija stari atstāj stipru iespaidu uz augstāku dzīvnieku un 
cilvēka miesu. Jau pēc īsas rādija preparāta iedarbibas, uz 
ādas rodas vātis, kas ļoti ilgi dzīst. Šās vātis tomēr neparādās 
tūliņ, bet pēc dažām dienam. Tāpēc, ar rādija preparātiem strā­
dājot, jāuzmanās, lai eksperimentators no rādija stariem 
neciestu. 

Jaunākā laikā ar panākumiem lieto „radioterapiju" ādas sli­
mību, sevišķi vēža, dziedēšanai. 
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Stipri radioaktivi preparāti izstaro pastāvigi zilu gaismu. Spīguļošana. 
To stari i e r o s i n a daudzu vielu, tajā skaitā villemita (ZnSi0 3 )> 
šēlita ( C a W 0 4 ) , cinka mānekļa (ZnS), dimanta u. c. minerālu 
spīguļošanu (fosforescenci). Ļoti stipri spīguļo sārmzemju metālu 
platincianidi,, piem. BaPl(CN\, ko lieto rentgenoskopijā priekš 
ekrāniem. Rādiju aizvācot, dažreiz spīguļošana momentali no­
dziest, dažreiz atkal kādu laiku vēl turpinās, kā tas ir pie 
fosforescejošiem sulfidiem, kad tos apgaismo parastiem gaismas 
stariem. 

Ari šās parādibas atradušas praktisku izlietojumu, un proti: 
pulksteņu rāditajus un ciparus apsmērē ar cinka sulfida un ne­
daudz rādija savienojuma maisifumu. Šādi pulksteņi apgaismo 
paši sevi un laiks pēc tiem noteicams ari tumsā. 

Fotogrāfiska 
darbiba. Rādija stari, tāpat kā urāna stari, iet 

cauri dažādiem necaurspīdigiem priekšme- ' 
tiem un stipri darbojas uz fotogrāfisko 
plati. Viņu iedarbiba tik stipra, ka pārvel­
kot ar stobriņu, kurā daži miligrami rādija 
preparāta, pār melnā papiri ietītu foto­
grāfisku plati, jau iegūstam uz tās ma- Zīm. № 278. Uzraksts ar 
namas pēdas (zim. 278.). ^ B ^ S ļ f f ** 

Parastā gaismā necaurspīdīgie priekšmeti rādija staros kļūst 
caurspīdigi, gluži tāpat kā renlgenstaros. Tā, piem. 279. zīmē­
jumā redzami naudas makā nofotografēti naudas gabali. Bet, 
kā šajā zīmējumā redzam, „radiogramasu nav tik «asas", kā uz­

ņēmumi ar rentgenstariem. 
. " Tas ceļas no ta, ka rādija 

stariem visumā daudz lie­
lāka caurspiešanās spēja 
nekā rentgenstariem, kā ari 

I tāpēc, ka tie nevienādas 
dabas, t. i. sastāv no vai­
rākām staru sugām, kurām 
ari dažāda caurspiešanās . 
spēja. 

. Visjūtigakais „reaģents" Elektriskā 
' : .pz rādiju, kā redzējām, ir darbiba. 

Zīm. № 279. Naudas maka radiograma viņa darbība UZ pielādēta 
(pēc M. Ķ ī r i ) . elektroskopu ( 134 . lp p.). 

Ar jutigu elektrometri iespējams konstatēt vienu biljono daļu 
grama (t. i. 10 1 2 gr.) rādija. Ja 0,1 gr. rādija izdalitu starp 
visiem zemes iedzīvotajiem, tad katram būtu viņa pietiekoši 
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daudz, lai paraditu ta darbibu uz elektroskopu. Un šaja ziņa 
neviens reaģents nespēj konkurēt ar elektroskopu. 

Gāžu joni- Elektroskopa izlādēšanās notiek tāpēc, ka gaiss, rādija staru 
zaaja. iespaidots, kļūst elektribas vaditajs. Bet gaisa elektrības vadit-

spēja atkarājas no viņa . jonizācijas". Jonu attīstīšanās gaisā un 
citās gāzēs notiek savādāki nekā elektrolītu šķīdumos. Elektro-
litos joni rodas, molekulām sašķeļoties jeb disociejot savās 
sastāvdaļās. Gāzēs joni rodas nevis molekulām sadaloties, bet 
tām savienojoties ar elektroniem jeb uzņemot pazitivos un nega-
tivos lādiņus, kā ari vairākām pielādētām molekulām savienojoties 
kopā. Zem rādija staru iespaida vienmēr attīstās jauni pozitīvie 
un negatīvie gāzes joni. Daļa attīstijušos jonu tomēr pazūd, jo 
tie savā starpā pamazam neitralizējas, kā ari adsorbejas ar trauka 
sienām, tā kā beigās rodas zināms līdzsvara stāvoklis starp joniem 
un neitrālām gāzes molekulām. 

Strāva gāzēs. 280 zīmējumā redzams aparāts, ar kuru iespējams gāzēs 
mērot jonu d a u d z u m u , ko attīsta radioaktiva viela. .Izstaro­
jošo" preparātu noliek starp divām kondensatora izolētām plati-

tem A un B. Apakšējā platite 
A savienota ar augsta spraiguma 
galvaniskās batarejas pozitivo 
polu, kas piešķir platitei vairāk 
tūkstošu voltu spraigumu. Ba­
tarejas negativo polu savieno ar 
zemi. Augšējo platiti B , kas 
sākumā nemaz nav pielādēta, 
savieno ar elektrometri. Zem 
radioaktīvās vielas staru iespaida 
gaiss starp abām platitem joni-
zejas un kļūst strāvas vaditajs. 

Aiz ša iemesla pozitīvie joni pārnes platites A pozitivo lādiņu 
uz platiti B, kas savienota ar elektrometri un pielādē pēdējo. 
Elektrometra pielādešanās ā t r u m s ir strāvas stipruma mērs. 
Ir zināms, ka c i e t o s un š ķ i d r o s vaditajos (metālos un 
elektrolītos) strāvas stiprums tieši proporcionāls spraigumam 
( O m a likums). Bet g a i s ā un g ā z ē s s t r ā v a s s t i p r u m s 
n e p a d o d a s O m a l i k u m a m , bet stāv pret spraigumu sevišķā 
attiecībā, kuru nosaka jonu pastāvigā rašanās un zušana. Ša 
attiecība redzama 281 zīmējumā. 

• 
• 1  

+ Alctira, V i £ f * .4+ 

it 

Zīm. № 280. Aparāts gaisa jonizā­
cijas mērošanai zem radioaktivu vielu 

iespaida, p ē c R e z e r f o r d a . 

.Piesātināju­
ma" strāva, t 

Kamēr spraigums nav liels, jonu skaits paliek konstants, 
i. tik pat jonu attīstās dotā momentā, cik izzūd, viņiem atkal 

savienojoties, kā ari atdaloties uz platitem. Tā kā jonu 
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kustibas ātrums pieaug proporcionāli līdz ar spraigumu, s trā­
vas s t i p r u m s s ā k u m ā i r p r o p o r c i o n ā l s s p r a i ­
g u m a m , kā to prasa 
O m a likums. Bet kad 
spraigums pieaug, arvienu 
vairāk jonu atdalās uz 
elektrodiem, jonu a t t ī ­
s t ī š a n ā s ātrums paliek 
iepakaļ viņu a t d a l i š a -
n ā s ātrumam un jonu 
daudzums gāzē sāk pa­
mazināties. Tāpēc strā= 
vas stiprums „ paliek 
iepakaļ" t e o r ē t i s k a m 
strāvas stiprumam, kādu 

Zīm. № 281. Strāvas stipruma atkariba no 
spraiguma jonizētā gaisā. 

prasa O m a likums, un līkne noliecas 
uz abscisu. Beidzot, kad spraigums sasniedz zināmu robežu, 
visi dotā momentā attīstījušies joni virzas uz elektrodiem. No ša 
momenta sākot, strāvas stiprums gāzē atkarājas tikai no 
attīstījušos jonu d a u d z u m a un vairs nemainās no turp* 
mākās spraiguma pieaugšanas. Tā kā zem n o t e i k t a radioaktī­

vas vielas daudzuma dotā laikā attīstās viens un tas pats 
gāzes jonu skaits, strāvas stiprums gāzē paliek konstants. Strā­

vas stipruma līkne kļūst horicontaia. Šādu m a k s i m ā l ā s t i ­
p r u m a strāvu sauc p i e s ā t i n ā j u m a s t r ā v u . „Piesātina-
juma" strāva ir parocigs mērs radioaktivu vielu staru Jonizācijas 

spējas" noteikšanai. Parasti „pie-
sātinajuma strāva" sasniedzama 
pie 300 voltu spraiguma. 

Angļu pētnieks S t r e 11 s 
(Strutt) uz rādija elektriskās dar-
bibas pamata konstruējis sevišķu 
aparātu: jaunu „ p e r p e t u u m 
m o b i l e " , t. ī. mechanismu, 
kas pastāvigi kustas un pie tam 
no ārienes nepatērē nekādu 
enerģiju. Šis aparāts redzams 
282. zīmējumā. Tas pēc savas 
būtibas vienkāršs elektroskops. 
Pie stobriņa, kurā rādija prepa­
rāts, pakārtas divas zelta lapiņas. 
Preparāts nepārtraukti izraida ne-
gativo elektribu (elektronus) un 
pats tāpēc pielādejas pozitivi. 
Rādija pozitivais lādiņš ieplūst 

S t r e t t a 
mobile. 

perpetuum 

.Perpetuum 
mobile'. 
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Rādija staru sašķelšana. 

Magnētiskā Radīja starus iespējams sašķelt ar elektromagnētu trijos 
sašķelšana, kūļos. Ja rādija preparātu svina kapselē, kuras augšpuse vaļā, 

ieliekam starp stipra elektromagnēta poliem (kā redzams 283. 
zīmējumā), novērojam, ka daļa staru noliecas un pie tam dažā­
dos virzienos. Ja pagriežam 283. zīmējumā parādīto elektro­

magnētu ap vertikālo , asi 
tā, ka ziemeļpols nāk zīmē­
juma plāksmja p r i e k š ā , 
bet dienvidpols a i z t a, un 
lai magneta spēka linijas 
ietu šam plāksmim p e r ­
p e n d i k u l ā r i , tad stari 
iekārtojas tā, kā parādits 
284. zīmējumā. Staru viena 
daļa mazliet noliecas p a 
k r e i s i . Šos sauc a l f a -
s t a r u s («). Daļa stipri 
noliecas p a . l a b i . Tos 
sauc b e t a - s t a r u s (f>. 
Bet viena daļa staru 
nemaina magneta laukā 
savu virzienu. Tie ir gama-
stari (y). 

stiprā e l e k t r o s t a t i s k ā 
ka mūsu rādija preparāts 

Zīm. № 283. Elektromagnēts noliec rādija 
starus dažādos virzienos. 

Elektriskā Šāda sašķelšana 
sašķelšana, l a u k ā (zīm. 285) . 

atrodas starp divām 

iespējama art 
Iedomāsimies, 
elektriski pielādētām metala platitem, kas 

zelta lapiņās, kuras pamazam sāk celties. Paceldamās līdz no­
teiktam augstumam, tās pieskaras drātij, kas savienota ar zemi, 
izlādējas un . . . atkal nokrītas. Tās pēc kāda laika atkal pielā-
dejas, paceļas, tad atkal pie drāts izlādējas un krītas. Šāda 
lapiņu svārstība nepārtraukti atkārtojas pēc zināmiem laika sprī­
žiem (piem. katras 3 minūtes). S t r e t t a aparāts tādā kārtā ir 
„pulkstens", kas iet bez uzvilkšanas. 

Visas šās rādija darbibas norāda, ka rādijs nepārtraukti 
atdala lielos vairumos enerģiju, gan kā s i l t u m u , gan kā 
ķ i m i s k o enerģiju, kas nepieciešama tādām reakcijām, kā, piem. 
ūdens sadališanai, gan ari kā s t a r u s , kas ierosina spīguļošanu, 
iedarbojas uz fotogrāfisko plati un jonizē gaisu. Kur ir avots 
šai enerģijai, kuras darbiba draud apgāzt vienu no dabas 
pamata likumiem? Pirms uz šo jautājumu atbildam, iepazīsimies 
tuvāk ar rādija izstarojumu dabu. 
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Zīm. № 284. Rādija staru sašķel­
šana magneta laukā. 

savienotas ar elektrisko mašinu. Tad n e g a t i v ā platite pievelk 
alfa-starus, bet p o z i t i v ā platite stipri pievelk beta-starus, 
turpretim gama-stari iet taisnā 
virzienā un netiek ne uz vienu 
pusi pievilkti. No ta varam tai-
sit slēdzienu, ka a-s t a r i p i e ­
l ā d ē t i p o z i t i v i (jo tos pie­
velk negativā platite), ^-stari — 
n e g a t i v i (tos pievelk pozitivā 
platite), bet y-stari e l e k t r i s k i 
n e i t r ā l i : Pamatojoties " uz 
mūsu laiku uzskatiem par elek-
tribas dabu, «-stari un 'i-stari 
uzlūkojami kā m a t e r i ā l a s 
d a ļ i ņ a s („korpuskulas"), kuras 
pielādētas elementāriem lādiņiem (sal. I. s., 226. un 230. lp. p.). 
Tāpēc no liela svara noteikt šo staru i z p l a t i š a n ā s ā t r u m u 

un a t s e v i š ķ a s d a ļ i ņ a s m a s u . Šie 
abi raksturigie lielumi aprēķināmi no rādija 
staru magnētiskās un elektriskās noliekšanās 
pēc elektrodinamikas vispārējiem likumiem. 

Bet rādija dažādie stari ari citādi atšlri- Vīspāngs 
ras savā starpā, «-stariem vislielākā jonizāci­
jas spēja un vislielākā siltumspēja. Turpretim 
vislielākā caurspiešanās spēja ir y-stariem. 
Šajā ziņā tie pārspēj rentgenstarus. -t'-stari 

iet cauri ]5at metāliem, un 1 cm bieza svina platite vēl laiž 
cauri pusi uz tās krītošo staru. Daudz mazāka caurspiešanās 
spēja ir 'i-stariem: 0,05 cm bieza aluminija lapiņa jau pusi no 
tiem aiztur. Kas attiecas uz a-stariem, tad tiem jau gaisā 
(pie normāla gaisa spiediena) ir stingrs ..sniegšanās tālums", 
kas nepārsniedz 3,3 cm. Cietie priekšmeti, pat 0,01 cm biezi, 
pilnigi aiztur šos starus. 

Zīm. № 285. Rādija 
staru sašķelšana 

elektrostatiskā laukā. 

raksturo­
jums. 

Lekcijā par Batomu absolūto lielumu" (I. s.,227. lp. p.) pie- .Alfa* stari, 

vesta metode, pēc kuras saskaitāms rādija izstaroto «-daļiņu 
skaits K r u k s a (Crookes) spintariskopā, kurā šās daļiņas, 
krītot uz cinka sulfida ekrānu, rada mirdzošus punktus. R e -
z e r f o r d s (Rutherford) un G e i g e r s (Geiger) tādā ceļā 
atrada, ka 

1 grams rādija izsviež vienā sekundē z = 34 X 10 9 «-daļiņas. 

Šie paši pētnieki pec «-daļiņu magnētiskas un elektriskas, 
noliekšanās atrada, ka elektriskais lādiņš v i sām «-daļiņām, ko 
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izsveež 1 gr. rādija 1 sekundē = E = 10,5 X 10 1 0 elektro­
magnētiskās vienibas. 

No ta aprēķināts: 

v i e n a s a-daļiņas lādiņš: e = ^ 3 4 X 1 0 9 — = 3 0 ' 9 X 1 0 - 2 1 

elektromagnētiskās vienibas. 
Mēs zinām, ka v i e n a v i e n v ē r t ī g a jona (piem. ūdeņraža 

jona) lādiņš ir: 

e 0 = 16,3 X 1 0 - 2 1 el. magn. vien. (sal. I. s., 226. lp. p.). 

Tāpēc janāķpie slēdziena, ka «-daļiņu e l e k t r i s k ā v a l e n c e ir: 

e 30,9 X 1 0 - 2 1 . Q O 4 . 0 

n = v0
 = ī 6 ^ x : w - = * = l M 1 ' • a p m - 2 -

Tas nozīmē, ka katrā «-daļiņā ir d i v k ā r š s pozitivās elek­
trības lādiņš, kā divvērtigu metālu (piem Zn", Cu- , Ca • u. c.) 
jonos. 

No ta neatkarigi bij eksperimentāli aprēķināts ari «-daļiņu 
. . ī p a t n ē j a i s l ā d i ņ š " , t. i. attieciba 

lādiņš e ci . 0 0 0 . 
— = = 4823 el. magn. vien. 

masa m f t
 & 

Šis skaitlis apzīmē v i e n a g r a m a «-daļiņu lādiņu. Tā kā 
vienas a-daļiņas lādiņš, pēc augstāk pievestiem datiem, ir 
e = 30,9 X 1 0 - 2 1 el. m. vien., no ta varam aprēķināt daļiņu 
skaitu v i e n ā g r a m ā : 

° - m a . e ~ 30,9 X 10 ~ 2 1 ~ 1 , 5 5 X 1 0 

un v i e n a s a - d a ļ i ņ a s masu: 

m « = N 7 = w>fīo^* = 6 , 4 1 x 1 0 - 2 4 

Vēl atcerēsimies, ka 

v i e n a ū d e ņ r a ž a a t o m a masa: 

m n = 1,6 X 1 0 - 2 4 gr. (I. s., 224. lp. p.). 

Tagad viegli varam aprēķināt a-daļiņu relativo 

. . . M
 ma 6 , 4 l ' x 1 0 - 2 4

 A n n m o l e k u l a r s v a r u : M„ = — = ļ f i ^ 1 0 ^ > r = 4,00 

Šādi iegūtais a-daļiņu molekularsvars gandrīz precizi sakrīt 
ar elementa h ē l i j a (He = 4,00) atom- un molekularsvaru. 
R e z e r f o r d s , uz šiem aprēķiniem pamatojoties, izteica domas, ka 

„ a - d a ļ i ņ a s ir h ē l i j a d i v v ē r t i g i j o n i " 
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Tie atšķiras no parastiem joniem ar savu milzigo kustibas 
ātrumu. Jau minētie magnētiskās un elektriskās noliekšanās mē-
rojumi dod iespēju noteikt šo ātrumu. R e z e r f o r d s un H a n s 
(Hahn) atrada, ka 

rādija «-daļiņu ātrums = 1,5 X 10 9 cm. — 15 000 kilometru sekundē. 

Ar šādu ātrumu brīvi kustoties, «-daļiņa aplidotu dažās se­
kundēs zemes lodi un noskrietu 28 stundās no zemes līdz saulei, 
ja tai ceļā nerastos nekādu šķēršļu. Istenibā ta tomēr nemitigi 
saduras ar ārkārtigu daudzumu gaisa daļiņu, zaudēdama savu 
elektrisko lādiņu un ātrumu: ta jonizē gaisa daļiņas, bet viņas 
kustibas enerģija pārvēršas siltumā. Pēc tam «-daļiņa pārvēršas 
parastā gāzes (hēlija) atomā. Tikai pateicoties milzigajai kusti­
bas enerģijai, kas 200 miljonu reiz pārsniedz «parasto" gāžu da­
ļiņu kustibas enerģiju, a t s e v i š ķ a s a-daļiņas kļūst novērošanai 
pieejamas: caur fosforescenci (spintariskops) vaj jonizāciju (elektro-
skops). 

Eksperiments pierādījis, ka «-stariem ir pilnigi noteikts li­
dojuma tālums. Gaisā pie normāla atmosfēras spiediena rādija 
a - stari izplatās tikai 
3,3 cm tālu no izstaro-
juma centra (pie 15°). Šo 
tālumu sauc«-staru„snieg-
šanās" tālumu (Reich­
weite) jeb robežu. Rakstu­
rojot a-starus, kurus iz­
staro dažādas radioaktīvas 
vielas, šai robežai sva-
riga nozīme. Lidojuma 
ceļš uzskatami attēlo­
jams, ņemot palīgā gaisa 
j o n u īpašibu kondensēt 
uz savas virsmas ūdens 
pilienus no pārsātināta 
tvaika (sal. I. s., 226. lp. 
p.). V i l s o n a m tādā 
kārtā izdevās nofotogra­
fēt a t s e v i š ķ u «-daļiņu Zīm. № 286. Atsevišķu «-daļiņu lidojuma 
ceļus. No pievestās fo- ceļi pēc V ī i s o n a . 

tografijas (zīm. 286) re­
dzams, ka šās daļiņas sasniedz noteiktu «sniegšanās tālumu'' un 
piepieši i z d z i e s t . Lidojuma traektorija izdzišanas momentā bieži 
lūz t . Pie šās interesantās parādibas vēl atgriezisimies nākošā 
lekcijā. 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 10 
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.Beta* stari. p-stari magneta laukā noliecas pa labi un tos pievelk kon­
densatora p o z i t i v i pielādētā platite. Tas pierāda, ka p-stari sa­
stāv no n e g a t i v i p i e l ā d ē t ā m m a t ē r i j a s d a ļ i ņ ā m . Šo 
staru daļiņām tādā pat ceļā kā «-stariem izdevās noteikt l ā d i ņ u , 
m a s u un ā t r u m u . Šie aprēķini skaidri pierāda, ka p-stari nav 
vienādas dabas, t. i. sastāv no vairākām nevienādu ātrumu un 
dažādu lādiņu „linijam". Lēnāko p-staru ātrums ir 87000 kilo­
metru sekundē. Viņu .īpatnējais lādiņš", t. i. attieciba: 

= - ^ - = 1 7 0 0 0 0 0 0 el. mag. vien. 
masa m. 

P 
p-staru lādiņš tuvu sakrīt ar katoda staru lādiņu (sal. I. s., 

230. lp. p.). No ta spriežams, ka 
„ p - s t a r i ir a t s e v i š ķ u e l e k t r o n u k ū l i s " . 

Visātrāko beta-staru ātrums sasniedz 296 000 kilometru se­
kundē un pēc sava lieluma tuvojas gaismas ātrumam (300000 
kilom. sek.). Lielu interesi rādija K a u f m a ņ a (Kaufmann) ekspe­
rimenti, kuros tas pierāda, ka p - s ta ru ā t r u m a m p i e a u g o t , 
l ā d i ņ a a t t i e c i b a p r e t m a s u p a m a z a m k r ī t a s . Viņa dati 
pievesti sekojošā tabelē. 

Tabele 105. 
Masas atkariba no ātruma. 

Ātrums: v Attieciba — 

V 

177000 M°ŗ-
sek. 

16 800000 el. mag. vien. 

216000 14900000 
237000 13100000 
249000 11700000 
258000 9 7 5 0 0 0 0 
273000 7 700000 
285000 6 3 0 0 0 0 0 

Kā izskaidrojama ša pakāpeniskā lādiņa un masas attiecibas 
pamazinašanās, p-staru ātrumam pieaugot? Kā zināms, mums ir 
drošs pamats apgalvot, ka atsevišķa elektrona, kā ari jona, lādiņš 
ir k o n s t a n t s l i e l u m s (16,3 X 1 0 ~ 2 1 el. mag. vien.). Tā tad, 

ja e r visos atrumos paliek viens un tas pats, — attiecibas pa-
P m p 
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mazināšanās izskaidrojama vienigi ar elektronu m a s a s ( m r ) pa-

l i e l i n a š a n o s . Tādā kārtā K a u f m a ņ a eksperimenti apstiprina 
vienu svarigu r e l a t i v i t ā t e s t e o r i j a s principu, kas aprobežo 
masas neiznīcibas pamata likumu (I. s., 47. lp. p . ) : 

„ k u s t i b a s ā t r u m a m p i e a u g o t , ķ e r m e ņ u 
m a s a p a l i e l i n ā s un t u v o j a s b e z g a l i b a i , k a d 
ā t r u m s t u v o j a s g a i s m a s ā t r u m a m " . 

Protams, šis aprobežojums attiecas tikai uz ļoti lieliem 
ātrumiem, ar kādiem mēs laboratorijas apstākļos nekad neda­
rāmies. 

p-stariem ejot caur kādu vielu, kuras biezums x, šo staru 
adsorbcija padota ļoti vienkāršam „ a d s o r b c i j a s l i k u m a m " . 
Ja staru stiprums sākumā J 0 , p ē c a d s o r b c i j a s stiprums J , tad 

J = J 0 . e - ^ 

(e = naturālo logaritmu bāze). Konstanti ji sauc dotās vielas 
a d s o r b c i j a s k o e f i c i e n t u . Vispārigi, adsorbcijas koeficients 
tieši proporcionāls dotās vielas blīvumam 5: 

~ = Const. o 

y-stari atšķiras no citiem rādija stariem ne tikai ar to, ka » G a n , a * stari, 
tie nenoliecas ne magneta, ne elektriskā laukā, bet ari ar stipru 
caurspiešanās spēju. Tie neatspogo un ari nelūzt. Šajā ziņā 
viņi pilnigi līdzigi r e n t g e n s t a r i e m . Tikai Y-stariem lielāka 
caurspiešanās spēja nekā rentgenstariem. 

Pēdējo gadu pētijumi par rentgenstaru d a b u noveduši pie 
ļoti interesantiem rezultātiem. Agrāk daudzi pētnieki domāja, 
ka rentgenstari (kā ari y-stari) sastāv no m a t ē r i j a s daļiņām, 
līdzigi «- un ^-stariem. Turpretim jaunāko laiku pētnieki 
L a u e (v. Laue) un B r a g g i (tēvs ar dēlu) pierādijuši, ka šie 
stari ir parastie g a i s m a s stari, kas atšķiras tikai ar savu ārkār-
tigi mazo viļņa garumu (sal. I. s., 389. lp. p.). 

Spektra r e d z a m ā s daļas viļņa garums atrodas starp 760 
un 400 Tomēr ar fotogrāfijas palīdzibu vēl varam spektra 
u l t r a v i j o l e t ā daļā pētit starus, kuru viļņa garums nav ma­
zāks par 100 ļiļi. Bet r e n t g e n s t a r i sastāv no svārstibam, 
kuru viļņu garums vismaz 100 reiz mazāks nekā ultravijoleto 
staru viļņa garums. Pareizos mērojumos konstatēts, ka rentgen­
staru spektrs atrodas starp 1,2 ļip. un 0,08 JXJX, t. i. tajās robežās, 
kas atbilst atomu un molekulu a b s o l ū t i e m lielumiem (sal. I. s., 
232. lp. p.). Radioaktivo vielu y-staru viļņa garums vēl mazāks: 
tas'atrodas starp 0,14 p-u. un 0,007 p.(x. Šo staru ātnims vienāds 
ar gaismas ātrumu: 3 0 0 0 0 0 kilom. sekundē. 

10» 
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Tabele 106. 
Rādija staru pamatīpašību salīdzinājums. 

Si
ltu

m
sp

ēj
a. 

| 

Jo
ni

zā
ci

ja
. 

Ca
ur

sp
ie

ša
-

nā
s 

sp
ēj

a.
 

Ātrums: 
cm, 
sek. 

Lādiņš : 
e 
m 

Masa 
gramos 

D a b a . 

a - stari 26,3 10000 1 1,4.109—2.10» -1-4,82.103 6 , 6 . 1 0 _ « He atomi 

P - stari 1 100 100 0,9.10iO-2,9.lOIU —1,77.10' 9.10 — 2 8 elektroni 

T - stari 1,36 1 10000 3.10i" 0 — elektromagnet. 
stari: 

X = i 0 ~ M 0 - » c m 

Sekundārie Bez šiem t r i m p r i m ā r o staru veidiem, ko izstaro rādijs, 
s t a n ' novērota vēl viena s e k u n d ā r o staru suga. Tie izceļas tad, 

kad primārie «, ¡3 un i­stari sastopas savā ceļā ar matēriju. Sie 
sekundārie stari pielādēti, tāpat kā fi-stari, negativi, bet atšķiras 
no pēdējiem ar to, ka tiem daudz mazāks ātrums. Tos sauc 
. d e l t a " starus. 

y-staru adsorbcija padota tādam pat likumam, kā [i-staru 
adsorbcija. J a apzīmējam J 0 staru stiprumu s ā k u m ā , betJ-staru 
stiprumu pēc adsorbcijas ar kādu vielu, kuras biezums x, tad 

y-staru .adsorbcijas koeficients" u. neatkarājas no adsorbe-
jošās vielas dabas, bet tikai no viņas b l ī v u m a 8 : 

4~ - Const. • 

y-stari visās radioaktīvās vielās novērojami kopā ar p-sta­
riem. Domājams, ka šie stari rodas p-daļiņam atsitoties pret ra-
dioaktivas vielas atomiem, tāpat kā rentgenstari rodas katoda 
stariem atspogojot no . a n t i k a t o d a " virsmas. 

Rādija staru visu t r i j u sugu īpašības salīdzinot, iegūstam 
sekojošu tabeli. 
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Trīsdesmit ceturta lekcija. 

Elementu sabrukšana. 
Rādija emanacija, RaEm. — Inducētā radioaktivitāte. — Radioaktivitātes 

mazināšanās. — Aktivitātes krišanās likums. — Emanacija. — Viņas īpašības. — 
Emanacijas daba. — Atomsvars un vieta periodiskā sistēmā. — Siltuma attī­
stīšanās. —Emanacijas pārvēršanās hēlijā. — Pārvēršanās likums. — Pārvērša­
nās konstante. — R ā d i j a m ī k l a s u z m i n ē j u m s . — Emanacijas enerģijas 
avots. — Rādija liktenis. — Rādija dzīves periods. — Rādijs un enerģijas neiz­
nīcības likums. — Radīja visa enerģija. — Emanacijas liktenis. — Inducētās ak­
tivitātes izcelšanās. — R e z e r f o r d a uzskats. — Radioaktīvā nogulšna īpa-
šibas. — Radioaktivā nogulšņa komplicētā daba. — Emanacijas sabrukšanas 
produkti. — RaC divkāršs sabrukums. — Ilgi dzīvojošais radioaktīvais noguls-
nīs. — Polonijs. — Radioelementu atomsvari. — Rndiosvns. — Izopoti. — 
Rādija izcelšanās. — Radioaktīvais līdzsvars. — Urāna dzīves periods. — Zemes 
vecums. — R a d i o e l e m e n t u i e v i e t o š a n a p e r i o d i s k ā s i s t e m ā . — 
Pārvietojuma likumi. — Plejādes. — Izotopija, kā dabigo elementu vispāriga 
īpašība. — Vaj radioaktivitāte elementu vispāriga īpašība? Elementu mākslīga 
sadalīšana. Protoelementi. 

Aktivitātes 
mazināšanās. 

Rādija emanacija, RaEm. 
Rādijs nemitigi raida n o s e v i s vienmēr jaunus un jaunus Inducētā ra-

. . . . . « . ~ . u _ _ _ , . . . . . dioaktivitate. 
enerģijas daudzumus. So īpašību mes nosaucam r a d i o a k t i v i ­
tā t i . Vēl vairāk. Tas spēj piešķirt šo īpašibu visām citām 
vielām. V i s a s v i e l a s r ā d i j a t u v u m ā k ļ ū s t « r a d i o a k t ī ­
v a s " : tās pēc īsa laika izstaro starus un jonizē gaisu. M. un 
P. K i r i šo parādibu nosauca « i n d u c ē t u r a d i o a k t i v i t ā t i " . 

Tā, g a i s s , rādijam pieskaroties, kļūst radioaktivs. Tas uz­
glabā šo īpašibu ari tāda gadijienā, ja to no trauka, kurā rādijs, 
ievadam citā traukā. Tomēr ša gaisa sekundārā radioaktivitāte, 
kas radita ar rādija iespaidu, savā būtibā atšķiras no primārās 
paša rādija radioaktivitātes. T a p a k ā p e n i s k i k r ī t a s . Pēc 
3,85 dienam ta krītas līdz pusei no iepriekšējā lieluma, pēc nā­
košām 3,85 dienam ta no jauna pamazinās uz pusi u. 1.1. Vārdu 

sakot, pēc katra 3,85 dienu 
laika sprīža ta zaudē 
p u s i no ta lieluma, kāds 
tai bija ša sprīža sākumā. 
« A k t i v e t a " gaisa radioak­
tivitātes pakāpeniska kriša­
nās redzama sekojošā ta-
belē, kurā gaisa sākuma ra-
dioaktivitatepielīdzinata 100. 

Š ie dati attēloti ari gra­
fiski 287. zīmējumā, kur uz 

Zīm. 287. Emanacijas .izsīkšanas" un radīja 
atpūtas līknes. 
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abscicas atzīmēts laiks (dienu skaits), bet uz ordinatas — pēc ša laika 
novērotā radioaktivitāte. No radioaktivitātes krišanās līknes redzams, 
ka sākumā radioaktivitāte krītas strauji, pēc tam arvienu lēnāk un 
a s i m p t o t i s k i tuvojas nullei . . . pēc ļoti liela laika sprīža. 

Tabele 107. 
„Aktiveta" gaisa radioaktivitātes krišanās. 

Laiks 
Radioakti­

vitāte Laiks 
Radioakti­

vitāte 

0 dienas 100 6 dienas 34,0 
1 . 83,5 8 „ 23,7 
2 . 69,8 10 „ 16,5 
3 , 58,3 12 . 11,5 
4 48,7 14 . 8,05 
5 . 40,7 20 . 2,73 

P. K i r i no šiem datiem izveda ļoti svarigu r a d i o a k t i ­
v i t ā t e s k r i š a n ā s l i k u m u , kuram vēlāk piekrita liela loma 
.inducētas" radioaktivitātes noskaidrošanā un teorijā: 

. r a d i o a k t i v i t a t e s l o g a r i t m s k r ī t a s p r o p ' o r -
c i o n a l i l a i k a m." 

Ja gaisa aktivitāte sākumā A 0, bet pēc t laika aktivitāte 
kļūst A, tad aktivitatu logaritmu diference izteicama vienkāršā 
funkcijā: 

log A 0 — log A = Xt, 

pie kam X apzīmē k r i š a n ā s k o n s t a n t i . Logaritmus izmainot 
pret skaitļiem un pieņemot e kā naturālo logaritmu bāzi, šis 
likums izsakāms ari šādi: 

A = A 0 . e 

Emanacija. R e z e r f o r d s , šo ievērojamo parādibu noskaidrojot, gāja 
tāļak pa to ceļu, kuru nosprauduši M. un P. K i r i savos pirmos 
urāna radioaktivitātes pētijumos. Tāpat kā Marija K i r i pieņēma, 
ka piķa rūdas radioaktivitāti izsauc sevišķa elementa — rādija — klāt­
būtne, ari R e z e r f o r d s pieņēma, ka .aktivetā gaisā" atrodas 
j a u n a g ā z e j a d a , s t i p r i r a d i o a k t ī v a , v i e l a , kas atdalās no 
rādija. Viņš šo gāzejado vielu nosauca r ā d i j a e m a n a c i j u . 

R e z e r f o r d a m un S o d d i (Soddy) 1903. gadā izdevās ar 
sekošu slavenu eksperimentu izolēt šo gāzi un izpētit viņas īpa­
šības. Viņi izpumpēja no trauka, kurā atradās rādija sāļa šķī-

Aktivitates 
krišanās 

likums. 
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Emanacijas 
īpašibas. 

Zīm. № 288. Rādija emanacijas 
šķidrinašana. 

dums, ar dzīvsudraba pumpi gaisu un ievāca to virs dzīvsudraba 
stikla rezervuārā, kas redzams 288. zīmējumā. No šejienes to 
ievadija U-caurulē, ko at­
dzesēja ar š ķ i d r u g a i s u . 
Emanacija zemajā tempe­
ratūrā pārvērtas šķidrumā, 
bet gāzejads gaiss aizplūda 
projām. 

Š ķ i d r a e m a n a c i j a vā­
rās pie —62°. Tās kritiskā 
temperatūra = - j - 104°. Ta 
sacietē pie —71° un pār­
vēršas pie tam oranž-dzel-
tenos kristālos. Šķidra ema­
nacija ir bezkrāsaina, caurspīdīga viela, kurai 5 reiz lielāks blī­
vums nekā ūdenim. G ā z e j a d a s emanacijas blīvums 111 reiz 
lielāks nekā ūdeņraža blīvums. Tā kā ūdeņraža raolekularsvars 
ir ^pieņemts 2,016, tad no ta dabonam emanacijas molekularsva-
ram skaitli, kas tuvu 222. Emanacija vissmagākā no visām pa­
zīstamām gāzēm. 

R a m s e j s un S o d d i jo drīzi pēc emanacijas sašķidrināšanas 
pierādija, ka ša dīvainā viela padota tādiem pat likumiem, kā pa­
rastās gāzes. Saspiežot, viņas tilpums pamazinās tā, ka reizinā­
jums: spiediens X tilpums paliek konstants ( B o i l a likums). Tās 
izplēšanās koeficients maz atšķiras no citu gāžu izplēšanās koe­
ficienta. Emanacijas difūzijas un iztecēšanas ātrumi pilnigi at­
bilst viņas lielajam molekularsvaram. Emanacija šķīst ūdenī. 
Parastā temperatūrā 30 cm 3 emanacijas šķīst 100 cm 3 ūdens. 
Iegūtais ūdens šķīdums ir radioaktivs. Vēl labāki rādija emana­
cija šķīst spirtā, toluolā un citos organiskos šķidrumos. Dažādas 
vielas, sevišķi koka ogle, ļoti viegli un lielos vairumos adsorbē 
emanaciju. Ari rādija sāļi to stipri adsorbē. Tāpēc emanacijas 
pilnigai aizvākšanai no rādija sāļiem, tos jāšķīdina ūdenī vaj ari 
jākausē retinātā telpā. 

Emanacijas spektrs sastāv no liela skaita atsevišķu liniju, E m a n a c j j a s 

starp kurām sevišķi raksturigas zaļās un vfjoletās. R e z e r f o rda un daba. 
R o i d s a (Royds) pētijumi pierāda, ka emanacijas spektram indi-
viduels raksturs: tas ir tāda e l e m e n t a s p e k t r s , kas no pārē­
jiem elementiem atšķiras, starp citu, ar savu n e p a s t ā v i b u . 

Šis jaunais elements nesavienojas ne ar skābekli, ne ar 
metāliem, ne ar metaloīdiem. 

Atomsvars 
Tas nereaģē ne uz skābēm, ne ari uņ vieta pe­

riodiska si 
uz sārmiem. Emanacija saja ziņa ir līdzīga c ē l a j a m gazem s t e m ā . 
(hēlijam, neonam, argonam, kriptonam un ksenonam), kas atrodas 
M e n d e ļ e j e v a periodiskās sistēmas «nulles* grupā (sal. I. s. , 
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Zīm. >¿ 289. R a m s e j a un S o d d i eksperiments. Emanacijas 
pārvēršanas hēlija. 

aplūkoja emanacijas spektru šajā pat stobriņā un bij pārsteigti 
par notikušo pārmaiņu. Raksturīgajām emanacijas līnijām bij 
pievienojusies j a u n a , s p i l g t i d z e l t e n a l i n i j a . Ta bij h ē l i j a 
linija (I. s., 136. Ip. p.). 

Pēc kada laika stobriņā parādijas pilnigs šās gāzes spektrs, 
gāzes — kuru jau 1895. gadā R a m s e j s atrada gaisā un dažos 
dabigos minerālos. Vairs nebij šaubu, ka e l e m e n t s e m a n a ­
c i j a p a t s no s e v i s p ā r v ē r š a s c i t ā e l e m e n t ā : h ē l i j ā . 

Mēs jau zinām, ka emanacija pastāvigi izstaro «-starus. Šie 
stari sastāv no daļiņām, kuras pieder elementam ar atomsvaru = 4. 
R e z e r f o r d s pieņēma, ka šis elements — hēlijs. Augstāk pie­
vestais eksperiments šo pieņēmumu spīdoši apstiprina. 

136. un 137. Ip. p.). Analoģija ar cēlajām gāzēm noved pie 
slēdziena, ka emanacijas molekulas sastāv no a t s e v i š ķ i e m 
a t o m i e m . Tāpēc emanacijas a t o m s v a r s vienāds ar viņas 
m o l e k u l a r s v a r u : 222. Emanacija ievietojama periodiskās 
sistēmas nulles grupā, kā smagākais šās grupas elements, vienā 
horicontalā rindā ar rādiju (sal. tabeli 6 0 : I. s., 377. Ip. p ) . 

Siltuma Kaut gan emanacija ķimiski pilnigi indiferenta, ta izstaro 
attistišanās. enerģiju daudz plašākos apmēros nekā rādijs. Ta nepārtraukti 

izstaro vienigi «-starus, lielos daudzumos, ar ātrumu: 16200 kilometri 
sekundē. Ta tumsā spīd un ierosina stikla, kā ari villemita, cinka 
mānekļa un citu minerālu spīdēšanu. V i e n s g r a m s emanacijas 
stundā atdala 5000000 kalorijas. Pēc R e z e r f o r d a aprēķina, 
75°/o no visa siltuma, ko attīsta rādijs, rodas no tajā atrodošās 
emanacijas. Tādā kārtā emanacija uzlūkojama kā milzīgākais 
enerģijas avots. No kurienes rodas šie milzīgie enerģijas dau­
dzumi? Kā tas bieži mēdz būt, šo noslēpumaino mīklu atminēt 
palīdzēja gadijiens. 

Emanacijas 1903. _gadā R a m s e j s un S o d d i pētija emanacijas spektru 
P a r ^ r * _ a n a s aizkausetā stobriņā (zīm. 289). Pēc dažām dienam viņi no jauna 
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Bez tam bij zināms, ka emanacijas radioaktivitāte pakāpe- Pārvēršanas 
niski krītas, sekodama likumam: 

A = A 0 . e A t (150.1p.p.). 

Šo nolīdzinajumu diferencējot, iegūstam: 

dt _ k A -

dA 

Diferenciālais kvocients — a p z ī m ē a k t i v i t ā t e s k r i š a ­

n ā s ā t r u m u . Šo vērā ņemot, iepriekšējais nolīdzinajums vārdos 

izsakāms šādi : 
« e m a n a c i j a s a k t i v i t ā t e s k r i š a n ā s ā t r u m s pro-
p o r c i o n a l s v i ņ a s a k t i v i t ā t e i d o t ā m o m e n t ā . " 

Šādā veidā aktivitātes krišanās likums pilnigi līdzinās r e a k ­
c i j u ā t r u m a l i k u m a m (sal. I. s., 82. lp. p.). Tā tad ema­
nacijas aktivitātes krišanās ātrums pilnigi sakrīt ar ša e l e m e n t a 
p ā r v ē r š a n ā s ā t r u m u h ē l i j ā un padots vispārigam ķimisko 
pārvēršanos likumam. 

Tāpēc ari konstanto lielumu X sauc p ā r v ē r š a n ā s ā t r u m a 
k o n s t a n t i . Emanacijas pārvēršanās ātruma konstante pēc 
augstāk pievestiem datiem, ja mērojam laiku sekundēs, ir 

X = 0,00000208. 

208 
Tas nozīmē, ka katrā sekunde pārvēršas , » m n n n n n ta dau-

IUUUUUUUU 
dzuma emanacijas, kas pastāv dotā momentā. Ja viņas pārvēr­
šanās norisinātos ar p a s t ā vigu ātrumu, v i s a s emanacijas pār­
vēršanai būtu vajadzigs laiks: 

100000000 , o n n n n . _ - c . . 
X = F T Ī Ō - 480 000 sek. = 5,55 dienas. 

Šo laiku sauc emanacijas «dzīves periodu". Tomēr mums 
zināms no zīmējumā 286 pievestās līknes, ka pārvēršanās ātrums 
ī s t e n i b ā nav pastāvigs, bet p a s t ā v i g i k r ī t a s . īstenibā 
emanacijas p i 1 n i g a i pārvēršanai vajadzigs bezgaligi garš laika 
sprīdis. Bet praktiski viņas daudzums jau pēc dažām nedēļām 
kļūst gluži niecigs. 

Radioaktīvu vielu raksturojumam bieži aprēķina t. s. p u s-
p e r i o d u T, zem ka saprot laiku, kas nepieciešams preparāta 
i e p r i e k š ē j ā d a u d z u m a p u s e s pārvēršanai. To noteic 
attiecība: 
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jeb 

A. I 
A„ _ 2 

XT _ I 
e~ — 2. 

No ta .pusperlods" T aprēķināms pēc formulas: 

„ 1 . _ 0,69315 
T = j ŗ l o g „ a t 2 = x . 

Tā kā emanacijas pārvēršanās konstante X = 2,08 X 10 ~ 6 > tad 

T = ° ' 6 9 3 i 5
n

X 1 0 6 sek. = 333 000 sek. = 3,85 dienas, 

kas saskan ar 149. lp. p. pievestiem eksperimentāliem datiem. 

Pārvēršanās Pārvēršanās konstante —• ir radioaktīvas matērijas indivi-
konstante. ( j u e ļ a ļp agiba. Ta atsevišķu r a d i o a k t ī v u elementu raksturo­

jumā tikpat svariga, kā spektrs, atomsvars, blīvums un citas īpa-
šibas p a r a s t o elementu raksturojumā. Mēs vēlāk redzēsim, ka 
daudzas radioaktīvas vielas tik nestabilas, ka bieži nav iespējams 
noteikt viņu f i z i k ā l ā s konstantes. .Pārvēršanās konstante" 
tādos gadijienos ir vienīgais lielums, ar kuru iespējams noteikti 
šās vielas raksturot un atšķirt vienu no otras. 

Bet kas atšķir .pārvēršanās konstanti" no parasto ķimisko 
reakciju ātruma konstantes? Ta ir viņas pilnigā n e a t k a r ī b a 
n o ā r ē j i e m a p s t ā k ļ i e m . 

Ne spiediens, ne ari temperatūra neatstāj ne mazākā iespaida 
uz emanacijas pārvēršanās ātrumu. Ša pārvēršanās norisinās ar 
vienādu ātrumu, kā šķidra gaisa temperatūrā, tā ari elektriskā 
loka karstumā. Un līdz šim vēl nav zināms līdzeklis paātrināt 
vaj darit gausāku šo procesu. Tas šķiet jo dīvaināki tāpēc, ka 
visas ķ i m i s k ā s reakcijas paātrinās ne tikai temperatūru paaug­
stinot, bet ari citu vielu (katalizatoru) klātbūtnē. Elementu sada­
līšanās process ir šajā ziņā vienigais izņēmums. .Katrs elements, 
kā vientulīgā saule, cēli turpina savu pārvēršanos ciklu. Tas ir 
kā pasaules pulkstens, kas nekādus iespaidus neuzņem no ārie-

. nes" (O s t v a 1 d s). Un tiešam: ar šo pulksteni iespējams smalki 
noteikt ģeoloģisko laikmetu ilgumu. 

Rādija mīklas uzminējums. 

Emanacijas Tā atrisinājās emanacijas enerģijas izcelšanās mīkla. Ta 
e avots . a S atrisināta nevis spekulāciju ceļā, bet ar neapgāžamiem e k s p e ­

r i m e n t ā l i e m pierādījumiem, kaut gan nav noliedzams, ka 
sākumā šās problēmas eksperimentālam atrisinājumam c e ļ u no-
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rādija h i p o t ē z e . Emanacijas enerģijas avots smeļ sev speķus 
no tās enerģijas, kas atdalās emanacijai pārvēršoties hēlijā. 

Kas notiek ar rādiju, kad tas atdala enerģiju ? Izrādās, ka Rādija Hk-
radijs, visu emanaciju atdalijis, zaudē 7 5 % no visas savas ener- t e m s ' 
ģijas. V i ņ a r a d i o a k t i v i t ā t e k r i t u s i e s l ī d z v i e n a i 
c e t u r t d a ļ a i . Bet ar laiku šis, emanaciju zaudējušais rādijs, 
atkal «atžirgst". Pēc mēneša tas izstaro enerģiju atkal ar iepriek­
šēju spēku. Visu laiku pētot šo rādija r a d i o a k t i v i t ā t e s 
pakāpenisko p a s t i p r i n ā š a n o s , novērojam, ka ta padota tam 
pašam likumam, kas ir spēkā priekš emanacijas a k t i v i t ā t e s 
k r i š a n ā s . Pēc 3,85 dienam starpiba starp iesākuma aktivitāti 
un doto aktivitāti ir tikai p u s e no iepriekšējās starpibas, pēc 
nākošām 3,85 dienam tikai ceturtdaļa, atkal pēc nākošām 3,85 
dienam — tikai astotdaļa u. t. t. Ja tajā pašā zīmējumā, kurā 
pievesta emanacijas aktivitātes krišanās, uzzīmējam rādija «atpū­
tas" līkni, izrādās, ka ta p a p i l d i n a pirmo tādā kārtā, ka 
« e m a n a c i j a s p ā r v ē r š a n ā s un r ā d i j a a t p ū t a s l a i k ā 
š o a b u v i e l u r a d i o a k t i v i t a t u z u m a v i s u l a i k u pa­
l i e k k o n s t a n t a " (sal. 287. zīm. 149. lp. p.). Pēc viena mē­
neša no jauna iespējams no rādija ievākt tādu pat daudzumu 
emanacijas, kādu tas deva sākumā. No ta spriežams, ka 

«ar i r ā d i j s p a s t ā v i g i p ā r v ē rš as , ra d i d a m s 
e m a n a c i j u " . 

Tikai rādija pārvēršanās norisinās daudz lēnāki nekā ema- Rādija dzīves 
nācijas pārvēršanās. Rādijs pārvēršas tik gausi, ka mērošanai P e r , o d s -
mums pieejamā laikā nemaz nevaram n o v ē r o t viņa aktivitātes 
krišanos. Tomēr a p r ē ķ i n ā t r ā d i j a p ā r v ē r š a n ā s ā t r u m u 
m ē s v a r a m . 

Mēs zinām, ka v i e n s g r a m s rādija vienā sekundē iz­
sviež 3 4 0 0 0 0 0 0 0 0 0 «alfa" daļiņu, t. i. hēlija atomu. Šis skaitlis 
liekas ārkārtigi liels. Tas īstenibā tomēr ir visai nieciga daļa no * 
v i s u a t o m u s k a i t a , kas atrodas vienā gramā rādija. Ir zi­
nāms, ka jebkuras vielas viens g r a m - a t o m s satur 62,1 X 1 0 ~ 
atsevišķu atomu (Lošmidta skaitlis I. s., 229. lp. p.). Rādija 
atomsvars = 226. Tā tad: 

62 1 V 102 2 

1 grams rādija satur 2 2 6 = 0 , 2 7 5 X lO^Ra atomu. 

No ša milzigā atomu skaita vienā sekundē pārvēršas tikai 
34 X 10 9 . T ā t a d : 

Ra pārvēršanās konstatē: 

. _ pārvērtušos Ra atomu skaits _ 3 4 X 1 0 ° i 94 v 1 f ) — 1 1 

Ra atomu vispārigs skaits — 0,275 x T Ō ā _ * X 
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rādija dzīves ilgums = ^ — 0,807 X 1 0 u sek. = ; 2500 g a d u 

rādija dzīves pusperiods == 0,69315 _ g a d i . 

No mūsu rlcibā esošā rādija pēc 1733 gadiem tikai puse 
pārvērstos emanacijā. Nav nekāds brīnums, ka tik lēni pārvēr­
šoties m u m s š ķ i e t , ka rādijs nemaz nemainās, neraugoties uz 
viņa attīstitās enerģijas lielo daudzumu. 

Rādijs un Šimbrīžam varam gluži noteikti sacit, ka rādijs neapgāž 
e niznicibasC enerģijas neiznīcības" likumu. Ša elementa i t k ā n e i z s ī k s t o -

likums. š ā s enerģijas avots slēpjas viņa ārkārtigi lēnā un nepagurstošā 
'% p ā r v ē r š a n ā s procesā. Pēc R e z e r f o r d a teorijas rādija pār­

vēršanās ir viņa atomu pastāviga sabrukšana divu citu elementu 
atomos. Viens no šiem sabrukšanas produktiem ir mums pazi-

• stamais elements hēlijs, kura atomiem, kas pielādēti diviem po­
zitīviem lādiņiem, ārkārtigs ātrums. No šiem atomiem sastāv 
«-stari. Otrs produkts ir j a u n s elements—emanacijā — kas,savu­
kārt, pārvēršas tāļak. Tā rodas jauns ķimisks nolīdzinajums: 
elementa sadalīšanās nolīdzinajums: 

Ra = He + Em 
2 2 6 = 4 + 222 

Iegaumēsim, ka rādija atomsvars = 226, hēlija atom-
svars = 4, bet emanacijas — 222. No ta spriežams, ka ari ma­
sas pastāvibas likums, elementiem sadaloties, paliek spēkā. 

Radīja visa Enerģijas daudzums, ko rādijs atdala visā savā sadališanās 
enerģija. _, . ' 

laika, viegli aprēķināms. 1 grams t ī r a radīja (bez emanacijas 
un citiem sabrukšanas produktiem) vienā stundā attīsta 25,2 ka­
lorijas, t. i. 2 2 0 8 0 0 kalorijas g a d ā . Tā kā rādija vidējais dzīves 
ilgums 2500 gadi, tad 1 grams rādija visā šajā laikā attīstīs: 

Q = 220800 X 2500 == 5 5 2 0 0 0 0 0 0 kalorijas! 

Neparasti milzigs skaitlis, kurš vairāk desmit tūkstošu 
reizes pārsniedz siltumus, kas atdalās parastās reakcijās. Salīdzi­
nājumam pievedisim, ka 1 gr. ū d e ņ r a ž a sadegot attīsta 34 000 
cal., bet 1 gr. o g l e k ļ a tikai 8000 cal. Tā tad, lai iegūtu tādu 
enerģiju, kādu attistitu 1 gr. rādija pilnigi sabrūkot, jāsadedzina 
16 k i l o g r a m i ū d e ņ r a ž a vaj 69 k i l o g r a m i o g l e s . 

1 gr. e m a n a c i j a s atdala stundā 5 0 0 0 0 0 0 kalorijas 
(152. lp. p.). Tā kā emanacijā tomēr ,, dzīvo" vidēji tikai 5,55 
dienas, t. i. 133 stundas, tad šaja laikā atdalītos 

5 0 0 0 0 0 0 X 133 = 665 000000 cal. 
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Protams, šiem skaitļiem tikai teorētiska nozīme. Tie pie­
rāda, cik liela enerģija slēpjas elementu atomos. Tie norāda ari, 
ka šie lielie enerģijas krājumi elementos ir šo elementu lielākās 
daļas s t a b i l i t ā t e s ķīla. Un elementu stabilitāte ir visas ķimi-
jas pamats. Un, beidzot, tie norāda ari iemeslu, kāpēc ar ma­
zāku enerģiju ne tikai nevaram i z s a u k t elementu sadališanos, 
bet ari nevaram i e s p a i d o t šās reakcijas ā t r u m u un virzienu 
tajos gadijienos, kad ta norisinās pati no sevis. 

Radioaktīvais nogulsnis. 

Emanacijai, pretēji rādijam, ļoti īss mūžs. Tas skaitās vidēji Emanacijas 
tikai 5,55 dienas. Kas notiek ar emanaciju pēc viņas nāves? I , k t e m s -
V i e n u no viņas pārvēršanās produktiem mēs atradām a-daļiņās, 
kuras, zaudējot elektrisko lādiņu un ātrumu, pārvēršas hēlijā. Ar 
citiem emanacijas pārvēršanās produktiem tuvāki iepazīsimies, 
aplūkojot inducēto radioaktivitāti, ko minējam jau šās lekcijas 
sākumā. 

Novērots, ka netikvien gaiss, bet vispār visi priekšmeti un ^ o " ^ ^ ^ ^ 
vielas rādija tuvumā iegūst radioaktivitāti. Ka ša «inducētā ra- izcelšanās, 
dioaktivitate" cieši saistās ar emanacijas rašanos, norāda šāds 
K i r i un D e b i e r n a (Debierne) eksperiments. Rādijs atrodas 
mazā kolbiņā a, kurā šaurs caurumiņš O (zīm. 290). Zem un 
virs kolbas, kā ari visās pusēs atrodas pla-
tites no dažāda materiāla: A, B, C, D un 
E. Pēc vienas dienas eksponēšanas visas 
piecas platites izrādijas radioaktivas. Seit 
jāievēro, ka starp platiti D un rādija pre­
parātu atrodas b i e z s s v i n a e k r ā n s P, 
kas adsorbē visus uz platiti raiditos rādija 
starus. Neraugoties uz to, platite D pēc 
eksponēšanas izrādijas tikpat aktiva, kā vi­
sas citas. Tā tad nav pielaižams, ka indu­
cēto radioaktivitāti izsauc r ā d i j a s t a r i , jo pēdējos pilnigi ad­
sorbē ekrāns. Vienigi pieņemams, ka to ierosina e m a n a c i j a , 
kas izplūst no kolbiņas un difundejot izplatās visā traukā. Un 
tiešam, ī s t e n i b a p i e r ā d a , ka « i n d u c ē t ā r a d i o a k t i v i ­
t ā t e " r o d a s v i s o s p r i e k š m e t o s , k u r u s e m a n a c i j a 
i e s p a i d o j u s i . Eksperimentējot nav no svara, k ā d s m a t e ­
r i ā l s padots viņas iespaidam: dažādi metāli aktivejas tāpat, kā 
stikls, koks vaj papirs. 

Ša māksligi raditā radioaktivitāte izrādās vēl nepastāvigaka 
nekā emanacijas radioaktivitāte. Ja aktivetu platiti izņem no rā­
dija iespaida sfēras, tās izstarošanas spēja 15 minūtēs krītas uz 
pusi, bet 24 stundās gandrīz pilnigi izzūd. 

Zīm. № 290. Kiri un 
Debierna eksperi­

ments. .Inducētās ak­
tivitātes" izcelšanās. 
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R e z e r f o r d a R e z e r f o r d s pieņem, ka .inducēto radioaktivitāti" rada se-
u ' višķa c i e t a v i e l a , kas pārklāj ar ārkārtigi plānu kārtu visus 

rādija iespaidotos priekšmetus. Aktivetu platiti ar smilšpapiri no­
tīrot, ta zaudē savas radioaktīvās īpašibas, bet smilšpapirs pie 
tam kļūst radioaktīvs. Šo sevišķo vielu, saskaņā ar R e z e r f o r d a 
hipotēzi, sauc . r a d i o a k t i v u n o g u l s n i . " 

Radioaktivā R e z e r f o r d a hipotēze izrādijas sevišķi augliga, jo visas 
īpašības3 inducētās radioaktivitātes īpašibas saskanēja ar pieņēmumu par 

tās m a t e r i ā l o dabu, kaut gan „radioaktivā nogulšņa* d a u ­
d z u m s tik ārkārtigi niecigs, ka nav pietiekoši jūtigu svaru ta 
masas konstatēšanai. Un neraugoties uz to, daudzas .radioaktivā 
nogulšņa" īpašibas pieejamas eksperimentāliem pētijumiem. 

Platinas drāts aktivejas zem rādija iespaida. J a akti veto 
drāti nokarsējam līdz baltai kvēlei, ta zaudē aktivitāti un pēdējā 
no jauna sakrājas uz drāts aukstajām daļām. No ta spriežams, 
ka « r a d i o a k t ī v a i s n o g u l s n i s " b a l t ā s k v ē l e s t e m p e ­
r a t ū r ā i z g a i s t . 

Ja aktivetu drāti iemērcam koncentrētā sālsskābē, drāts 
zaudē radioaktivitāti. Bet sālsskābe iztvaicējot atstāj radioaktīvu 
nogulsni. No ta varam taisit slēdzienu, ka r a d i o a k t ī v a i s n o ­
g u l s n i s š ķ ī s t s ā l s s k ā b ē . 

J a elektrolizejam šķīdumu, ko iegūstam aktivetu platinas 
drāti iemērcot sālsskābē, radloaktivais nogulsnis atdalās uz k a ­
t o d a . No ta slēdzams, ka r a d i o a k t ī v a m n o g u l s n i m me­
t ā l a r a k s t u r s . 

Radioaktivā , N o g u l š ņ a " aktivitāte krītas pēc daudz komplicētāka 
komplicētā Muma n e k ā emanacijas aktivitāte. R e z e r f o r d s atrada, ka radio-

daba. aktivā nogulšņa sadališanās uzlūkojama kā t r ī s pakāpenisku sa­
dalīšanās reakciju rezultāts, no kurām a t s e v i š ķ i katra padota 
vienkāršam pārvēršanās likumam, kas pievests 153. lp. p. Faktiski 
izdevās novērot un atdalit šās pārvēršanās trīs pakāpeniskās 
fāzes, kuras R e z e r f o r d s nosauca: A-radiju, B-radiju un C-radiju. 

Emanacijas Tieši no emanacijas rodas RaA, kas izgaist apm. 900° tem-
SprodukH a S P e r a t u r ā u n sabrukdams izstaro a l f a starus. Ta vidējais .dzīves 

ilgums" ir 4,4 minūtes. Rādijam A sabrūkot, no ta rodas otrs 
produkts: RaB, kas Izgaist pie apm. 600°. Tas dzīvo vidēji 
38,6 minūtes un, izstarojot b e t a u n g a m a starus, pārvēršas RaC, 
kas izgaist pie 1100°; tas izstaro visus t r ī s staru veidus: n, p un 
1 un dzīvo vidēji 28,1 minūtes. RaC cēlāks nekā RaB un elek-
trolizejot atdalāms no šķīduma uz gludena platinas katoda. 

Radioaktīvās sabrukšanas produktu atdalīšanai zināma ļoti 
glīta metode, kas dibinās uz atomu atlieku . a t d o š a n a s " parā-
dibam. Pudelē, kas satur rādija sāļa šķīdumu, ievelkam pa izo-
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~- . . i - - RaC divkāršs 
Zīm. Nr 291. Mt.va no- s a b r u k u m s . 
gulšņa sakrāšana uz ne-
gativi pielādētas drāts. 

lejošu cauruli B platinas drāti W, ko savienojam ar stipras bata-
rejas n e g a t i v o polu (zīm. 291), bet otru platinas drāti P sa­
vienojam ar p o z i t ī v o polu. «-daļiņas, ko emanacija sadaloties 
izsviež, sakrājas uz drāts P, turpretim .ato­
mu atliekas" pievelk negativa drāts W. 
Tādā ceļā iespējams sakrāt uz drāts ļoti 
daudz radioaktivā nogulšņa. 

Šis eksperiments pierāda, ka a-daļiņam 
atdaloties, pāri palikušie radioaktivā no­
gulšņa atomi pielādēti pozitivi un caur 
«atdošanu" iegūst kustibas ātrumu. M a k o -
v e r s aprēķināja, ka to īpatnējais lādiņš ir 
50 elektromagnētiskās vienibas, bet ātrums 
apm. 300 kilometri sekundē. 

Rādijs C, kā jau aizrādits, izstaro «, 
p un y starus. F a j a n s s (Fajans) pierādija, 
ka šis elements pārvēršas vienā laikā di­
vējādi. Tas rada no vienas puses visai īsi pastāvošu produktu 
R a C , kas izstaro a-starus un dzīvo ne ilgāki par vienu m i l j o n o 
daļu s e k u n d e s ! Neskatoties uz to, tas liek tomēr sevi manit 
ar savu izstarošanas spēku. Tam paralēli, zaudējot «-daļiņas, at­
tīstās no RaC nelielos daudzumos otrs produkts, kas izstaro 
¡5­starus un dzīvo vidēji 2,02 minutes. Šo produktu apzīmē ar 
simbolu C". 

Rādija sabrukšanas process ar šo tomēr vēl nebeidzas. Ķ ī r i n g j dzīvojo-
kundze pierādija, ka neliela daļa radioaktivitātes, kas sastāda š a

t " ^ a
I ? d ^ k " 

apm. vienu miljono daļu no tās iepriekšējā lieluma, pastāv ļoti gulsnis, 
ilgi. Tās klātbūtne vēl pierādama pēc vairāk g a d i e m . Telpas, 
kurās kādreiz strādāts ar vaļējiem radioaktiviem preparātiem, kļūst 
radioaktīvas. Emanacija, kas attīstās no rādija, izplatās visā 
laboratorijas ēkā un aktivē visus priekšmetus. Tāpēc strādājot ar 
radīju ieteicams izvairities no emanacijas izplatišanās un rādiju 
pēc iespējas uzglabāt aizkausetā traukā. 

«Paliekošā" radioaktivitāte, kas sākumā visai nieciga, pie­
aug pirmajos trijos gados un pastāv g a d u s i m t e ņ u s . Ari ša 
radioaktivā nogulšņa l ē n ā pārvēršanās norisinās vairākās pakā­
peniskās fāzēs. I l g i d z ī v o j o š ā radioaktivā nogulšņa galvenā 
sastāvdaļa ir rādijs D. Šis elements vienmēr pavada rādiju urāna 
rūdās. Tas ar sērūdeņradi nogulsnējas kā sulfids, rada dioksidu 
R a D 0 2 un visādi līdzigs s v i n a m . Tas nelielā mērā izstaro [i un 
y starus. Rādija D vidējais dzīves ilgums 23 g a d i . Tas ir vis­
stabilākais no visiem rādija sabrukšanas produktiem. 

No rādija D rodas RaE, elements, kas pēc savām ķimiskām 
īpašibam līdzigs bismutam. Tas izstaro p-starus un nelielā mērā 



- 160 — 

ari Y, dzivo vidēji 7 d i e n a s . Tas parvērsdamies rada p e d e j o 
r a d i o a k t i v o e l e m e n t u rādija rindā: RaF. 

Polonijs. Mēs rādijā F uzzīmējam veco paziņu: p o l o n i j u , ko K i r i 
kundze atrada piķa rūdā (sal. 136. lp. p.). R e z e r f o r d s pierādija 
rādija F un polonija pilnigu identitāti. Abi elementi izstaro 
vienu un to pašu staru sugu, un proti: o-starus ar sniegšanās 
tālumu 3,85 cm pie 15° un iesākuma ātrumu 15800 kilom. se­
kundē. Ari dzīves periods abiem vienāds: 196,9 d i e n a s . Ķi-
miskā ziņā polonijs līdzigs t e l ū r a m un no šķīduma nogulsnējas, 
tajā iemērcot bismuta spieķīti. Tas viegli atdalās uz katoda, 
elektrolizejot pie minimālākā strāvas stipruma. Tādā ceļā iespē­
jams to koncentrēt uz katoda virsmas tīrā veidā. 

Radioelemen- Visi rādija sadališanās produkti iegūstami tik niecigos dau-
tu a t o m s v a r i . ( j z u m o s > j . a n a v iespējams noteikt to atomsvaru t i e š i nosverot, 

jo vairāk vēl tāpēc, ka daudzi no tiem ļoti nestabili un ātri sa­
daļas. Bet radioelementu atomsvarus iespējams a p r ē ķ i n ā t , 
ņemot vērā sekošo. Vienu ct-daļiņu zaudējot, kas notiek v i e ­
n a m hēlija atomam atdaloties, rodas jauns elements, kam atom-
svars p a r 4 m a z ā k s nekā iepriekšējam elementam (jo hēlija 
atomsvars = 4). Bet vienas p - d a ļ i ņ a s zaudējums neatstāj uz 
pārvēršanās produkta atomsvaru manāmu iespaidu, jo elektrona 

svars ir tikai j ^ g ļ j no ūdeņraža atomsvara (I. s., 230. lp. p.). 

Tāpēc p-daļiņas izstarojošā elementa pārvēršanās produkta atom­
svaru bez lielas apgrēcibas varam skaitit vienādu ar sabrūkošā 
elementa atomsvaru. To vērā ņemot, iegūstam sekojošu radioelementu 
ģ e n e a l o ģ i s k u t a b e l i ar viņu atomsvariem (skat. 161. lp. p.). 

Radiosvins. Ķas notiek ar poloniju, kad beidzot ari tas zaudē savu 
radioaktivitāti? Acimredzot, polonija pārvēršanās produktam jābūt 

, n e a k t i v a m e l e m e n t a m . To nosauksim rādiju G. Kā redzams 
108. tabelē, polonijs rodas no rādija, pēdējam zaudējot Č e t r a s 
a-daļiņas. Tā tad polonija atomsvars par 16 mazāks nekā radīja 
atomsvars un ir 210. J a polonijs zaudē vēl v i e n u a-daļiņu, tad 
viņa sabrukšanas produkta, rādija G, atomsvaram jābūt 206. Šis 
skaitlis ļoti tuvs s v i n a atomsvaram. Svina atomsvars = 207,1. 

Izotopi. Un tiešam visi rādiju saturošie radioaktīvie minerāli satur 
ari svinu. Tikai .parastā ceļā" (t. i. no neradioaktivām rūdām) 
iegūtam svinam atomsvars ir 207,1, bet teorētiski aprēķinātais 
. r a d i o s v i n a " atomsvars = 206. Acimredzot, pastāv divi s v i n i 
ar dažādiem atomsvariem. 1914. gadā H e n i g š m i d s (Hōnig-
schmidt) un H o r o v i c s (Horovitz) ar vislielāko precizitāti noteica 
atomsvaru svinam, kas iegūts no piķa rūdas, un atrada skaitli 
206,05, kas pilnigi sakrīt ar teorētisko. 
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Tabele 108. 

R a d i o e l e m e n t u ģ e n e a l o ģ i s k ā r i n d a . 

vidējais dzīves ilgums 
226 222 218 214 214 214 210 210 210 206 

atomsvars 

Tā tad nav vairs šaubu, ka vie ns elements var pastāvēt 
v a i r ā k o s v e i d o s , kas atšķiras tikai ar atomsvaru lielumu. Kā 
«parastam", tā ari r a d i o s v i n a m ir vienādas fizikālās un ķī­
miskās īpašibas. To sājiem vienāda šķīstamiba. To reakcijas 
pilnigi identiskas. Nav nevienas ķīmiskās metodes, ar ko at­
dalīt Šos elementus, ja tie samaisiti. Un tomēr to atomsvari at­
šķiras viens no otra vairāk par veselu vienu. Šādi gadijieni, 
kā tūliņ redzēsim, sevišķi starp radioaktīviem elementiem nav 
retums. Tiem tāpēc ari radits sevišķs nosaukums. Elementus, 
kas pēc savām fizikālām un ķimiskām īpašibam pilnigi identiski, 
bet atšķiras ar saviem atomsvariem, sauc i z o t o p u s (pēc S o d d i 
priekšlikuma). 

Vēl izšķirams rādija i z c e l š a n ā s jautājums. Rādijs sadaļas R a ( j ļ j a \z. 
c&lšarids 

ļoti lēni. Gada laikā pārvēršas tikai 2500 n 0 ^ ° * ā rādija dau­
dzuma. Kamēr p u s e no dotā rādija sadalitos, mums jāgaida 
būtu 1733 gadi! Šis laiks, salīdzinot ar cilvēka mūžu, ir ļoti 
garš. Bet zemes dzīvē, kuras vēstures periodi aptver m i l j o ­
n iem gadu, tas ir tikai īss moments. Ja cietās čaulas attīstiša-
nās laikmeta sākumā būtu atradušies virs zemes pat milzigi ra­
dīja krājumi, tad līdz mūsu laikiem tie jau pilnigi būtu sadalī­
jušies un mūsu rokās nonāktu visniecigakās atliekas, kas nebūtu 
vairs iespējams pētit. Bet ja rādijs šimbrīžam atrodas, kaut ari 
niecigos, tomēr sveramos daudzumos piķa rūdā un citos mine­
rālos, tad no ta jānāk pie slēdziena, ka šis elements pastāvigi 
rodas un pastāvigi mirst, līdzigi dzīvajām būtnēm. 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. d. . 1 1 
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Bez tam vēl jāpielaiž, ka rādijs p a s t ā v i g i rodas no cita 
elementa. Jautājums — no kāda? Uz to atbild ģ e o l o ģ i s k i e 
pētijumi. Rādijs dabā sastopams vienmēr kopā ar urānu. Urāna 
minerālu daudzie pētijumi pierādijuši, ka visos tajos rādija un 
urāna samērs vienāds. Urāna apmēram 3000000 reiz vairāk nekā 
rādija. Ari t ī r s u r ā n s p a t s p a r s e v i i r r a d i o a k t i v s . Tas 
izstaro o-starus, tikai daudz mazākos apmēros nekā rādijs. Tas 
noveda pie hipotēzes, ka u r ā n s i r r ā d i j a c i l t s t ē v s . Un 
eksperiments faktiski pierāda, ka urānam radioaktivi sabrūkot, 
ļoti lēni attīstās rādijs. No 1 gr. urāna sešu gadu laikā rodas 
tikai 4 y ( \ 0 - u g r . rādija. R e z e r f o r d a , B o t v u d a (Bottwood), 
S t r e t a (Strutt), S o d d i , H a n a (Hahn) u. c. pētijumi pierādijuši, ka 
urāns pārvēršas rādijā nevis uzreiz, bet caur veselu rindu starp­
produktu, līdzigi tam, kā rādijs pārvēršas svinā. Tiešais rādija 
sencis ir elements j o n i j s , kas pilnigi līdzīgs (izotopisks) torijam 
un sastopams visās vecajās urāna rūdās. 

Radioaktīvais p a r U rana un ta atvasinājumu pārvēršanos runāsim vēlāk, 
līdzsvars 

kad iepazīsimies ar s e s t ā s grupas elementiem, pie kuriem pie­
der ari urāns. Šeit vēl aplūkosim rādija rašanās ā t r u m u no 
urana. Acimredzams, ja rādijs būtu pilnigi stabils- elements, il­
gajos gadsimteņos viņa daudzums radioaktivos minerālos pa­
mazam vairotos uz urana rēķina. Bet tā kā rādijs, savukārt, 
atkal sadaļas tāļak, pēc gadu tūkstošiem šajos minerālos jārodas 
zināmam s t a c i o n ā r a m stāvoklim, kurā d o t ā l a i k a s p r ī d ī 
t i k p a t daudz r a d ī j a a t o m u r o d a s , c i k s a d a ļ a s . Š a j o s " 
apstākļos rādija daudzums minerālā kļūst konstants jeb, kā 
mēdz sacit, u r ā n s ar r a d ī j u a t r o d a s r a d i o a k t i v ā l ī d z ­
s v a r ā . Zinot abu elementu samēru līdzsvara stāvoklī, viegli 
aprēķināma to dzīves ilgumu attiecība. 

Urana dzīves Pieņemsim, ka dotā minerāla daudzumā, kurā urāns ar 
periods, radjju i r radioaktivā līdzsvarā, atrodas N x atomu u r a n a un N 2 

atomu r ā d i j a . Ja u r a n a p ā r v ēr š a nā s k o n s t a n t e = Xx 

tad 1 sekundē sadalījušos urana atomu skaits: 
Z i = ^ N ļ (sal. 143. lp. p.). 

Apzīmējot r ā d i j a p ā r v ē r š a n ā s k o n s t a n t i ar X2, dabo-
nam 1 sekundē sadalījušos rādija atomu skaitu: 

z 2 = X.2N2. 
Radioaktivā līdzsvara stāvoklī vienā sekundē rādija atomu 

tik pat r o d a s , cik s a b r ū k . T. i.. 

z 2 

X.2N2 

Ņ. ' 
Mi" • 

z i — 

h . -
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Tas vārdos skan šādi: « r a d i o a k t ī v ā l ī d z s v a r ā e l e ­
m e n t u d a u d z u m i , i z t e i k t i a t o m u s k a i t o s , p r e t ē j i p r o ­
p o r c i o n ā l i to p ā r v ē r š a n ā s k o n s t a n t ē m " . Tas ir « r a d i o ­
a k t i v ā l ī d z s v a r a l i k u m s " . 

Piķa rūdas precīzās analizēs, ko taisijuši J a n a š s (Jannasch) 
un B e k e r s (Becker), pierāda, ka attiecība: 

£ ļ 2 == 3,415 X 1 0 - 7 

Rādija pārvēršanās konstante atrasta ir : 

X2 = 1,24 X 1 0 - u (155. lp. p.). 

Tā tad u r ā n a p ā r v ē r š a n ā s k o n s t a n t e ir : 

h = ^ . X j = 3 , 4 1 5 X 1 0 - 7 X 1 . 2 4 X 1 0 - 1 1 = 4 , 5 3 X 1 0 " 1 8 (sek.-
K*l 

Urāna vidējais dzīves periods: 

% = X" = 4 i f j - i s = 2 ' 2 1 X 10 1 7 sek. = 7080000000gadu. 
Tā tad: 5 miljardi gados sadaļas tikai puse no iepriekšējā 

urāna daudzuma. Šis periods ievērojami pārsniedz ģeoloģisko 
periodu ilgumu. 

Tādā kārtā var skaitit pierāditu, ka urānam pakāpeniski Zemes ve-
sadaloties, rodas rādijs, bet pēdējam tājak sabrūkot gala a m s ' 
rezultātā paliek — hēlijs un svins. Augstāk pievestā urāna 
pārvēršanās ātruma konstante noved pie slēdziena, ka viena 
kub. centimetra hēlija attīstīšanai no 1 gr. urāna vajadzigi 10 
miljoni gadu. S t r e t a pētijumi par hēlija saturu urāna 
minerālos pierāda, ka šie minerāli pastāv jau apm. 700 miljonu 
gadu. 

No otras puses aprēķināms, ka viena grama svina attīstīša­
nai no ekvivalenta daudzuma urāna jāgaida ne mazāk, kā 7,9 mil­
jardi gadu. Svina un urāna attiecibas noteikšana dod jaunus 
datus šo minerālu vecuma aprēķinam: to pastāvēšanas periods ir: 

T = ^ X 7900000000 gadi. 

H o 1 m e (Holmes) un L a v s o n s (Lawson) tādā . kārtā 
atrada dažādu minerālu vecumu no 32 miljoniem līdz vienam 
m i l j a r d a m gadu. 

Ņemot vērā, ka no sāls koncentrācijas jūras ūdenī aprēķi­
nāts, ka no ta laika, kad zemes čaulas temperatūra bij kritusi 
zemāk nekā 100°, ir pagājuši apm. 166000000 gadu, varam 
spriest, ka zemes vecums rēķināms apmēram miljards gadu 
(sal. 1. s., 90. lp. p.). 

11* 
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Radioelementu ievietošana periodiskā sistēmā. 

.Pārvieto- Daudzi radioelementi, to īsās pastāvēšanas pēc, pieejami 
likumi" pētījumiem tikai nenosveramos daudzumos. Tāpēc nav brīnums, 

ka samērā vēlu izdevās iegūt noteiktas ziņas par to ķimiskām 
Ipatnibam. Viņu atomsvarus a p r ē ķ i n ā t bij iespējams uz to 
ģenētiskā sakara pamata (161. Ip. p.). Attiecibā uz ķimisko 
raksturu un piederibu pie vienas vaj otras periodiskās sistēmas 
grupas izšķirošā loma pieder diviem likumiem, ko uzstādija 
F a j a n s s un S o d d i,, pamatojoties uz materiāla, kas ievākts 
par tādiem radioaktiviem elementiem, kurus izdevies smalkāki 
izpētit. 

„1. E l e m e n t s , k a s r a d i e s a - p ā r v ē r š a n ā s rezul ­
tātā , p i e d e r pie otrās zemākās p e r i o d i s k ā s s i s t ē ­
mas g r u p a s a t t i e c i b ā pret i z e j a s e l e m e n t u , t. i. 
p ā r v i e t o j a s p e r i o d i s k ā s i s t ē m ā divas g r u p a s 
pa kreisi." 

2. E l e m e n t s , kas r a d i e s ^ - p ā r v ē r š a n ā s r e z u l ­
tā tā , p i e d e r pie nākošās augstākās p e r i o d i s k ā s 
s i s t ē m a s g r u p a s , t. i. p ā r v i e t o j a s vienu grupu 
pa labi." 

109. tabele ilustrē šos likumus, kas pazīstami kā 
p ā r v i e t o j u m u l i k u m i (skat. 165. lp. p.). 

Plejādes. Pievestā tabelē mēs redzam d i v p a d s m i t radio-
elementus ar atomsvariem no 206 līdz 230. Kopigs v i s u 
radioaktīvo, no rādija, aktinija, torija un urana atvasināmo, ele­
mentu skaits ir 36. To atomsvari atrodas starp 206 un 238. 
Protams, ka tiem v i s i e m periodiskā sistēmā nepietiek vietas. 
Tos nākas ciešāki saspiest jeb „sablīvēt". 

K. F a j a n s s šajā nolūkā lika priekšā ievietot vienā perio-
. diskās sistēmas rūtiņā v a i r ā k u s savā starpā līdzīgus elementus, 

kas kopā rada vienu . p l e j ā d i " un ieņem sistēmā viena ele­
menta vietu. Vienas plejādes elementi pilnigi vienādi pēc savām 
ķimiskām un fizikālām īpašībām, ari elektroķimiskā ziņā tie 
identiski un, acimredzot, uzrāda pat vienādu spektru. Tos nav 
iespējams parastām ķimiskām metodēm atdalit vienu no otra. 
Tie — i z o t o p i s k i , kā radiosvins un parastais svins (sal. 160. 
lp. p.). Tie atšķiras viens no otra ar dzīves ilgumu, šo radio­
aktīvo elementu raksturigo lielumu. Viņu atomsvari var atšķir­
ties viens no otra par vairākiem vieniniekiem. No rādija saimes 
locekļiem sastādamas plejādes, kas pievestas tab. 110, 166. lp. p. 
(sal. ar tabeli, kas pievesta I. s. 377. lp. p.). 
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Tabele 109. 

Nosaukums Stari Periodiskās 
sist. grupa. Atomsvars. 

J o 

I 
Ra 

I 
Ra­Em 

1 
RaA 

I 
RaB 

I 
RaC 

I 
R a C , 

RaC" 
RaD 

i 
RaE 

l 
Po 

1 
RaPb 

a, ¡3 

IV 

II 

O(VIII) 

VI 

IV 

V 

VI 

III 

IV 

V 

VI 

IV 

230 

226 

222 

218 

214 

214 

214 

210 

210 

210 

210 

206 

pareja 
īpašiba. 

Senāk domāja, ka atomsvars pilnigi noteic visas elementa i z otopija, kā 
ķimiskās īpašibas. Bet radioelementu pētijumi pierādija, ka: ^eata vis" 

1) vienas plejādes locekļiem dažādi atomsvari; 
2) elementi ar vienādiem atomsvariem var piederēt pie 

dažādām plejādēm (piem. RaC", RaD, RaE un polonijs); 
3) izotopiskus elementus nav iespējams parastām ķimiskām 

metodēm atdalit vienu no otra. 
Šie dati lika domāt, ka: 
4) ari neradioaktivie B dabigie" elementi var būt vairāku 

izotopu maisijumi. 

Mēs redzējām periodiskai sistēmai veltitā lekcijā, ka jau­
nākie A s t o n a pētijumi, kas dibināti uz k a n ā l u s t a r u 
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analizi dažādās gāzēs, pilnigi apstiprina šās domas. Tie 
izskaidroja dažus dīvainos elementu atomsvaru periodiskuma 
izņēmumus, un atjaunoja zinātnē P r o u t a (Prout) hipotēzi, pēc 
kuras v i s i atomsvari attiecas pret ūdeņraža atomsvaru,. kā vien­
kārši skaiti (I. s. 385. lp. p.). Šeit jāpiezīmē vēl, ka 1921. un 
1922. g. H a r k i n s , H a i s (Hayes) un M i 11 i k e n s (Millikan) 
difūzijas ceļā atdalija no tīra chlorūdeņraža smagāku frakciju, 
kurā chlora atomsvars ir 35,515 (kamēr chlora izotopu m a i s i -
j u m a atomsvars 35,46). B r e n š t e d t s (Brōnstedt) un H e v e š i 
(Hevesy) tajā pat laikā, destilējot retinātā telpā, sadalija dzīv­
sudraba tvaikus divās frakcijās, kurām dažādi blīvumi. Blīvumu 
starpība sastādīja tikai 0,0005 absolūtā lieluma, bet tomēr 
pēc autoru datiem 500 reiz pārsniedza eksperimentā iespējamās 
kļūdas. 

Radioaktivita- Ar rādiju pirmo reiz e k s p e r i m e n t ā l i pierādita elementu 
vīspāriga .transmutacijas" (t. i. pārvēršanas) iespējamiba. Alķimrķu sapnis 
ipašiba? kļuvis patiesiba, par ko nav vairs jāšaubās. Un tomēr cik liela 

starpiba starp vidus laikmeta .zelta darinātāju" fantazejumiem 
un reālo īstenibu! Gluži negaidits bij fakts, ka e l e m e n t u 
s a b r u k š a n a n o t i e k p a t i n o s e v i s bez jebkādas eksperi-
mentatora piepalīdzibas. Pat vēl vairāk: eksperimentators pie 
šās grandiozās parādibas šimbrīžam spiests izpildīt vienigi 

Tabele 110. 

Radioelementu plejādes un to atomsvari. 



— 167 — 

skatitaja lomu. Nav viņa rīciba līdzekļu, ar ko iespaidot daba 
notiekošo elementu sabrukumu. 

Vēl negaidītāks bij apstāklis, ka pārvēršanās process saistits 
ar'tik lielas enerģijas a t t ī s t ī š a n o s , kas daudz tūkstošu reizes 
pārsniedz parasto ķimisko reakciju enerģiju. Gluži pareizi saka 
S o d d i , ka ja kādreiz patiesi izdotos māksligi iegūt z e l t u , ele­
mentiem ar a u g s t ā k u a t o m s v a r u radioaktivi sabrūkot, tad 
šādā ceļā iegūtās matērijas vērtiba būtu ļoti nieciga, salīdzinot ar 
to milzigo enerģijas krājumu, kas šādā procesā atbrīvotos. 

Tāļak mēs redzējām, ka radioaktīvu elementu pārvēršanās 
ā t r u m s , kas no ā r ē j i e m apstākļiem neatkarigs, d a ž ā d i e m 
e l e m e n t i e m var svārstities ļoti plašās robežās: no miljonās 
daļas sekundes ( R a C ) līdz miljardiem gadu (U). To vērā ņemot, 
uzmācas domas, ka ari p ā r ē j i e e l e m e n t i , kas šimbrīžam 
š ķ i e t a s neaktivi, atrodas tāpat lēnas sabrukšanas stāvoklī, tikai 
ša sabrukšana norisinās tik lēni, ka p a g a i d ā m vēl nespējam to 
konstatēt ar izstarojumu metodi. Bez rādija un urāna rindām 
pazīstamas vēl divas stipri radioaktivu elementu rindas, kas atva­
sināmas no a k t i n i j a un t o r i j a . Aktinijs atrasts gandrīz reizā 
ar rādiju un poloniju melnajā piķa rūdā. Torijs bij jau sen pa­
zīstams, bet viņa radioaktivās īpašibas kļuva zināmas tikai p ē c 
t a m , kad, iepazīstoties ar urānā stariem, pētnieki sāka strādāt 
šajā virzienā. 

Tomēr, tā kā urāns, kā ari aktinijs un torijs ir t i p i s k i at-
tiecigu periodiskās sistēmas plejadu locekļi, tos aplūkosim, kad 
ies runa par tām grupām, pie kurām šie elementi pieder. Šeit 
minama tikai ta vispārējā parādiba, ka r a d i o a k t i v i , ša v ā r d a 
ī s t ā n o z ī m ē , ir v i s i e l e m e n t i a r v i s l i e l a k i e m a t o m -
s v a r i e m : no 210 (rādijs D) līdz 238 (urāns). Tā tad vissma­
gākie atomi ir v i s m a z ā k stabili un visvieglāk sabrūk. No vieg­
lākiem elementiem radioaktivitāti uzrāda k a l i j s un r u b i d i j s, 
kas izstaro, p-starus (sāl. 60. un 62. lp. p.). 

Vaj radioaktivitāte ir vispārēja v i s u elementu īpašiba? 
M a k L e n a n s (Mc. Lennan) pierādīja, ka lielākā daļa pazīstamo 
metālu: svins, cinks, dzelzs, varš u. c. izstaro mazā mērā starus, 
kas līdzīgi rādija stariem. Tomēr uz šo novērojumu pamata 
atbildot uz augstāk uzstādito jautājumu, jābūt ļoti uzmanigam, jo 
ļoti iespējams, ka pētāmie metāli satur citu radioaktivu elementu 
piemaisijumus. Sevišķi šaubigs var likties svins, kas parasti 
satur polonija piemaisijumus. Tāpēc visos šādos spriedumos 
nav jāaizmirst, ka radioaktivitātē mums darišana ar ārkārtigi jū-
tigu metodi, kas reaģē uz visniecigakiem matērijas daudzumiem, 
kādi nav ne ar vienu citu metodi pierādami. Aiz ša iemesla 

1 
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šādu petijumu rezultātiem piemērojama visstingrākā zinātniska 
kritika. 

Elementu Ja aiz ša iemesla jautājums par «neaktivo" elementu p a t -
dalifana. s t a v i g u sadališanos šimbrīžam uzlūkojams par atklātu, tad 

tomēr nav vairs šaubu, ka ir i e s p ē j a m s v i e g l o s e l e m e n t u s 
m ā k s l i g i s a d a l i t . Un elementu sašķelšanas ierocis — atkal 
rādija enerģija, un atsevišķi šajā gadijienā — rādija a-daļiņu 
mechaniskā enerģija. 

Jau I. sējumā, 231. un 394. lp. p. aizrādits, ka R e z e r f o r d s , 
pamatojoties uz elementu radioaktīvās sabrukšanas parādibam, 
rādija jaunu a t o m u u z b ū v e s hipotēzi. R e z e r f o r d a atoms 
sastāv no pozitivi pielādētā centrālā kodola, ap ko pa noteiktām 
orbitam, ar noteiktiem ātrumiem riņķo negativi elektroni. M o z l i 
(Moselev) pierādija, ka e l e k t r o n u ska i tu , kam jābūt vienādam 
ar kodola pozitivo lādiņu, noteic elementa „ k ā r t i b a s s k a i t l i s " 
(I. s., 389. lp. p.). B o r s (Bohr) aprēķināja pēc ūdeņraža spektra 
linijam kodola lielumu, elektronu lielumu un ātrumus, kā ari to 
attālumus no kodola centra. Atoma uzbūve tādejādi noteikta ne 
tikai kvalitativi, bet ari kvantitatīvi. 

Kas notiek, kad «-daļiņa, kas kustas ar desmit tūkstošu 
kilometru ātrumu sekundē, saduras ar cita elementa atomu? Ta 
pa lielākai daļai iedrāžas s t a r p atoma centrālo kodolu un elek­
troniem, kas ap to, — jo kodols aizņem tikai nelielu daļu visa 
atoma tilpuma, kā tas redzams no p i r m ā sējumā 395. lp. p. 
pievestiem modeļiem. Tikai izņēmuma gadijienos «-daļiņa sa-

' duras ar pašu atoma k o d o l u . Tad o-daļiņa piepeši maina savu 
virzienu (pozitivais kodols atgrūž pozitivo a-daļiņu). 145. lp. pusē 
pievestā a-daļiņu kustibas ceļu fotogrāfija, pēc V i l s o n a , uzrāda 
dažu liniju galā vairākus šādus «lūzumus". Bet ari atoma ko­
dols šādā sadursmē dabon stipru triecienu, kas var to novest 
pie sabrukuma. 

Jau R a m z e j s un K a m e r o n s mēģināja izlietot a-daļiņu 
milzigo enerģiju vara māksligai pārvēršanai neonā un litijā, kā 
ari torija pārvēršanai ogleklī zem rādija emanacijas iespaida. 
Tomēr viņu mēģinājumu rezultātus nevarēja apstiprināt citi pēt­
nieki. Tikai pēdējos gados R e z e r f o r d a m izdevās šo problēmu 
atrisināt. Jau 1914. gadā M a r s d e n s (Marsden) pierādija, ka 
a-daļiņam saduroties ar ūdeņraža atomiem, pēdējie iegūst ātrumu, 
kas vairāk reiz pārsniedz pašu a-daļiņu ātrumu. Šādi, kustibā 
ievadīti ūdeņraža atomi, uz cinka sulfida plati iedarbojoties, tāpat 
kā a-daļiņas, rada pēdējās spīguļošanu. M a r s d e n s , novērojot 
spīguļošanu, pierādija, ka ū d e ņ r a ž a kodoliem, kas a-daļiņam 
bombardējot izsisti no ūdeņraža atomiem, daudz lielāks «snieg» 
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š a n ā s t ā l u m s " (sah 145. lp. p.) nekā pašām a-daļiņam. R e -
z e r f o r d s noteica ari šo kodolu masu pēc viņu noliekšanās 
elektriskā un magnētiskā laukā un tiešam atrada v i e n u (t. i. 
ūdeņraža atomsvaru). Protams, ne visas «-daļiņas rada šādu 
efektu, un R e z e r f o r d s parādija, ka no-300000 a-daļiņam, kas 
uz viena centimetra attāluma savā ceļā sastopas ar 10000 ūdeņ­
raža daļiņām, t i k a i viena ķer mērķi un izsit ūdeņraža kodolu. 

Cik liels bija R e z e r f o r d a pārsteigums, novērojot to pašu 
«ātro" ūdeņraža kodolu parādišanos, a-stariem iedarbojoties uz 
s l ā p e k l i . Bij jāuzstāda ļoti precizi eksperimenti tik ievērojama 
fakta pārbaudīšanai. Šam nolūkam R e z e r f o r d s ieguva no RaC 
a-daļiņas ar noteiktu sniegšanās tālumu, laida tās abzoluti tirā 
slāpekli, pēc tam caur plānu aluminija plati, kuras biezums bij 
tā aprēķināts, ka ta aizturēja v i s a s a-daļiņas, bet cauri laida 
«ātros" ūdeņraža atomus, kuriem lielāks sniegšanās tālums nekā 
a-daļiņam. Neapgāžams kļuva fakts, ka 

«zem a - d a ļ i ņ u ie d a r b i b a s n o s l ā p e k ļ a r o d a s 
ū d e ņ r a d i s " (sal. I. s., 198. lp. p.). 

Domājams, ka slāpekļa atoms pie tam sadaļas ūdeņradi un 
hēlijā: 

N = 3He + 2H. 

Ar šiem eksperimentiem pirmo reiz pierādits, ka sabrūk ne 
tikai smagie atomi, bet ka iespējams m ā k s i ig i sadalit ari vieglo 
elementu atomus, un ka to sastāvdaļa ir ū d e ņ r a d i s . Kā atomu 
«apšauditaju" lieto rādiju C, kas izstaro a-daļiņas. Protams, tā kā 
a-daļiņas visai reti «trāpa" «apšaudāmā" atoma kodolā (1 uz 
300000), šādā ceļā iegūstami ļoti niecigi ūdeņraža daudzumi. 
Šos niecigos daudzumus nav iespējams citādā ceļā pierādit, kā 
tikai ar „ s c i n t i l a c i j u " , kasšeit pirmo reiz izpilda analitiskas 
metodes lomu. 

Lietojot šās metodes, R e z e r f o r d s un Č e d v i k s (Chadwick) 
1921. gadā ar a-daļiņam «bombardēja" ari citus elementus. 
Viņiem izdevās pierādit, ka ūdeņradis rodas no sekošiem ele­
mentiem : 

b o r a (atomsvars = 11), f l u o r a (atomsvars = 19), n ā t r i j a 
(atomsvars = 23), a l u m i n i j a (atomsvars = 27) un f o s f o r a 
(atomsvars = 31). 

Šimbrīžam valda uzskats, ka v i s i elementu atomi uzbūvēti 
no diviem visvienkāršakiem veidiem: no h e 1 i j a atomiem un 
ū d e ņ r a ž a atomiem, pie kam domājams, ka ari hēlija atoms 
sastāv no 4 ūdeņraža atomiem, kas sastāda vienu veselu. Ja 
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Trisdesmit piektā lekcija. 

Otrā grupa (turpinājums). Cinka apakšgrupa: cinks, 
kadmijs un dzīvsudrabs. 

C i n k s . — Atrašanās. — Cinka metalurģija. — Metāla īpašības. — 
Cinka indukcijas periods un pasivitāte. — Cinka oksids, ZnO. — Cinka sul-
fids, ZnS. — Cinka chlorids, ZnCl2. — Cinka cianīds, Zn(CN)2. — Cinka vi­
triols, ZnS0 4 . 7H,0 . — Fizioloģiskā darbiba. — K a d m i j s . — Atrašanās. — 
Metals. — Kadmija oksids, CdO. — Kadmija hidroksīds, Cd(OH) g. — Kadmija 
sullids, CdS. — Kadmija chlorids, CdCU . 2 H 2 0 . — Kadmija jodids, Cd 2 J 4 . — 
Kadmija cianids, Cd(CN)2. — Kadmija sulfāts, CdS0 4 . S/3H20. — D z ī v ­
s u d r a b s . — Atrašanās. — Iegūšana. — Tīrišana. — īpašības. — Izlieto­
šana. — Fizioloģiskā darbiba. — Amalgamas. — M e r k u r i s a v i e n o j u m i . — 
Dzīvsudraba oksiduls, Hg 2 0 . — Merkurosulfids, Hg 2S. — Kalotnels. Hg 2Cl 2. — 
Merkurojodids, Hg 2 J 2 . — Merkurinitrats, Hg, (N0 3 ) 2 . — Merkurosulfats, H g 2 S 0 4 — 
Merkurosavienojumu struktūra. — M e r k u r o s a v i e n o j u m i . — Dzīvsudraba 
oksids, HgO. — Merkurisulfids, HgS. — Sublimats, HgCl 2. — Merkuribromids, 
HgBr2. — Merkurijodids, HgJ 2. — Dzīvsudraba bāziskais karbonāts. — Merkuri-
cianids, Hg(CN)2. — Merkurirodanids, Hg(CNS)2. — Merkurinitrats, Hg(N0 3 ) 2 . — 
Merkurisulfats, HgS0 4 . — Dzīvsudraba sāļu reducēšana. — C i n k a a p a k š ­
g r u p a s e l e m e n t u p ā r s k a t s . — Fizikālās īpašības. — Ķīmiskais rak­
sturs. — Amfoterās īpašības. — Kompleksu anjoni. — Kompleksu katjoni. — 
Sāļu šķīstamiba. — Elektropozitivais raksturs. — Savienojumu rašanās siltumi. — 
Izotopija. — 

Cinks, Zn (Zincum). 

Atrašanās. Cinks sastopams dabā galvenā kārtā divos minerālos: cinka 
māneklī kā c i n k a s u l f i d s , ZnS, un galmejā kā cinka k a r ­
b o n ā t s , Z n C 0 3 . Cinka rūdas lielākos daudzumos atrodas 
Šlezijā un Ziemeļ-Amerikas Savienotās Valstīs, bez tam Francijā, 
Beļģijā un Lielbritānijā. 

Metāla iegūšanai vispirms cinka rūdas apdedzinot pārvērš 
cinka oksidā, ZnO. Cinka sulfids pie tam sadeg, radidains, kā 
blakus produktu, sēra dioksidu: 

ZnS + 3 0 = ZnO + SCĻ 

Sēra dioksidu parasti pārstrādā pēc .kontakta metodes" 
(skat. sērskābes pagatavošanu) sērskābē. Cinka karbonātu sa­
dala tieši, tāpat kā otrās grupas pārējo elementu karbonātus: 

Z n C 0 3 T± ZnO + CO., 

šis uzskats nākotnē apstiprināsies, tad kā visas pasaules ēkas 
pamati jāuzlūko: 

p o z i t ī v a i s ū d e ņ r a ž a k o d o l s u n n e g a t ī v a i s 
e l e k t r o n s . 
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Cinka oksidu pēc tam samaisa ar ogli un pārtvaicē no 
šamota retortam baltas kvēles temperatūrā. Ogle viegli reducē 
cinka oksidu: 

ZnO + C = Zn + CO. 

Metāliskā cinka tvaiki kondensējas māla traukā. Ja ša 
trauka temperatūra zemāka nekā cinka kušanas temperatūra, 
cinka tvaiki kondensējas kā p u t e k ļ i (tāpat kā ūdens tvaiki 
zem 0° radā sniegu). Šos cinka putekļus, kas parasti satur vēl 
daudz cinka oksida, organiskā ķimijā lieto kā enerģisku reduce-
taju. Bet normālā darba gaitā traukā uztur temperatūru 420°—550°. 
Šajos apstākļos cinks kondensējas š ķ i d r ā v e i d ā . Procesa 
beigās to izlej formās. 

Ar cinku pārklāj jumtus un dažādus traukus. Ļoti bieži ar 
cinku pārklāj ari dzelzi, lai to izsargātu no rūsēšanas. Cinka 
kausējumi ar varu pazīstami kā m i s i ņ š , par ko runājām lekcijā 
par varu (sal. 75. lp. p.). 

Cinks — balts metāls ar iezilganu nokrāsu, kuram zema Metāla īpa-
sibās 

kušanas temperatūra (419°)) un ari vārišanās temperatūra nav 
visai augsta (918°). Tas parastā temperatūrā ļoti trausls, bet 
100°—150° temperatūrā izveltnējams plānās lapās un drātī. 
Tam liela nozīme cinka praktiskā izlietošanā. Pāri par 200° 
cinks atkal kļūst tik trausls, ka piestiņā saberžams smalkā 
pulveri. 

Cinka tvaika blīvumu noteicot, izrādās, ka viņa molekular-
svars sakrīt ar atomsvaru. Cinks p a r a s t ā t e m p e r a t ū r ā , . 
sausā gaisā neoksidejas, bet mitrā gaisā pārklājas ar hidroksida 
un karbonāta kārtu, kas to aizsargā no tālākas atmosfēras 
iedarbibas. A u g s t ā t e m p e r a t ū r ā cinks sadeg ar zilganu 
liesmu. 

Atšķaiditās skābēs, pat sālsskābē un sērskābē ķ i m i s k i cinka induk-
t ī r s cinks šķīst ļoti gausi. Bet pamazam attīstijies ū d e ņ r a d i s c ' i a s P e r . i o d s 

iespaido cinka šķīšanas ātrumu un tas pakāpeniski p a l i e l i n ā s , 
un pēc noteikta laika kļūst normāls. C e n t n e r š v e r a , Z a k s a 
un D r u k k e r a pētijumi pierādijuši, ka cinka šķīšanā novērotais 
reakcijas « i n d u k c i j a s p e r i o d s " stāv sakarā ar cinka virs­
mas sevišķo „ p a s i v o " stāvokli. Šis stāvoklis novēršams, cinku 
noberžot ar smilšpapīri vaj uz to iedarbojoties dažiem reakti-
viem (jodam), kā ari ar k a t o d a polarizāciju. Pēdējā gadi-
jienā cinku uz kādu bridi savieno ar galvaniskās batarejas 
negativo polu. 

Cinks, saturošs kā piemaisījumus cēlākus metālus (varu, 
niķeli, platīnu, zeltu), šķīst daudz ātrāki nekā tīrs cinks. Šajā 
gadijienā uz cinka virsmas attīstās neskaitāms daudzums «vietējo 
elementu". Cinka daļiņas ir šo elementu negativie poli un 
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pāriet šķīdumā (t. i. attīsta Zn- j o n u s ) , bet ūdeņraža joni, 
izlādējoties uz otra metāla piemaisijuma daļiņu virsmas, atdalās 
kā neitrālas gāzes molekulas. Tāpat darbojas ari cēlāku metālu 
sāļi,' kas niecigos daudzumos izšķīdināti s k ā b ē . Cinks šos 
metālus izvieto un tie, nogulsnēdamies uz cinka virsmas, rada 
ārkārtīgi daudz «vietējo elementu". Aiz ša iemesla, ūdeņradi 
iegūstot no tīra cinka un sērskābes (vaj sālsskābes), pēdējai pa­
rasti pielej nedaudz vara sulfāta šķīduma. Šajā gadijienā mums 
darīšana, acīmredzot, ar sevišķu k a t a 1 i z e s veidu, kas dibinās 
uz atdalījušos metāla daļiņu elektrisko iedarbibu. 

Cinka ok- C i n k a o k s i d s , ZnO, rodas cinkam sadegot: 
sids, ZnO. . 6 

2Zn + 0 2 = 2ZnO. 

Technikā dedzina cinka tvaikus un oksidu uztver sevišķās 
putekļu kamerās. Cinka oksids — balts viegls pulveris. Tas 
karsējot kļūst dzeltens, bet atdziestot paliek atkal balts. 
To lieto kā baltu krāsu ( c i n k a b a l t u m s ) . Viņa nav kaitiga 
un no sērūdeņraža nemainās. Ta ir viņas priekšrocība pret 
svina baltumu. Tomēr ša krāsa dārgāka un tik labi nesedz 
priekšmetus. 

Ar cinka oksidu dziedē dažas ādas slimības („flores 
zinci"). 

^ o k s i d s ^ C i n k a h i d r o k s i d s , Zn(OH) 2 , rodas kā balts amorfs no-
Zn(OH)a. gulsnis, kodigam kālijam jeb nātrijam iedarbojoties uz cinka sāļu 

šķīdumiem pēc jonu reakcijas: 

Zn- + 2 0 H ' = Zn(OH) 2 . 

Amonjaks, lieka amonija chlorida klātbūtnē, nedod nogulsni, 
pa daļai aiz sārmaino īpašību pamazinašanās, kā pie magnija 
(sal. 107. lp. p.), pa daļai tāpēc, ka rodas kompleksa savieno­
jums Zn(NH 3 ) 4 (OH) 2 . 

Cinka hidroksids viegli šķīst ne tikai s k ā b ē s , bet ari s ā r ­
m o s . Šis apstāklis liecina par viņa a m f o t e r o raksturu, kas 
atgādina berilija hidroksīdu (sal. 103. lp. p.). 

Zn(OH) 2 + 2H- = 2HOH + Zn-
Zn(OH) 2 + 2 0 H ' = 2HOH -ļ- Z n 0 2 " . 

Pirmā gadijienā šķīdumā pāriet Zn" k a t j o n i , otrā — c i n k -
s k ā b e s a n j o n i , ZnO a " . Pats cinka hidroksids, cik tas šķīst 
ūdenī, pa daļai disociē pēc šēmas: 

Zn(OH) 2 7~> 'Zn- + 2 0 H ' 

un pa daļai pēc šēmas: 

Zn(OH) 2 = 2H- + Z n 0 2 " . 



— 173 — 

Cinkskabes sāļi jeb c i n k a t i šķīdumā pastāv tikai lieka 
sārma klātbūtnē, jo tie ūdenī stipri hidrolizējas: 

ICZnO, + 2HOH — * Zn(OH)., + 2KOH 
jeb 

ZnO.," + 2HOH ^zt Zn(OH) 2 + 2 0 H ' . 

C i n k a s u l f i d s , ZnS, rodas kā b a l t s nogulsnis, amonija Cinka sul-
sulfidu, ( N H J 2 S , pielejot cinka sāļu šķīdumam: f i d s ' Z n S -

Zn" + S " = ZnS. 

Tas viegli šķīst skābēs un tāpēc nav nogulsnejams ar sēr-
ūdeņradi no s k ā b a vaj n e i t r ā l a šķīduma. Bet ja neitrālam 
(vaj vāji skābam) cinka sāļa šķīdumam pielejam n ā t r i j a a c e -
t a t a šķīdumu pārsvarā, tad no šāda šķīduma cinka sulfids 
nogulsnejams kvantitatīvi. Šās parādības iemesls ir tas, ka 
etiķskābes anjoni, C 2 H 3 0 2 ' , pavājina skābes darbību. Tie savie­
nojas ar šķīduma ūdeņraža joniem, radot maz disocietu (vāju) 
etiķskābi: 

C 2 H 3 0 2 ' + H- H C , H 8 0 2 . 

Ari amonija joni līdzigā kārtā pavājina amonjaka, kā sārma, 
darbību (sal. 107. 1р. р.). Odeņraža jonu visniecigako daudzumu 
klātbūtnē reakcija 

ZnS + 2H- = Zn- + H 2 S 

gandrīz pavisam nenotiek. 
Dabīgais cinka māneklis, sevišķi zem rādija a-staru iespaida, 

tumsā s p ī g u ļ o (sal. 145. lp. р.). Mēs redzējām iepriekšējā 
lekcijā, ka tas ir jūtigs r e a k t i v s ari uz .ātrajiem" ūdeņraža 
atomiem (169. lp. р.). Ša cinka sulfida īpašiba atkarājas no 
dažiem niecīgiem piemaisijumiem (127. lp. р.). Fosforescejošu 
cinka sulfīdu iespējams m ā к s 1 i g i pagatavot pēc H o f m a ņ a 
(Hofmann) un D u к a s (Ducca) metodes, karsējot nogulsni, kas 
rodas sērūdeņradim iedarbojoties uz amonija sulfāta un cinka 
sulfāta amonjaka šķīdumu, saturošu chlornatrija un chlor-
magnija piemaisijumus. Šādā ceļā iegūtie preparāti ļoti jūtigi ne 
tikai pret a-stariem, bet ari pret [i- un vijoletiem gaismas stariem. 
Ja uz apgaismotu cinka sulfida preparātu darbojas sarkanie stari, 
fosforescence acumirkli apstājas. 

Cinka sulfids, kā sastāvdaļa, ieiet l i t o p o n ā , par ko runājām, 
aplūkojot bārija sulfātu (126. lp. р.). 

C i n k a c h l o r i d s , ZnCl 2 , rodas š ķ ī d u m ā , sālsskābei Cinka chlo-
iedarbojoties uz metālisku cinku. Tas ļoti labi šķīst ūdenī. rids> Z n C I 2 > 

Koncentrētam šķīdumam pielejot koncentrētu sālsskābi, no 
šķīduma izkrīt 2 Z n C Ļ 3 H 2 0 h i d r ā t a kristāli. Tie spēji 
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uzsūc no gaisa mitrumu un izplūst. Tos atūdeņojot, līdz ar 
ūdeni tie zaudē daļu chlorūdeņraža un rada bāzisko chioridu 
(hidrolize): 

ZnCl.> + HOH j ± HC1 - f Zn(OH)Cl. 

Stabilāks ir cinka chlorida un chloramonija d i v s ā l s , 
ZnCl 2 .3NH 4 Cl, kas no šo abu sāļu maisita šķīduma viegli krista­
lizējas. Šo divsāli karsējot sausā chlorūdeņraža straumē, chlor-
amonijs izgaro, bet paliek b e z ū d e n s s ā l s . 

Tas ir balta masa, kas kūst starp 200° un 300°, 'vārās pie 
680°, ļoti higroskopiska un ūdenī viegli hidrolizējas. To lieto 
organiskā ķimijā kā atūdeņošanas līdzekli, piem. organiskus 
esterus pagatavojot no spirtiem un organiskām skābēm. Bez­
ūdens cinka chlorids viegli šķīst ne tikai ūdenī, bet ari daudzos 
organiskos šķidrumos: spirtā un ēterī. 

Cinka chlorida ūdens šķīdumam, pateicoties hidrolizei, ir 
s k ā b a r e a k c i j a un dezinficējošas īpašības. Aiz ša iemesla 
ar cinka chioridu piesūcina dzelzsceļu koka sijas, to aizsardzībai 
no pūšanas. 

Bezūdens cinka chlorids, tāpat kā magnija chlorids, ar 
cinka oksidu samaisot, rada cietu masu (sacietē). Pie kam 
sacietēšana notiek pēc magnija chlorida sacietēšanas reakcijai 
līdzigas šēmas: 

ZnCl 2 + ZnO + H.,0 = 2 Z n < ° H 

Iegūto masu zobārstniecības technikā lieto kā plombu 
cementu. 

Cinka chlorids, pateicoties skābai reakcijai, spēj izšķīdināt 
ari citu metālu, piem. vara, oksidus. Aiz ša iemesla, lodejot 
metālus, ar to tīra lodejamo gabalu virsmas. 

Cinka cianīds. Ciankalijs no cinka sāļu šķīdumiem nogulsnē baltu c i n k a 
Zn(CN)2. c j a r i ļ ( j U j Zn(CN) 2 , kas tomēr šķīst liekā ciankalija šķīdumā, 

radot k o m p l e k s a s ā l i : 

Zn- + 2CN' = Zn(CN) 2 

Zn(CN) 2 + 2 C N ' = Zn(CN) 4 " . 

Kompleksa a n j o n s Zn(CN) 4 " pa daļai disociē cinka un 
ciāna jonos, ko norāda tas apstāklis, ka sērūdeņradis no cianida 
kompleksa šķīduma nogulsnē cinka sulfīdu. 

Cinka vitriols, C i n k a s u l f ā t s , Z n S 0 4 , rodas cinkam šķīstot sērskābē 
Z n S 0 4 . 7 H 2 0 , u n n o šķīduma kristalizējas kā h i d r a t s Z n S 0 4 . 7 H a O , kas 

pazīstams zem nosaukuma- . c i n k a v i t r i o l s " . Tas viegli 
šķīst ūdenī: 
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Temperatūra; 0° 20° 40° 60° 80° 100° 
^Šķīstamiba: 43,02 53,13 63,52 74,20 84,60 95,03 gr. Z n S 0 4 . 

Cinka joniem dezinficējošas īpašibas. Acu iekaisumus Fizioloģiskā 
dziedē, apslapinot ar cinka sulfāta šķīdumu. Cinka sāļi, iekšā d a r D , b a -
ieņemti, izsauc vemšanu. Ieelpojot cinka tvaikus (un oksidu), 
rodas drudzis. 

Kadmijs, Cd iCadmium). 

Kadmijs dabā sastopams kā sulfids, CdS, samērā retā mi- Atrašanās, 
neralā g r e n o k i t ā , bet biežāki tas atgadās kopā ar cinku cinka 
māneklī. 

Cinku destilējot, kadmijs, kā vieglāk gaistošs metāls, pār- Metals, 
tvaiko līdz ar pirmām cinka frakcijām un nogulstas putekļus uz­
tverošās kamerās kopā ar cinka putekļiem. Tas no cinka atda­
lāms frakcionetā destilācijā ar ogli. Kadmiju no cinka pilnigi 
a t d a l a , sālsskābes šķīdumā ar sērūdeņradi nogulsnejot viņu 
chloridus. Tad nogulstas tikai kadmija sulfids, ko apdedzina, 
pēc tam reducē ar ogli un pārdestilē. 

Tas ir balts, mīksts, viegli šķīstošs metāls. Tas kūst pie 
320,9° un vārās pie 778°. Gaisā sadeg, līdzigi cinkam, un rada 
oksidu, CdO. Kadmijs skābēs šķīst g a u s ā k i nekā cinks. Tvaika 
veidā tas uzrāda molekularsvaru, atbilstošu vienkāršai formulai 
Cd, t. i. viņa molekulas, līdzigi cinkam, sastāv no v i e n a 
a t o m a . No cinka tas atšķiras ar stiprāku tendenci radit k o m ­
p l e k s u savienojumus. 

Kadmija oksids rodas metālu dedzinot vaj karsējot kadmija Kadmija ok-
karbonatu: sids, CdO. 

C d C 0 3 = CdO - f C 0 2 . 

Tas ir brūns amorfs pulveris. Mitrā gaisā tas pamazam 
pievelk oglekļa dioksidu un kļūst balts. 

Kadmija sāļi rada ar kodigiem sārmiem baltu 
h i d r o k s i d a nogulsni: 

Cd- + 2 0 H ' = Cd(OH)2. 

k a d m i j a Kadmija 
hidroksīds, 
Cd(OH)2, 

Tas viegli šķīst skābes, bet n e š ķ ī s t l i e k ā s a r m a . Tā 
tad kadmija hidroksidam nav amfoters raksturs (atšķiriba no 

Tabele 111. 
Sērskābā cinka šķīstamiba 100 gramos ūdens. 



- 176 -

cinka hidroksida). Tas šķīst liekā amonjakā, radot amonjaka 
kompleksa sāli: 

Cd(OH) 2 + 4NH 3 = Cd(NH 3 ) 4 " + 2 0 H ' . 

Kadmijs šajā sālī atrodas k a t j o n ā . 
Kadmija Sērūdeņradis nogulsnē d z e l t e n u k a d m i j a s u l f i d u , 

sulfids, CdS- c ( j g j pat_ skābos šķīdumos. Sildot kadmija sulfids šķīst s t i ­
p r ā s skābēs (HC1, H N 0 3 , H 2 S 0 4 ) . Rezultātā rodas līdzsvars: 

Cd- - I - H,S j £ CdS - f 2H-. 

Aiz to nogulsnejot jāsargās no liekas skābes. 
Kadmija sulfidu lieto glezniecibā kā vērtigu dzeltenu krāsu. 

Tās priekšrocība ir ta, ka viņa zem sērūdeņraža iespaida nepa­
liek melna, kā tas ir ar svina krāsām. 

Kadmija Kadmijam vaj viņa karbonātam šķīstot sālsskābē, rodas 

C d a ^ z H ' 0 ^ a ( ^ m * J 3 c l 1 * o r i d s , CdCl 2 , kas no ūdens šķīduma kristalizējas 
8 8 kā d i h i d r a t s, CdCl 2 . 2H. 2 0. Tas nelielā mērā ūdenī hidro­

lizējas un sildot zaudē ūdeni, pārvērsdamies baltā masā, kas kūst 
virs 500°. Tas viegli šķīst ūdenī, kā ari mazā mērā metil- un 
etilalkoholā. 

Tabele 112. 
Kadmija chlorida šķīstamiba ūdenī. 

Temperatūra: 1° 10° 19° 25° 61° 82° 

Šķīstamiba: 47,6 51,6 52,6 52,9 57,9 58,8°/o CdCĻ 

Neraugoties uz elektrolītisko disociaciju, kadmija chlorids 
ūdens šķīdumā uzrāda l i e l ā k u molekularsvaru nekā jābūt pēc 
formulas CdCĻ Tas liecina, ka kadmija chlorids lielā mērā 
p o l i m e r i z e j a s : 

. 2CdCl 2 ^ ± Cd 2 Cl 4 . 

H i t o r f s jonu pārnešanas mēģinājumos atrada, ka kadmijs 
top pārnests līdz ar chloru uz anodu. No ta slēdzams, ka kad­
mija chlorids disociē pēc nolīdzinajuma: 

Cd. 2Cl 4 ŗ + Cd- + CdCl 4 " , 

pie kam rada kadmija d i v v ē r t i g u k o m p l e k s a a n j o n u , 
CdCl 4 " . 

Vēl krasākā veidā polimerizacija novērojama pie k a d m i j a 
Kadmija jo- j o d i d a, CdJ 2 . Šis savienojums gandrīz nemaz nevada strāvu, 

. 2 4 ' viegli šķīst spirtā un ēterī un ar sērūdeņradi nedod nogulsni. 
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Kadmija 
cianids, 

Cd(CN)2. 

Tā tad t a s n a v e l e k t r o l ī t s . Viņa molekularsvars šķīdumā 
norāda uz d i v k ā r š u f o r m u l u : C d 2 J 4 . 

Ciankalijs no kadmija sāļu šķīdumiem nogulsnē baltu k a d ­
m i j a c i a n i d u , kas šķīst liekā reaktivā: 

Cd- + 2 C N ' = Cd(CN) 2 

Cd(CN) 2 - f 2CN' = Cd(CN) 4 " . 

K o m p l e k s a a n j o n s Cd(CN) 4 " pēc sastāva līdzigs an­
jonam, kas rodas kadmija chloridam šķīstot ūdenī. 

K a d m i j a s u l f ā t s interesants caur to, ka rada diezgan Kadmija 
komplicēta sastāva hidratu: 3 C d S 0 4 . 8 H 2 0 . To lieto «normai 
elementos" — etalonos, ar kuriem noteic galvanisko elementu 
strāvas dzinējspēku. 

sulfāts, 
CdSCV sH,0 

Dzīvsudrabs, Hg (Hydrargyrum). 

Visizplatitakā dzīvsudraba rūda ir c i n o b r s jeb dzīvsudraba Atrašanās, 
sulfids, HgS. Šo rūdu lielos daudzumos ieguva un izstrādāja 
Spānijā (Almadenē) jau sirmā senatnē. Otro vietu ieņem Idrija, 
kur dzīvsudrabu iegūst jau no 16. gadsimteņa. Krievijā dzīv­
sudraba fabrikas atrodas Ņikitovkā, Doņecas apgabalā. Bez tam 
ievērojamos daudzumos šo metālu iegūst Kalifornijā un Meksikā. 

Dzīvsudrabu iegūst no rūdām vienigi sausā ceļā, un proti: iegūšana, 
apdedzinot un destilējot. Apdedzināšanu izdara stāvcepļos 
(zīm. 292), kas aizsargāti ar dzelzs bruņām pret dzīvsudraba iz­
gaišanu. Rūdu (kas parasti satur ne vairāk kā 2°/o dzīvsudraba) 

Zīm. № 292. Sp Treka krāsns ar G e r m a k a kondensacijas 
aparātu dzīvsudraba iegūšanai. 

Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 12 
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kopā ar koka ogli ielādē no augšas pa piltuvi c un apdedzina 
telpā a. Paliekas izvāc pa apakšu, pa kurieni ielaiž ari vaja­
dzīgo gaisu. Apdedzinot sadeg tikai sērs, bet dzīvsudrabs 
pārtvaiko: 

HgS + O, = Š O , + Hg: 

Dzīvsudraba tvaiki līdz ar degšanas gāzēm aiziet pa cau­
ruli d un nogulstas kondensatorā, ko dzesē ar aukstu ūdeni. 
Liela daļa dzīvsudraba nogulstas kā smalki pilieni, samaisiti ar 
putekļiem, darvu un kondensacijas ūdeni. No ša maisijuma, ko 
sauc „štupu", izspiež dzīvsudrabu, bet atliekas no jauna ap­
dedzina un destilē kopā ar svaigu rūdu. Degšanas gāzes no 
kondensatora novada putekļus uztverošās kamerās, kur nogulstas 
pēdējās dzīvsudraba atliekas. 

Dzīvsudraba izstrādāšana — viens no visneveseligakiem 
technlskiem procesiem, kurā strādnieki kroniski sanāvejas („mer-
kurialisms"). 

Tīrīšana. Laboratorijā dzīvsudrabu tīra destilējot retinātā telpā apa­
rātā, kas redzams 293. zīmējumā. Kolbā A, kas savienota ar 
ievāktuvi R un ūdensstrūklas pumpi, karsē dzīvsudrabu. Lai 

Zīm. № 293. Dzīvsudraba destilēšana retinātā telpa pec 
H u l e t t a . 

atvieglotu vārišanōs, pa kapilarcauruli c laiž tievu gaisa straumi. 
No mazāk cēliem metāliem dzīvsudrabu attīra vienkārši ar slā­

pekļskābi. Tievu dzīvsudraba straumi lej caurulē R (zīm. 294), 
kurā atšķaidita slāpekļskābe, saturoša ap 5 % merkuronitrata, 
H g N 0 3 . Ja dzīvsudrabs satur m a z ā k cēlus metālus (piem. 
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Ipašibas. 

cinku, varu), pēdējie izvieto no šķiduma dzīvsudrabu un paši 
pāriet šķīdumā: 

Cu -f- 2HgNO s = Cu(N0 3 ) . , 4 - 2Hg. 

T ī r s dzīvsudrabs sakrājas caurules apakš­
daļā un pa caurumu a notek apakšā paliktā 
traukā. 

Dzīvsudrabs — vienigais metāls, kas pa­
rastā temperatūrā š ķ i d r s . Tara — sudraba 
spīdums un liels īpatnējais svars (13,6). Tas sa­
salst pie — 39,5°, manāmi izgaro jau istabas 
temperatūrā un vārās zem atmosfēras spiediena 
pie 357°. 

Dzīvsudraba tvaika blīvums norāda, ka šis 
metāls, kā citi šās apakšgrupas metāli, sastāv no 
molekulāra, kurās pa v i e n a m a t o m a m . 

Kinētiskā gāžu teorija māca, ka v i e n a t o ­
mu g ā z ē m (t. i. gāzēm, kurām molekulā tikai Zīm. № 294. 

b • . ' . . . . . Dzīvsudraba tīri­
viens atoms) zem pastāvīga s p i e d i e n a un p i e š a n a a r siāpekļ-
pastāviga t i l p u m a īpatnējo siltumu attiecibaiskābi pēc Ost -
; v _ . v a l d a , 
jabut: 

Tiešam, kad K u n d t s (Kundt) šo attiecibu noteica, izejot no 
skaņas izplatišanās ātruma dsīvsudraba tvaikos, radās skaitlis, kas 
pilnigi saskan ar kinētiskās teorijas prasibu. Ša metode, ekspe­
rimentāli pārbaudīta, kļuva pamats .cēlo gāžu" atomsvaru noteik­
šanai (sal. I. s., 136. lp. p.l. 

Dzīvsudrabs, gaisā sildot, lēni oksidejas. Bet augstākā tem­
peratūrā dzīvsudraba oksidi no jauna sadaļas elementos (I. s., 
21. lp. p.). Dzīvsudrabs n e š ķ ī s t atšķaiditās sālsskābē un sēr­
skābē, bet lēni šķīst atšķaidītā slāpekļskābē. Tas tieši savieno­
jas ar sēru un halogēniem. 

Dzīvsudrabu, kā vienīgo šķidro metālu, lieto barometros un izlietošana, 
termometros. Dzīvsudraba tvaiki vakuumā vada elektrisko strāvu 

un izstaro zilu gaismu, kurā daudz u l t r a ­
v i o l e t o staru. Ultravijoletos starus iegūst 
evakuētā kvarca caurulē, kas satur dzīv­
sudrabu (zīm. 295). Kvarcs laiž cauri šos 
starus, turpretim stikls pilnigi aiztur. Šiem 
stariem liela ķ i mis k ā s iedarbibas spēja, 
tie, starp citu, ozonizē skābekli (sal. I. s., 
284. lp. p.), kā ari iedarbojas uz cilvēka ādu 
(ta īsā brīdī .nodeg") . 

Zim. № 295. Dzīv­
sudraba lampa. 



Parastie termometri lietojami tikai no — 39° (dzīvsudraba 
sasalšanas temperatūra), līdz 360° (vārišanās temperatūra). Bet 
ja virs dzīvsudraba kapilara telpā iepilda kādu indiferentu gāzi, 
piem. slāpekli vaj oglekļa dioksidu, zem spiediena, šādi termo­
metri lietojami ari priekš augstākām temperatūrām. K v a r c a 
stikla dzīvsudraba termometri derigi temperatūru mērošanai 
līdz pat 900°. 

Fizioloģiskā Dzīvsudraba tvaiki, kā ari ta j o n i , ļoti nāvigi. Dzīvsudraba 
darbiba. darbiba vispirms parādās mutes iekšienes iekaisumā, tad 

— resnās zarnas iekaisumā, - kas saistīts ar stipru caureju. Bet 
sevišķi bīstama dzīvsudraba iedarbiba uz nierēm: nieru darbibai 
apstājoties — apstājas ari nāvekļa atdališana no organisma. Aiz 
to bieži iestājas nāve. Kronisko sanāvešanos ar dzīvsudrabu 
(„raerkurialismu"), starp citu, raksturo ārkārtiga nervozitāte. 

Dzīvsudraba sāļu darbiba, bez šaubām, ir dzīvsudraba 
j o n u darbiba, jo šo sāļu baktērijas nāvējošā spēja tieši propor­
cionāla dzīvsudraba jonu koncentrācijai šķīdumā. 

Aiz to merkurichlorids, HgCl 2 , daudz nāvigaks nekā dzīv­
sudraba savienojumi ar bromu un jodu, jo pēdējie mazāk diso-
cieti nekā pirmais. Vismazāk disociets merkuricianids, Hg(CN) ž ; 
tas ari mazāk par citiem nāvigs, kaut gan līdz ar dzīvsudraba 
joniem rodas nāvīgie ciāna joni. 

Dzīvsudraba jonu nāvējošā darbība, acimredzot, stāv sakarā 
ar viņu spēju nogulsnet olbaltumu. Neraugoties uz to, dzīv­
sudrabu un ta savienojumus lieto ārstniecibā kā ļoti stipru lī­
dzekli pret sifilisu, — protams, stingri aprobežotos daudzumos, 
zem ārsta kontroles. 

Amalgamas Lielākā daļa metālu šķīst dzīvsudrabā. Tā, piem. mēs jau 
zinām, ka sārmu metāli enerģiski reaģē uz dzīvsudrabu, pie kam 
rodas cieti ķimiski savienojumi (sal. 9. lp. p.). Metālu kausē­
jumus ar dzīvsudrabu, parastā temperatūrā gan cietus, gan ari 
šķidrus — sauc a m a l g a m a s . Daudzas no tām izlieto ari prak­
tiķa. Tā piem.no a l v a s amalgamas pagatavo spoguļus. (Tomēr 
pēdējā laikā ša metode pa daļai apmainita pret spoguļu sudra-
bošanu, kas aprakstita 87. lp. p.). Sudrabu un zeltu amalgamē, 
šos cēlos metālus .izvelkot" no rūdām (94. lp. p.). Alvas un 
sudraba amalgamas ir mīkstas valkanas masas, kas vēlāk pilnigi 
sacietē. Tās lieto zobu plombem. Zobu ārsti visai bieži lieto 
maisijumu no 61 d. alvas ar 39 d. sudraba, ko samaisa ar dzīv­
sudrabu. 

Merkuro- Dzīvsudrabs rada divas rindas savienojumu. Vienā no tām 
savienojumi. — dzīvsudrabs v i e n v ē r t ī g s , otrā — d i v v ē r t ī g s . 

http://piem.no
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Vienvērtīga dzīvsudraba savienojumi (merkuro-savienojumi) 
nav tik stabili, kā divvērtīga dzīvsudraba savienojumi (merkuri-
savienojumi). 

Tā, piem. d z ī v s u d r a b a o k s i d u l s , H g 2 0 , rodas kā melns Dzīvsudraba 
nogulsnis kodigam sārmam iedarbojoties uz merkuro-sāļu šķī- °Hg 2 o! ' 
dūmiem: 

2 H g + 2 0 H ' = H g , 0 + H 2 0 . 

Bet sildot, kā ari turot gaismā, šis nogulsnis sadaļas dzīv­
sudraba oksīdā un dzīvsudrabā: 

H g , 0 = HgO + Hg. 

Vēl vieglāk sadaļas m e r k u r o s u l f i d s . Aiz to s ē r ū d e ņ - MerkurosuU 

radis ar vienvērtiga dzīvsudraba sāļiem rada nogulsni, kas sa- f l d s - H%- s-
stāv no merkurisulfida un dzīvsudraba maisijuma: 

2Hg- + H,S = HgS - Hg - f 2H-. 

Visstabilaks ir m e r k u r o c h l o r i d s , balts, ūdenī nešķīstošs Kalomels, 
savienojums, kas pazīstams kā k a l o m e l s . Tas izkrīt sālsskābei H 8 2 C I 2 -

(vaj chloridiem) iedarbojoties uz vienvērtiga dzīvsudraba sāļiem 
(piem. merkuronitratu): 

2Hg- + 2 0 1 ' = = Hg 2 Cl a . 

Praktiķa td* visbiežaki pagatavo „sausā ceļā", un proti: 
merkurichloridu ar dzīvsudrabu karsējot un pārtvaicējot (skat. 
zemāk): 

HgCl 2 + Hg = Hg 2 Cl 2 . 

Kalomels, g a i s m a s i e s p a i d o t s , lēni sadaļas merkurichlo-
ridā un metāliskā dzīvsudrabā, bet tumsā diezgan stabils savie­
nojums. Tas nav n ā v i g s , jo nešķīst ūdenī un tāpēc to lieto 
ārstniecibā kā kunga un zarnu dezinficetaju, kā ari kā caurejas 
līdzekli. 

Ša savienojuma tvaiku molekularsvars ir 236,06, kas atbilst 
vienkāršākai formulai HgCl (Hg = 200,6 ; Cl = 35,46). Tomēr 
difūzijas eksperimenti pierāda, ka merkurochlorida tvaiki disociē 
dzīvsudrabā un merkurichloridā: 

Hg 2 Cl 2 ^ ± HgCl 2 + Hg. 

B a k e r s pierādija, ka a b s o l ū t i s a u s s kalomels nedisociē 
(tāpat kā chloramonijs, sal. I. s., 160. lp. p.). Šajā gadijienā ta 
molekularsvars ir 472,12 un atbilst divkāršai formulai: Hg 2 Cl 2 . 

Amonjakam iedarbojoties uz kalomeli, rodas m e l n s no» 
gulsnis (mercurius praecipitatus niger), sastāvošs no merkuri-
amonija chlorida un dzīvsudraba: 

Hg 2 CI 2 + 2 N H 3 = [ N H 2 H g ] C l + Hg + NH 4C1. 
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Merkuro-
sulfats, 

H g 2 S 0 4 . 

Merkuro­
nitrats, 

Hg 2 (N0 3 ) 2 . 

No ša melnā nogulšņa ari cēlies nosaukums .kalomels", 
kas nozīmē .skaistu melnu krāsu". 

Jodidu šķīdumi (piem. jodkalija) rada ar vienvērtiga dzīv­
sudraba sāļiem dzelteni zaļu merkurojodida nogulsni, kas ātri sa­
daļas merkurijodidā un dzīvsudrabā: 

2Hg- + 2 J ' = HgJ., 
H g 2 J 2 = H g J 2 - f Hg. . 

Merkurijodids šķīst liekā jodkalija, bet dzīvsudrabs atdalās 
kā pelēki pilieni. 

Merkurosulfats, Hg._,S04, rodas dzīvsudrabam šķīstot karstā 
koncentrētā sērskābē: 

2Hg + 2 H 2 S 0 4 = H g 2 S 0 4 4 S O a + 2 H 2 0 . 

Tas izkrīt kā balts kristālisks pulveris, kas vāji šķīst ūdenī. 
To lieto .normālos" elementos. 

No vienvērtiga dzīvsudraba sāļiem vislabaki šķīst ūdeni 

Merkuro-

mer k u r o n i t r ā t s , H g 2 ( N 0 3 ) 2 . Šis sāls rodas dzīvsudrabu iz­
šķīdinot aukstā 25°/o-gā slāpekļskābē. Tas kristalizējas kā bez­
krāsainas plāksnites, kuru sastāvs: H g 2 ( N 0 3 ) 2 . 2 H 2 0 . Ūdens šķī­
dumā tas ļoti viegli oksidejas, pārejot attiecigā dzīvsudraba ok-
sida sālī. Bez tam tas, kā vājas bāzes sāls, ūdenī hidrolizējas, 
atdalidams bāziskā nitrāta nogulsni: 

H g 2 ( N 0 3 ) 2 + HOH H N 0 3 4 - Hg - N 0 3 

Hg — OH. 

Aiz to merkuronitrata šķīdumu, kas laboratorijā tik svarigs 
reaktivs, paskābina ar slāpekļskābi (bāziskā sāļa izšķīdināšanai) 
un tura virs dzīvsudraba (lai reducētu attīstījušos merkurinitratu). 
Merkuronitrats, līdzigi kalomelim, uzrāda šķīdumā divkāršu mole-
kulārsvaru. Tā tad ari tam jāpieņem formula H g , ( N 0 3 ) 2 . 

No merkurosāļu divkāršām formulām izejot, šo savienojumu 
savienojumu . , , . . , , — .. 

struktūra, strukturformulas rakstāmas sadi: 
H g - H g 

W 

dzīvsudraba oksiduls 
H g - H g 
\ s o / 

merkurosulfats 

Cl _ Hg - Hg - Cl 
kalomels 

N 0 3 - H g - H g - N 0 3 

merkuronitrats. 

No šāda viedokļa dzīvsudrabs šajos savienojumos jāatzīst 
divvērtigs un ta joniem piešķirama formula (Hg 2 ) " . 

Tomēr šie joni ūdens šķīdumā, domājams, pa daļai sadaļas: 

(Hg 2 ) ' 2Hg-, 
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Aiz ša iemesla merkurosavienojumu šķīdumi uzrada v i e n ­
vērtiga jona Hg' reakcijas. 

D z ī v s u d r a b a o k s i d s , HgO, rodas dzīvsudrabu ilgi kar» Merkuri-

sejot gaisa straumē. Iegūtais savienojums augstākā t e m p e r a t ū r ā s a v i e n 0 ) u m i 

atkal sadalās elementos. P r i s t l e j a m ša pēdējā reakcija deva Dzīvsudraba 

iespēju pagatavot tīru skābekli. Šeit mums, acimredzot, d a r ī š a n a o k s , d s ' H g 0 ' 
ar apgriezenisku reakciju: 

2Hg + Oo 2HgO, 

kurai t r ī s fāzes (šķidrs dzīvsudrabs, ciets dzīvsudraba oksids un 
gāzejads dzīvsudraba tvaiku un skābekļa maisijums) un kurā pie­
dalās d i v i - komponenti (Hg un 0 2 ) . Fāžu likums prasa, ka 

P = n 4 2 — F = 2 + 2 — 3 = 1 , 

t. i. sistēmai jābūt v i e n v a r i a n t a i (sal. I. s., 128. Ip. p.). Ci­
tiem vārdiem: noteiktā temperatūrā līdzsvars iespējams tikai pie 
noteikta skābekļa spiediena (disociacijas spiediena). Z e m ša 
spiediena dzīvsudraba oksids s a d a ļ a s , bet pie augstākiem spie­
dieniem norisinās dzīvsudraba o k s i d ē š a n ā s . Dzīvsudraba ok-
sida disociacijas spiedieni pievesti sekojošā tabelē. 

Tabele 113. 
D z ī v s u d r a b a o k s ī d a d i s o c i a c i j a s s p i e d i e n i p ē c 

P e l a b o n a ( P ē l a b o n ) 

2HgO 7 ± 2Hg + 0 2 

500° 520° 580° 610° 
Disociacijas spiediens ļ 985 1392 3610 5162 m/m 

Bez tam dzīvsudraba oksids pagatavojams karsējot merkuri-
nitratu: 

H g ( N 0 3 ) 2 = HgO + 2 N 0 2 - j - O. 

S a u s ā c e ļ ā (t. i. dzīvsudrabu oksidējot vaj ta sāļus sada­
lot) iegūtam dzīvsudraba oksidam k o š i s a r k a n a krāsa. Dzīv­
sudraba oksids iegūstams ari s l a p j ā ce ļā , merkurisāļu (piem. 
HgCl 2 ) šķīdumiem pielejot sārmu metālu hidroksidus: 

Hg- 4 - 2 0 H ' = HgO 4 - H 2 0 . 

Tad rodas amorfs d z e l t e n s nogulsnis. D z e l t e n ā oksida 
šķīstamiba drusku l i e l ā k a nekā sarkanā. Varētu domāt, ka tās 
ir v i e n a s un t ā s p a š a s v i e l a s d ivas m o d i f i k ā c i j a s . Tomēr 
O s t v a l d s pierādija, ka š ķ ī s t a m i b a s un krāsu starpiba šajā ga-
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dijienā atkarājas vienigi no .grauda lieluma", t. i. no ta, cik 
lielā mērā šie abi pulveri sasmalcināti. Beržot ar stikla bumbiņām, 
sarkanais dzīvsudraba oksids pārvēršams vieglāk šķīstošā dze l ­
t e n ā veidā. No ta redzams, ka vielas šķīstamiba atkarājas notās 
graudiņu lieluma. Jo pulverits smalkāks, jo vieglāk tas šķīst: 
smalki=kristaliskie nogulsni vispār šķīst vieglāk nekā rupjo 
kristālu nogulsni. Mēs analitiskā ķimijā tāpēc cenšamies iegūt 
rupjo kristālu nogulšņus. Šam nolūkam mēs nogulsnejam karstos 
šķīdumos vaj turam nogulsni ar šķīdumu kādu laiku karstumā. 
Tad smalkie kristališi izšķīst (jo to šķīstamiba lielāka) un rup­
jākie kristāli pieaug. 

Amonjaks rada ar merkurisāļiem nevis oksida nogulsni, kā 
sārmi, bet baltu merkuriamonija sāļu nogulsni. Tā, piem. ar 
merkurichloridu rodas: 

tā saucamais baltais precipitats (.mercurius praecipitatus albus"). 
To var uzlūkot ari kā chloramonija atvasinājumu, kurā divi 
ūdeņraža atomi apmainiti pret v i e n u divvērtiga dzīvsudraba 
atomu: 

Tas nešķīst pat koncentrētās skābes: sālsskābē un slāpekļ­
skābē, bet šķīst vienigi sildot karaļūdenī, un pie tam pārvēršas 
merkurichloridā. Sārmu metālu sulfidu koncentrēti šķīdumi iz­
šķīdina merkurisulfidu, radot s u l f o m e r k u r a t u s , piem. 
K 2 HgS 2 — cinkatu analogus, t. i. skābekļa apmaiņas produktus 
ar sēru. Jonu reakciju izteic šāds nolīdzinajums: 

Merkurisulfids pagatavojams ari s a u s ā c e ļ ā , dzīvsudraba 
un sēra blīvu maisijumu sildot un destilējot. Šādi iegūtam pro­
duktam ir dabigā cinobra s a r k a n ā krāsa. Merkurisulfida sar­
kanā modifikācija daudz stabilāka nekā melnā. Aiz to ta ari 

HgCl, + 2 N H 3 = N H 2 . HgCl + NH 4C1, 

H 

Merkuri­
sulfids, HgS. 

S ē r ū d e ņ r a d i laižot merkurisāļu vaj [merkurosāļu šķīdu­
mos, rodas m e l n s merkurisulfida nogulsnis (pēdējā gadijienā 
kopā ar dzīvsudrabu): 

Hg" + H 2 S = HgS - f 2 H - . 

HgS + S " = H g S 2 " . 

Ar ūdeni atšķaidot izkrīt atkal merkurisulfids: 

H g S 2 " + HOH — » HgS 4 - H S ' 4 - O H ' . 
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mazāk šķīst. Melno merkurisulfidu ar kālija vaj nātrija sulfida 
šķīdumu sildot, pēc kāda laika melnais sulfids pamazam izšķīst 
(radot augstāk minēto sulfomerkuratu), bet no šķīduma atdalās 
merkurisulfida sarkanā modifikācija. 

Sarkano cinobri fabrikas apmēros iegūst, kālija pentasulfidu 
un dzīvsudrabu samaisot ar ūdeni un sildot: 

K , S 5 + Hg = HgS + K ,S 4 . 

Tā rodas koši-sarkans savienojums, ko lieto glezniecibā kā 
ļoti vērtigu krāsu. To lieto ari kosmētikā smiņķa pagatavošanai. 

Ari m e r k u r i c h l o r i d s , HgCĻ, pagatavojams divējādi: sausā 
ceļā un slapjā ceļā. Pirmā gadijienā samaisa sausus merkurisul-
fatu ar chlornatriju un maisijumu pārtvaicē: apmaiņas reakcijā 

H g S 0 4 + 2NaCl = N a 2 S 0 4 + HgCĻ 

rodas gaistošs merkurichlorids, kas sublimejas un sakrājas māla 
ievāktuvēs. No ta cēlies ari s u b l i m a t a nosaukums: mercurius 
sublimatus. 

Slapjā ceļā sublimatu iegūst dzīvsudraba oksidu izšķīdinot 
koncentrētā sālsskābē: 

HgO + 2HC1 = HgCĻ + H 2 0 . 

Tas ūdens šķīdumā mazāk disociets nekā parastie sāļi (kaut 
gan l i e l ā k ā mērā nekā citi dzīvsudraba sāļi). Aiz ša iemesla 
koncentrēta sērskābe to nesadala, kā citus chloridus. Neraugoties 
uz to, sublimats zināmā mērā hidrolizējas un ūdens šķīdumā uz­
rāda skābu reakciju. Tas šķīst ūdenī, spirtā un ēterī. Tomēr 
šķīstamiba ūdenī nav liela, kas redzams sekošā tabelē: 

Tabele 114. 
Merkurichlorida šķīstamiba 100 gramos ūdens. 

Temperatura; 0° 10° 20° 40° 60° 80° 100° 
Šķīstamiba '', 5,73 6,57 7,39 9,62 13,86 24,3 53,86 gr. HgCĻ 

Merkurichlorids kūst pie 265° un vārās 307° temperatūrā. 
Tas šķīst sālsskābē un chloridu šķīdumos daudz lielākos vairumos 
nekā tīrā ūdenī. Šķīstamibas palielinājumu izsauc attīstijušies 
kompleksu savienojumi, kā: NaHgCĻ un Na 2 HgCl 4 (metālu mer-
kurichloridi). Pazīstama ari merkurichlorūdeņraža skābe: HHgCĻ. 

Sublimats ir visnāvīgākais no visiem dzīvsudraba savieno­
jumiem un visenerģiskākais dezinfektors. Jau atšķaidijumā 
1 : 5000 tas īsā laikā nonāvē visas baktērijas. Pateicoties hidro-
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lizei, tam piemīt ari .kodigas" īpašibas, aiz ko ta izlietošana 
zināmā mērā aprobežota. Dezinfekcijai bieži lieto tabletes, satu­
rošas sublimata maisijumu ar chlornatriju, jo tādas tabletes 
vieglāki šķīst ūdenī nekā tīrs sublimats. Tomēr jāņem vērā, ka 
tādā gadijienā šķīdumā daudz chlora jonu, kas lielā mērā pavājina 
merkurichlorida disociaciju, jo līdzsvars 

H g C l 2 ^ ± Hg" + 2C1' 

pārvietojas pa kreisi. Līdz ar to pavājinās ari dzīvsudraba dezin­
ficējošā spēja, kas, kā zinām, proporcionāla d z ī v s u d r a b a 
j o n u koncentrācijai. 

Merkunbro- M e r k u r i b r o m i d s , HgBr 9 , rodas bromam iedarbojoties 
uz dzīvsudrabu ūdens klātbūtne: 

Hg + B r 2 = HgBr 2 . 

Tas sublimejas līdzīgi sublimatam, radot baltas adatas, kas 
grūti šķīst ūdenī un disociē vēl mazākā mērā nekā merkuri-
chlorids. Gaismā tas reducējas merkurobromidā, Hg 2 Br 2 . 

did^H^J M e r k u r i j o d i d s , HgJ 2 , rodas kā s a r k a n s n o g u l s n i s , 
' merkurichlorida šķīdumam pielejot jodkalija šķīdumu: 

HgCl 2 + 2 J ' = H g J 2 - f 2C1V 

Tas gandrīz nemaz nešķīst ūdenī, vieglāki šķīst spirtā, 
ēterī un pat chloroformā. Ūdens šķīdumā tas nedisociē jonos. 
Karsējot virs 126°, s a r k a n a i s merkurijodids pārvēršas d z e l ­
t e n ā modifikācijā. Dzesējot, pie 126° dzeltenā modifikācija 
pārvēršas atpakaļ sarkanā. Tā tad šeit, acimredzot, mums dari-
šana ar e n a n t i o t r o p i s k i e m polimorfiem v i e n a s un tās 
pašas vielas veidiem, t. i. tādiem veidiem, kuri spēj pārvērsties 
viens otrā: 

H g J 2 ^ > H g J 2 

(sarkanais) (dzeltenais). 

Līdzsvarā šeit d i v a s cietas fāzes, darbojoties vienam kom­
ponentam. Pēc fāžu likuma, brivibas pakāpe: 

P = n + 2 — F = 1 + 2 — 2 = 1. 

Sistēma ir v i e n v a r i a n t a , t. i. pie pastāviga spiediena 
abi veidi var atrasties līdzsvarā tikai v i e n ā noteiktā temperatūrā. 
Šo sauc p ā r v ē r š a n ā s t e . m p e r a t u r u . Pie atmosfēras spie­
diena merkurijodida pārvēršanās temperatūra ir 126°. 

Ja merkurijodidu izšķīdinām spirtā un šo šķīdumu ielejam 
ūdenī, merkurijodids atdalās kā d z e l t e n i kristāli, kas lēni 
pārvēršas sarkanos. Mēs atkal šeit redzam O s t v a 1 d a likuma 
apstiprinājumu, pēc kura sākumā reakcijās atdalās vismazāk 
stabilā fāze, kas vēlāk pārvēršas stabilākā (sal. I. s., 336. Ip. p.). 
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Merkurijodids šķīst - liekā jodkalija šķīdumā, radot kom­
pleksa sāli l<2HgJ 4: 

HgJ„ + 2 J ' = H g J 4 " . 

Šis pats sāis rodas dzīvsudraba oksidam šķīstot jodkalija: 

HgO + 4KJ + HOH = K,HgJ 4 - f 2KOH. 

Kālija merkurijodida sārmainu šķīdumu lieto kā reaktivu uz 
amonjaku ( N e s l e r a reaktivs: sal. I. s., 158. lp. p.) : 

2 K 2 H g J 4 + 4KOH + NH4C1 = KC1 + 7KJ + 4 H , 0 + NHg 2 J . 

Šās reakcijas produkts — dimerkuriamonija jodids uzlūko­
jams kā amonija sāls, kurā visi č e t r i ūdeņraža atomi apmainiti 
pret d i v i e m divvērtīga dzīvsudraba atomiem: 

/ > H ^ H g 
N ^ - H • "Hg. 

^ > H \ J 
X J 

Sārmu k a r b o n ā t i ar Hg" joniem rada bāziskā karbonāta Dzīvsudraba 
brūni-sarkanu nogulsni. Vārot šis oksikarbonats pārvēšras sar- ka^onats 
kanā dzīvsudraba oksidā: 

2Hg- + C 0 3 " - f H 2 0 = 0 < [ ļ | > C 0 3 + 2H-

0 < H | > C 0 3 = 2HgO + C 0 2 . 

Dzīvsudraba oksids ir tik vāja bāze, ka tās karbonāts ūdenī 
pilnigi hidrolizējas. 

M e r k u r i c i a n i d s , Hg(CN) 2 , rodas dzīvsudraba oksidu Merkurī-
izšķīdinot zilskābē: HJSCN),. 

HgO + 2HCN = Hg(CN) 2 + H 2 0 . 

Tas atdalās no šķīduma kā balti kristāli, kas šķīst ūdenī 
un spirtā. Merkuricianids nav elektrolīts: tas nedisociē jonos un 
neuzrāda parastās dzīvsudraba jona reakcijas (izņemot nogulsnē­
šanu ar sērūdeņradi). Aiz ša iemesla tas ari mazāk nāvigs, 
nekā citi dzīvsudraba sāļi. Sildot merkuricianids sadaļas dzīv­
sudrabā un cianīdā: 

Hg(CN) 2 = Hg + (CN), (sal. I. s., 265. lp. p.). 

Tas ar lieku ciankaliju rada kālija merkuricianida kom­
pleksi, kas ūdens šķīdumā attīsta kompleksa jonus: Hg(CN) 4 " : 

Hg(CN) 2 + 2KCN = K 2 Hg(CN) 4 

K 2 Hg(CN) 4 = 2K. + Hg (CN) 4 " . 
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MdanSds r 0" M e r k u r i r o d a n i d s , Hg(CNS) 2 , rodas merkurinitratu 
Hg(CNS),. samaisot ar kālija rodanidu ūdens šķīdumā: 

Hg(NO s ) , + 2CNS' =• Hg(CNS), + 2 N 0 3 ' . 

Aizdedzinot tas sadeg, atdalīdams dzīvsudraba tvaikus un 
pārvērsdamies fantastiskās figūrās („varava čūska"), kas sastāv 
no organiska savienojuma — mellona. 

AlcrKuri* 

nitrāts, M e r k u r i n i t r a t s , H g ( N 0 3 ) 2 , rodas dzīvsudrabu vaj ta 
Hg(N0 3) 2 . oksidu izšķīdinot slāpekļskābē. Šis sāls ūdenī viegli hidrolizējas, 

atdalot bāzisku sāli : 
„ — N 0 3 

3 H g ( N 0 3 ) 2 + 2 H 2 o ^ : [J|>o + 4 H N O a 

N 0 3 

Neitrāls nitrāts stabils tikai slāpekļskābā šķīdumā. 

f a ^ ' ^ s o M e r k u r i s u l f a t s rodas dzīvsudrabu šķīdinot koncen­
t r ē t ā sērskābē un šķīdumu iztvaicējot, kamēr sulfāts pilnigi 

oksidejas. Sildot tas diezgan stabils un sadaļas tikai kvēles 
temperatūrā. Tas grūti šķīst ūdenī un pie tam hidrolizējas 
līdzigi nitrātam: 

3 H g S 0 4 + 2 H o 0 ļ Z t 0 < H g ^ S 0 4 + 2 H 2 S 0 4 . 

Medicinā to lieto zem nosaukuma „turpethura minerale". 
Dzīvsudraba Merkurisāļi viegli reducējas merkurosāļos. Tā, piem. ar 

šana. a l v a s d i c h l o r i d u iedarbojoties uz merkurichloridu, sakumā 
rodas b a l t s kalomeļa nogulsnis: 

2HgCl 2 - ļ - SnCl 2 = SnCi 4 + H g 2 C Ļ 

Bet kalomels ar alvas dichloridu (ja pēdējais pārsvarā) redu­
cējas tāļak līdz pat dzīvsudrabam: 

Hg 2 CI 2 + SnCl 2 == SnCl 4 + 2Hg. 

Lielākā daļa metālu reducē dzīvsudraba sāļus līdz dzīv­
sudrabam. Tā, piem. varš, iemērcot dzīvsudraba sāļu šķīdumā, 
kas satur Hg" vaj ( H g 2 ) " jonus, pārklājas ar baltu amalgamas 
kārtu: 

Hg" + Cu = Cu- + Hg 

( H g 2 ) " + Cu = Cu- + 2Hg. 

Cinka apakšgrupas elementu pārskats. 

Fizikālās Pie šiem elementiem mēs vērojam, ka atomsvaram pie-
īpašibas. a u g o t , 
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1) palielinās blīvums un atomtilpums, 
2) pazeminās kušanas un vārišanās temperatūras un 
3) pamazinās īpatnējā elektrības vaditspēja. 

Tabeie 115. 
Cinka apakšgrupas metālu fizikālo īpašibu salīdzinājums. 

Zn Cd Hg 

Atomsvars 65,37 112,4 200,6 
Blīvums pie 20° 6,9 — 7,2 8,6 13,546 
Atomtilpums 9,27 13,1 14,7 
Kušanas temperatūra 419,4° 320,9° — 38,89° 
Vārišanās „ 930° 785° 357,3° 
īpatnējā elektrības 

vaditspēja: 0° 16,93 X 10 4 12,89 X 10 4 1,063 x i o 4 

Valence 2 2 2(1) 
Molekulas sastāvs Zn Cd Hg 

Cinks, kadmijs un dzīvsudrabs ir vienatomu divvērtigi Ķīmiskais 
elementi. Šajā ziņā tie līdzīgi sārmzemju metāliem. Bet pēc r a k s l u r s -
sava ķimiskā rakstura un reakcijām tie no pēdējiem stipri 
atšķiras un tuvāk pieslienas vara apakšgrupai. Tie nesadala 
ūdeni un pat skābēs šķīst lēni. To sāļi ūdenī pa daļai hidroli­
zējas, bet oksidi viegli reducējami. Vārdu sakot, viņiem 
p o z i t ī v a i s r a k s t u r s d a u d z v ā j ā k s nekā iepriekšējai 
apakšgrupai. 

Līdz ar bāzisko īpašibu pavājinašanos novērojama lielākā Amfoterās 
vaj mazākā mērā a m f o t e r ā r a k s t u r a izpaušanās. Viskra- , p a s i b a s -
saki tas novērojams pie cinka, kura hidroksids rada cinkatus un 
a n j o n u s Z n 0 2 " . Kadmijs un dzīvsudrabs nerada skābekli 
saturošas skābes, kas būtu pēc sava sastāva līdzīgas clnkatiem, 
un to hidroksidi nešķīst sārmos, bet šie elementi viegli rada ar 
chloridiem, un sevišķi ar jodidiem un cianidiem, kompleksu 
sāļus, piem.: 

Cd(CdCI 4), Cd(CdJ 4 ) , Cd[Cd(CN) 4 ]; Na(HgCl 3), Na 2 (HgCl 4 ) , 
K 2 HgJ 4 , Ko[Hg(CN) 4], K 2 (HgS 2 ) . 

Visi šie kompleksu sāļi attīsta kadmija un dzīvsudraba Kompleksu 
kompleksu anjonus, kas uzlūkojami kā n e p a s t ā v o š u skābju a n i ° n i -
anjonu skābekļa apmaiņas produkti pret halogēnu, ciānu vaj sēru: 
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[CdO./ļ — > CdCl 4 " — > C d J 4 " — > C d ( C N ) 4 " ; 
[HgO./] — • HgCl 4 " — • H g J 4 " - * Hg(CN) 4 " — • H g S / . 

Ša spēja — radit kompleksu a n j o n u s n a v novērojama 
pie sārmzemju metāliem, bet ta parādās vara apakšgrupā: pie 
vara, sudraba un zelta. 

Kompleksu Cinks, kadmijs un dzīvsudrabs rada ar a m o n j a k u kom-
katjom. piekšus, piem. 

ZnCl 2 . 3NH 4C1, Z n S 0 4 . 4 N H 3 . 3H a O, Z n S 0 4 . ( N H 4 ) 2 S 0 4 . 6 H 2 0 , 

Zn(NH 3 ) 4 (OH) 2 ; Cd(NH 3 ) 4 (OH) 2 ; 

Hg(NH 2)Cl, Hg 2 NJ, Hg(NH 3 ) 2 Cl 2 . 

Dzīvsudrabs spēj amonjakā apmainit ūdeņradi un radit 
merkuriamonija savienojumus. Visi šie savienojumi, cik tāļu tie 
šķīst ūdenī, r a d a k o m p l e k s u k a t j o n u s , piem. Zn(NH 3 ) 4 " , 
Cd(NH 3 ) 4 " . Un iekš tam no jauna izpaužas viņu līdziba ar vara, 
sudraba un zelta savienojumiem. 

Sāļu šķīsta- Cinka apakšgrupas metālu s u l f ā t i vieglāki šķīst ūdenī 
nekā sārmzemju metālu sulfāti. Bet nešķīst cinka, kadmija un 
dzīvsudraba s u l f i d i , tāpat kā vara, .sudraba un zelta sulfidi. 
Sulfīdu šķīstamiba pareizi krītas, metāla atomsvaram pieaugot: 
c i n k a sulfids šķīst atšķaiditās skābēs, k a d m i j a sulfids — kon­
centrētās, bet dzīvsudraba sulfids tikai karaļūdenī. Ari šo metālu 
h i d r o k s i d i : Zn(OH) 2 , Cd(OH) 2 , HgO ūdenī nešķīst, kamēr kal­
cija, stroncija nn bārija hidroksidi ūdenī šķīst, radot stipras 
bāzes. 

Sevišķu stāvokli ieņem m e r k u r o s a v i e n o j u m i , kas, kaut 
gan ari rada kompleksa jonus (Hg 2 ) " , tomēr daudzkārt līdzīgi 
vienvērtiga vara un sudraba savienojumiem. Tā, piem. tie 
rada nešķīstošus chloridus: CuCl, AgCI, Hg 2 Cl 2 , bromidus un 
jodidus. Līdzigi k u p r osavienojumiem, merkurosavienojumi 
viegli sadaļas merkurisavienojumos un metāliskā dzivsudrabā: 

2Cu- C u - + Cu 

( H g 2 ) " ŗ± Hg- + Hg. 

Salīdzinot cinka apakšgrupas sāļu šķīstamibas, kas pievestas 
tabelē 116, 191. lp. p., redzam, ka 

. a t o m s v a r a m p i e a u g o t , š ķ ī s t a m i b a k r ī t a s . " 

Eiektropozī- Elementu pozitivais raksturs p a m a z i n ā s , atomsvaram pie-
raksturs a u § 0 T -> * ā P a * kā v a r a apakšgrupā. Pie sārmu un sārmzemju 

metāliem tas ir gluži otrādi: to pozitivais raksturs pastiprinās, 
atomsvariem pieaugot. Tā, cinks sālsskābē un sērskābē šķīst 
ātrāki nekā kadmijs; dzīvsudrabs sālsskābē nešķīst, bet šķīst tikai 
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koncentrētā sērskābe vaj slāpekļskābe. Cinks no salu šķīdumiem 
nogulsnē kadmiju, bet kadmijs — dzīvsudrabu: 

Zn + Cd- — > Zn- + Cd 
Cd + Hg" — • Cd" + Hg. 

Tabele 116. 
Zn, Cd un Hg savienojumu šķīstamiba molos uz 

1000 gr. ūdens. 

Zn- Cd" Hg- H g a " 

(OH>„" 
S " 
F " 

c y 
B r 2 " 

V 
s o 4 " 

5,65 X 10"" 5(18°) 
7,06 X 1 0 - 5 ( 1 8 ° ) 

5 X 10~5|18°) 
26,9 (20°) 
20,9 (25°) 
13,5 (18°) 
3,59 (25°) 

1,78 X 1 0 " ā ( 2 5 ° ) ! 2 , 3 8 X 1 0 _ 4 ( 2 5 0 ) 1 ) 
8,95 X 10 - 6 (18° ) :5 ,38X10~ 8 (18° ) 
2,89 X 1 0 _ 1 ( 2 5 ° ) hidrolize 
7,03 (30°) 2 , 7 3 X 1 0 _ 1 ( 2 0 ° ) 
3,52 (18°) ļ l ,71X10~ 2 (25°) 
2,33 ( 1 8 ° ) ! l , 3 2 X 1 0 _ 4 ( 2 5 0 ) 
3,66 (18°) hidrolize 

hidrolize 
8,07 X 10" 7 (20°) 

7,1 X 10~ 8(25°) 
3 , 0 5 X 1 0 ~ 1 0 ( 2 5 ° ) 
6,71 X 10~ 3(25°) 

! ) HgO sarkanais. 

Līdz ar to pakāpeniski pastiprinās ari sāļu h i d r o l i z e . 
Dzīvsudraba sāļi hidrolizējas lielākā mērā nekā cinka sāļi. 
Merkurinitrats un nierkurisulfats ar ūdeni rada b ā z i s k u s s ā ļ u s . 
Kadmija sāļi mazāk hidrolizējas aiz ta iemesla, ka tie polimeri-
zejas, radidami kompleksu jonus. 

Sāļu rašanās siltums pakāpeniski k r ī t a s no cinka uz dzīv­
sudrabu (sal. tabeli 117.). Sevišķi krasa starpiba novērojama 
starp kadmiju un dzīvsudrabu. 

Tabele 117. 

Zn, Cd un Hg savienojumu rašanas siltumi. 

Zn- Cd- Hg" Hg2--

o 85430 65680 1 ) 21500 22170 cal. 
C l 2 " 97210 93240 54490 62630 „ 
B r 2 " 75930 75200 40500 49050 „ 
V 49230 48830 25200 28550 . 

(NOg)./ 140820 2 ) 113300 3 ) 57400 4 ) 69400 . 
SO/' 230000 150470 165100 175000 „ 

l ) Cd(OH 2
 2 ) Zn(N0 3 )„ . 6 H 2 0 3 ) Cd(N0 3 » 2 . H a O 

*) Hg(NO s ) 2 . aq. 
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Izotopija. pgc jaunākiem A s t o n a pētijumiem, cinks un dzīvsudrabs 
sastāv no vairākiem izotopiem: cinks sastāv no d i v i e m , bet 
dzivsudrabs no s e š i e m izotopiskiem elementiem ar atomsvariem 
no 198 līdz 204 (I. s. 388. lp. p.i. 

Trisdesmit sestā lekcija. 

Galvaniskais elements. Metālu spraigumu rinda. 
Galvaniskā elementa enerģijas avots. — Pirmā un otrā veida .perpetuum 

mobile".— Strāvas iegūšanas ķimisms D a n i e ļ a elementā. — U a n i e ļ a 
elementa elektroierosmes spēks. — Strāvas ierosmes mechanisms D a n i e | a 
elementā. — N e r n s t a teorija. — Galvanisko elementu elektroierosmes spēka 
aprēķins. — N e r n s t a teorijas slēdzieni. — O s t v a l d a normālais .kalo-
meļa elektrods". — Otrā veida elektrodi. — Normālais ūdeņraža elektrods. — 
Elementu .normālo spraigumu" tabele. — Normālie elementi. — Metālu sprai­
gums un .elektriskā tieksme". — Ūdeņraža stāvoklis spraigumu tabelē. — 
Ūdeņraža reducējošā darbiba. — Gāžu elektrodi. — Sprāgstošās gāzes ķēde. — 
Oksidējošie elektrodi. — L e k l a n š ē elements. — Svina akumulators. — 
Niķeļa akumulators. — Šķidrie depolarizatori. — Chroma elements. — Oksidē­
tāju definējums. — Reducējošie elektrodi. — Oksidējošie un reducējošie 
spraigumi. 

Galvanisko 12-tā lekcijā iepazināmies ar galvanisko elementu (I. s., 
enerģijas ^82. lp. p.). Mēs redzējām, ka ta ir c h e m o - e l e k t r i s k a ma-

avots. š i n a jeb ierīce, kas pārvērš reakciju ķimisko enerģiju e l e k t r i s k ā . 
Slavenais V o l t a , kuram mums jāpateicas par pirmo elementu at­
klājumu, kas sastāditi pēc šēmas: 

Zn — H. ,S0 4 — Cu, 

domāja, ka elektriskās strāvas avots meklējams d a ž ā d u m e t ā l u 
savstarpējā k o n t a k t ā . Bet šāds uzskats, kā tagad zināms, runā 
pretim e n e r ģ i j a s n e i z n ī c ī b a s l i k u m a m . Strāvas elektriskā 
enerģija var rasties tikai uz kāda cita enerģijas veida rēķina. Kā 

n tāds n e v a r būt ari apkārtnes siltums, jo pēc t e r m o d i n a m i k a s 
.Perpetuum _ r _ _ , _ 

mobile": pir-otra principa siltums pārvēršams darba tikai tada gadijiena, ja 
m a i ^ . n

ļ . o t r a i s m u m s darišana ar temperatūru diferenci. Šāds pieņēmums galu 
galā runātu pretim eksperimentam, kas ik dienas pierāda, ka katrs 
galvaniskais elements darbā i z s ī k s t un palaikam papildināms 
jaunām vielām. Ša parādiba mums māca, ka elektriskai strāvai 
attīstoties, dažas vielas zūd, citas atkal rodas, citiem vārdiem: 
galvaniskos elementos norisinās ķ i m i s k a s p ā r v ē r š a n ā s . 

Strāvasiegū- Kādas ir šās pārvēršanās? Jau ša kursa pirmajā sējumā, 
šanas ķi- aplūkojot tipisku galvanisko elementu piemēru, D a n i e l a elementu, 

mismsDameļa *_ ' \ . . . . , - , .._ . . 
elementā, raes centāmies īedzi inaties ta ķi m ī sk as reakcijas. Atcerēsimies, 
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ka D a n i e ļ a elements sastāv no c i n k a platites, kas iemērkta 
cinka sulfāta šķīdumā un v a r a platites, kas Iemērkta vara sulfāta 
šķīdumā (zīm. 296). Abi šķīdumi viens no otra atdaliti ar po­
rainu dedzināta māla cilindri. Šis 
cilindris, strāvu ieslēdzot, laiž brīvi 
cauri j o n u s , bet aiztur abu šķī­
dumu difūziju, kad elements ne­
strādā. Abas platites ar metāla vadu 
savienojot, rodas elektriskā strāva, 
kas e l e k t r o l ī t ā plūst no cinka uz 
varu. Tā tad cinks ir n e g a t i v a i s 
pols, varš — p o z i t i v a i s . 

Mēs redzējām, ka šajā procesā 
norisinās reakcija: 

Zn - f C u S 0 4 = Z n S 0 4 4 Cu 

(I. s., 282. lp. p ) . ^ 1 B E 1 9 

4 
Zīm. № 296. D a n i e ļ a 

elements. 
Pieņemot, ka v i s a ķimiskā 

enerģija pārvēršas elektriskā, mēs 
atradām, ka D a n i e ļ a elementa spraigumam jeb elektroierosmes 
spēkam j ā b ū t 1,087 voltu. Tomēr šāds pieņēmums nav pilnigi 
pareizs, jo patiesibā daļa enerģijas atdalās kā siltums, t. i. citiem 
vārdiem, elements strādājot sasilst. Zināmi ari tādi elementi, kas 
darbojoties atdziest. Tādos gadijienos iegūtai e l e k t r i s k a i 
enerģijai jābūt lielākai nekā elementa ķ i m i s k ā procesa ener­
ģija — par tik daudz siltuma, cik elements darbojoties uzņem no 
apkārtnes. 

/ Šajos apstākļos iespējams iegūt noteiktu jēdzienu par strāvas 
izcelšanās m e c h a n i s m u galvaniskā elementā un uzstādit vien­
kāršu elektroierosmes spēka aprēķināšanas formulu, izejot no 
s t r ā v a s i e r o s m e s j o n u t e o r i j a s . Šās problēmas atrisināšanai 
ceļu norādija N e r n s t s . 

Saskaņā ar jonu teoriju, abi sāļu šķīdumi satur šo 
sāļu jonus. Tāpēc reakcija, kas norisinās D a n i e ļ a elementā, 
rakstāma šādi: 

Zn 4 - Cu- 4 - S 0 4 " = Zn- + S 0 4 " + Cu. 

No ša nolīdzinajuma redzams, ka S 0 4 " joni reakcijā nemaz 
nepiedalās. Aiz ša iemesla augstāk pievestais nolīdzinajums 
rakstāms vienkāršāki: 

Zn + Cu" = Zn- 4 - Cu. 

Viss process, tā tad, noved pie ta, ka 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 13 

D a n i e ļa 
elementa 

elektroieros­
mes spēks. 

Strāvas 
ierosmes 

mechanisms 
D a n i e ļ a 
elementā. 
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U2 a n o d a šķīst metāliskais cinks, radidams pozitivos cinka jonus: 

Zn - f 2 F = Zn- . i ) 

Aiz to šķīdums pielādejas pozitivi, bet negatīvais lādiņš pa­
liek uz cinka plates. 

Uz k a t o d a izlādējas vara pozitivie joni, radot neitrālas 
metāla daļiņas: 

Cu - = Cu + 2F. 

Vara joni atdod savus pozitivos lādiņus katodam. Vara pla-
tite pielādejas pozitivi, bet nega-
tivie lādiņi paliek šķīdumā kā 
S 0 4 " joni. 

297. zīmējumā uzskatami re­
dzami elektrisko lādiņu virzieni 
D a n i e ļ a elementā. Tomēr šie 
abi procesi nevar norisināties ne­
pārtraukti. Tikko aiz abu platišu 
pielādešanās starp tām un elektro-
litu rodas noteikts robežas sprai­
gums, cinka šķīšanas un vara 

-Kodod^ atdališanās procesiem jāapstājas, 
« « - „ . ' _ , - . jo elementā attīstās pretēji pro-

Zīm. № 297. Strāvas rašanas mecha­ ' _ r ' r 

nisms Danieļa elementā. cesi. N e g a t i v a cinka platite 
sāk pievilkt cinka p o z i t i v o s 

jonus, bet p o z i t i v ā vara platite — negativos S 0 4 " jonus. Tādā 
kārtā negativās elektribas sakrāšanās uz anoda un pozitivās uz 
katoda traucē turpmāko reakcijas gaitu. 

Bet ja abus elektrodus vienu ar otru savienojam ar metāla 
drāti, abi cinka un vara platišu pretējie lādiņi izlīdzinās. Pozi-
tivais vara lādiņš iet pa drāti uz cinku, bet cinka negativais 
lādiņš — pretējā virzienā. Kad abas metāla platites izlādējušās, 
process sākas no jauna un turpinās s l ē g t ā ķ ē d ē , kamēr izšķīst 
viss cinks vaj ari no šķīduma atdalās visi vara joni. Tā rodas 
pastāviga pozitivās elektribas strāva, kas virzas d r ā t ī no vara uz 
cinku, bet e l e k t r o l i t ā no cinka uz varu. 

Tagad varam iet vēl soli uz priekšu, aplūkojot D a n i e ļ a 
elementu, kā to dara N e r n s t s , no t e r m o d i n a m i k a s o trā 
p r i n c i p a viedokļa. Šis princips attiecināms uz visiem a p g r i e -
z e n i s k i e m procesiem un izteic, ka apgriezeniskā procesā iegūtais 
darbs neatkarājas no ta, kādā ceļā norisinās šis process. 

Varam jautāt, vaj strāvas ierosme D a n i e ļ a elementā ir 
apgriezenisks process? Acimredzot: ja. Jo , strāvu D a n i e ļ a 

i) F = 96540 kuloni (sal. I. s. 340. lp. p.). 
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ķēde laižot pretējā virzienā (patērējot priekš tara cita elementa 
darbu), elementā norisināsies pretēja reakcija: varš pāries šķīdumā 
kā Cu - - joni, bet cinka joni atdalisies kā metāls. Uz šo pama­
tojoties, mums ir tiesiba pielietot otro termodinamikas principu 
ari galvaniskā elementa teorijā un izvest vienkāršu, bet ļoti svarigu 
formulu, pēc kuras aprēķināmi dažādu a p g r l e z e n i s k u galvanisko 
kombināciju elektroierosmes spēki. 

Jau V a n t - H o f s ar « o s m o t i s k o m a š i n u " pierādija (I. s., 
121. lp. p.), ka ar termodinamikas palīdzibu aprēķināms d a r b s , 
kas iegūstams, j a v i e n u molu i z š ķ ī d i n ā t ā s v i e l a s p ā r ­
v e d a m j e b k u r ā a p g r i e z e n i s k ā ce ļā no v i e n a š ķ ī d u m a , 
k u r a o s m o t i s k a i s s p i e d i e n s p,, o t r ā š ķ ī d u m ā ar o s m o ­
t i s k o s p i e d i e n u p.2. Šis darbs ir 

A = RTln^ 1-
Pi 

R apzīmē gāžu konstanti = 83160000 absol. vienibas, 
T == abu šķīdumu absolūtā temperatūra, 
ln = naturālais logaritms. 
D a n i e ļ a elementā viens mols cinka pāriet no elektroda 

šķīdumā, bet viens mols vara no šķīduma atdalās uz elektroda. 
Saskaņā ar ša laika elektronu teorijas uzskatiem, mēs pieņemam, 
ka cinka joni jau iepriekš rodas metāla platitē. Tā tad pieņemams, 
ka tie anodā izdara zināmu osmotisku spiedienu, analoģisku 
šķidru šķīdumu osmotiskam spiedienam. N e r n s t s to sauc 
^ š ķ ī š a n a s s p i e d i e n u " . Apzīmēsim to ar Z. Šķīšanas spiediens 
parādās iekš tam, ka cinka joni no elektroda top raiditi šķīdumā. 
No otras puses, sērskābā cinka šķīdumā jau atrodas noteikts cinka 
jonu skaits, kas izdara osmotisko spiedienu pv Ša spiediena 
lielums aprēķināms pēc V a n t - H o f a likuma (sal. I. s., 213. lp. p.). 
Šis osmotiskais spiediens cenšas no šķīduma cinka jonus raidit 
elektrodā, un tāpēc metāla šķīšanas spiedienam darbojas pretim. 
V i e n a m c i n k a m o l a m no elektroda pārejot šķīdumā, iegūstam 
darbu Aj, kas, kā zinām, ir: 

A1 = RTln — • 
Pi 

Uz katoda norisinās pretējs process. Viens mols vara jonu 
no š ķ ī d u m a , kurā tas izdara osmotisko spiedienu p 2 , pāriet 
elektrodā. V a r a šķīšanas spiedienu apzīmējot ar C, šādā pārejā 
iegūstam darbu 

C 
A., = — RTln — , . , . Pa • Galvanisko 

elementu 
Kopigais darba daudzums, kas rodas elementa vienam cinka elektro-

molam š ķ ī s t o t un vienam vara molam a t d a l o t i e s , aprēķināms i e ™ | m y S 

ar elementa spraiguma (iz) reizinājumu uz elektrības daudzumu, aprēķins. 13* 
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96540.10 

0,0001985T/. Z 

.2,303/. Z . C \ 

-i-Kpr^PlJ 

Pēdējā formula ļauj izvest dažus praktiskus slēdzienus par 
galvaniskiem elementiem. Tā, piem. nav grūti pārliecināties, ka 

1) C u S 0 4 šķīduma koncentrācijai (p l 2) palielinoties, elementa 
elektroierosmes spēks p i e a u g , turpretim 

2) Z n S 0 4 šķīduma koncentrācijai (p x ) pieaugot, elektro­
ierosmes spēks p a m a z i n ā s . 

Aiz to praktiķa kā k a t o d a šķidrumu lieto p i e s ā t i n ā t u 
vara sulfāta šķīdumu, bet kā a n o d a šķidrumu pēc iespējas at­
š ķ a i d ī t u cinka sulfāta šķīdumu: parasti piepilda māla cilindri 
ar atšķaiditu sērskābi vaj cinka sulfāta šķīdumu. 

Vispārīgi elektroierosmes spēks dažādiem galvaniskiem 
elementiem, kas s a s t ā d i t i no d i v i e m d a ž ā d i e m m e t ā l i e m 
A un B, i e m ē r k t i e m v i ņ u s ā ļ u š ķ ī d u m o s , ietērpjams divu 
lielumu diferencē: 

kas izgājis šajā laikā caur ķēdi (I. s., 282. lp. p.). Pēc F a r a -
d e j a likuma, šis daudzums ir uF (I. s., 3 4 0 : lp. p.), pie kam 
n = jonu valence, bet F = 96540 amper-sekundes. Tādā kārtā 

A --- ir. n. F . 

Bet pēc augstāk pievestā termodinamikas principa, ap-
g r i e z e n i s k ā elementā e l e k t r i s k a m darbam jābūt vienādam ar 
o s m o t i s k o , t. i. 

A = A, + A 2 

jeb 

Tr.n.F = R l f f l n - — l n - Y 
V Pi P 2 | 

No ta aprēķināms D a n i e ļ a elementa elektroierosmes spēks: 

RT/. Z . C \ 
ir = - = ( l n ln — ]• 

nF\ pi p 2 ) 

Šam aprēķinam T, F un R jāapzīmē a b s o l ū t ā s vienibās. Tad 

i r voltu == r 0 .10 8 c .g .s . 

F = 96540 .10- x c .g . s . 

R = 8,316.10 7c.g.s. 

Tājak, naturālo logaritmu pārvēršanai parastos (decimālos), 
pirmie jādala uz m o d u l i 2 ,303: 

lnx = 2,303 Iog10K. 

Tad i n S 8,316.10 7 .T.2,303, 
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- = — -Viens no šiem lielumiem ir metāla A potenciāls pret viņa 
jonu šķīdumu, bet otrs — B metāla potenciāls pret ta jonu šķīdumu: 

Šeit apzīmē: 

nt un n 2 — abu jonu valences šķīdumā, 
A un B = abu metālu šķīšanas spiedienus, 
a un b = viņu šķīdumu osmotiskos spiedienus 
log — parastos (decimālos) logaritmus. 

Zinot visu metālu šķīšanas spiedienus, varam pēc pēdējās 
formulas aprēķināt teorētisko elektroierosmes spēku jebkuram 
elementam. Bet lai varētu noteikt a t s e v i š ķ u s p o t e n c i ā l u s 
visiem elementiem, jau iepriekš jazin kāda v i e n a metāla poten­
ciāls attiecībā pret šķīdumu vaj, ja tas nebūtu iespējams, pie­
ņemt to kā noteiktu vienibu. Šam nolūkam lieto . n o r m ā l u s 
p u s e l ē m e n t u s " , sastāvošus no v i e n a elektroda, kas līdzsvarā ar 
noteiktas koncentrācijas joniem. 

Normālais O s t v a l d a elektrods, kas redzams 298. zīmējumā, 0 s t v a l d i 

_ J ' normālais 
sastadits šadi. Trauka dibina ir. dzīvsudrabs, kas pārklāts ar kalomeļa 
kalomeļa kārtu, virs kuras, savukārt, atrodas chlorkalija šķīdums e l e k t r o d s -
(Vio mola litrā). Dzīvsudrabs, kas trauka dibina pieskaras tur 
iekausetai platinas drātij, ir ša puselementa elektrods. Chlorkalija 

Zīm. № 298. Kalomeļa normālais pus- Zīm. № 299. Galvaniskais elements, no diviem 

0,0001985T 

l i 
0,0001985T 

log — 
a 

elements (Ostvalda) . puselementiem sastadits, 
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šķīdums aizņem visu trauku un caur šifonu savienojas ar otru 
elektrolitu (zīm. 299). 

Otrā veida Kalomeļa elektroda darbibas mechanismu tuvāk aplūkojot, 
redzam, ka tas dažā ziņā atšķiras no agrāk aplūkotiem elektro­
diem. Kad elements savienots, dzīvsudrabs tiecas pāriet šķīdumā, 
radot merkuro jonus pēc nolīdzinajuma: 

2Hg + 2 F = Hg, - . 

Bet tā kā šķidumā atrodas chlora joni, tad tūliņ pēc tam 
norisinās sekundārā reakcija: 

H g 2 " + 2C1' = Hg 2 Cl 2 , 

kurā rodas kalomels, kas nešķīst ūdenī un tāpēc no šķīduma at­
dalās. Bet ja strāva caur mūsu puselementu iet pretējā virzienā, 
kalomels reducējas: šķīdumā rodas jauni chlora joni, bet dzīv­
sudrabs nogulstas uz katoda. Tā mēs redzam, ka Hg 2

- " jonu 
koncentrācija, kalomeļa elektrodam darbojoties, nemainās un īste­
nībā mainas tikai chlora jonu skaits: tas k r ī t a s , ja strāva iet 
no dzīvsudraba elektrolita, un p i e a u g , ja strāva iet pretējā vir­
zienā. Tā tad kalomeļa elektrods attiecibā uz a n j o n u ir ap-
griezenisks un rada reakciju: 

2Hg + 2Cļ' + 2 F 7 ± Hg 2 CI 2 

vienā un otrā virzienā. Šādus elektrodus, kas sastāditi no me­
tāla ar n e š ķ ī s t o š u s ā l i , sauc otrā veida elektrodus. 

Pamatojoties uz teorētiskiem datiem, kalomeļa elektroda 
potenciālu pieņem 

^ H g =t 0,560 voltu. 

Jaunākā laikā arvienu biežāki sāk 
lietot ū d e ņ r a ž a p u s e l e m e n t u , ko 
lika priekšā N e r n s t s (zīm. 300) . . Tajā 
platinas elektrods līdz pusei iemērkts 
sērskābes normālā šķīdumā; elektroda 
augšas daļa ir kontaktā ar ūdeņraža gāzi, 
kas atrodas gāzes caurulē. Ir zināms, 
ka ūdeņradis šķīst platinā. Šis šķīdums 
izdara noteiktu šķīšanas spiedienu, radot 
ūdeņraža jonus. Starp ūdeņradi un ūdeņ­
raža jonu šķīdumu rodas līdzsvars, ko 
noteic puselementa 

H 2 (gāze) — H- (joni) 

spraigums un kura lielums, pēc N e r n s t a 
nolīdzinajuma, ir : 



H = ūdeņraža gāzes šķīšanas spiediens, h = ūdeņraža jonu os­
motiskais spiediens. N e r n s t s p a t v a ļ ī g i pieņem kā n u l l i 
ūdeņraža gāzes spraigumu pie atmosfēras spiediena pret ūdeņ­
raža jonu normālu šķīdumu pie 18°. Mērojot pārējo elementu 
spraigumus pret normālo ūdeņraža elektrodu, varam tieši atrast 
visu pārējo elementu (metālu un nemetālu) spraigumus pret viņu 
jonu normāliem šķīdumiem. Piem., kombinācijai: 

Zn Z n S 0 4 1/1 norm. — H>S0 4 l/i norm. H, 

elektroierosmes spēks ir —0,76 voltu. Tas nozīmē: 

- =5 ~ Z n — 7Tļ_ļ = — 0,76 voltu. 

Tā kā mēs patvaļigi pieņēmām ""H = O, tad cinka sprai­

gums pret ta jonu normālo šķīdumu ir — 0,76 voltu. 
Tādā kārtā dabonam sekošu tabeli, kurā pievesti elementu 

spraigumi pret to joniem: 

Tabele 118. 

Elementu normālie spraigumi (H = O). 

Elements Jons Spraigumsļ Elements Jons Spraigumsļ 

Li Li- — 3,02 H., H- + 0,00 
K K- — 2,92 Sb Sb - + 0,1 
Ba B a - - 2 , 8 Bi B i - + 0,2 
Sr Sr- - 2 , 7 As A s - + 0,3 
Na Na- — 2,71 Co C o - + 0,4 
Ca C a - - 2 , 5 Cu Cu- + 0,34 
Mg Mg- — 1,55 Cu Cu- + 0,52 
Mn Mn- - 1 , 0 Tl T l - + 0,72 
Zn Zn- — 0,76 Ag Ag- + 0,80 
Cr Cr- — 0,6 2Hg H g 2 " + 0,80 
Cr C r - — 0,5 Hg Hg- + 0,86 
Fe Fe - — 0,43 Au A u - + 1,3 
Cd Cd- — 0,40 Au Au- + 1,5 
Tl Tl- — 0,33 S ciets S " — 0,55 
Co Co- — 0,29 J ciets J ' + 0,54 
Ni Ni- — 0,22 Br šķ. Br' + 1,08 
Pb P b " — 0.12 CL ' 2C1' + 1,36 
Sn Sn- — 0,10 F 2 

2 F ' + 1,9 
Fe F e - — 0,04 

-
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Pēc šās tabeles viegli a p r ē ķ i n ā m s spraigums j e b ­
k u r a m galvaniskam elementam, kas sastādits no diviem me­
tāliem, iemērktiem viņu sāļu n o r m ā l o s šķīdumos. Tā, piem. 
priekš D a n i e ļ a elementa, kas sastādits pēc šēmas: 

Cu / J/i n . C u S 0 4 — »/i n. Z n S 0 4 / Zn, 

iegūstam pēc tabeles datiem spraigumu: 

iz = 0,34 — (—0,76) = - f l , 1 0 voltu. 

Šis skaitlis pilnigi saskan ar praktiski iegūto. 

Normālie Protams, no visām i e s p ē j a m ā m metālu un viņu sāļu 
' kombinācijām tikai nedaudzas noderigas praktiskiem nolūkiem. 

Minēsim šeit tikai divus . n o r m ā l o s " elementus, t. i. tādus, 
kurus lieto elektroierosmes spēku m ē r o š a n a i . Šie .normālie" 
elementi atšķiras ar to, ka viņu elektroierosmes spēks vienmēr 
pastāvigs. Pie tādiem pieder: 

V e s t o n a elements, kas sastādits pēc šēmas: 

Hg/piesātināts H g 2 S 0 4 šķīd. — (CdS0 4 . 3 /s 2 HO) piesāt. šķīd. / Cd 
(zīm. 301). 

Zīm. № 301. Normālais V e s t o n a elements. 

Ta elektroierosmes spēks istabas temperatūra ir 1,0186 voltu. 
K l a r k a elements konstruēts pēc šēmas: 

Hg / piesātin. H g 2 S 0 4 šķīd. — ( Z n S 0 4 . 7 H 2 0 ) piesāt. šķīd. / Zn, 

un ta elektroierosmes spēks = 1,4328 voltu pie 15°. Šo .nor­
mālo" elementu elektroierosmes spēka pastāviba izskaidrojama 
tādi, kā tie satur e l e k t r o l i t u p i e s ā t i n ā t u s š ķ ī d u m u s 
k o p ā ar l i e k u c i e t o s ā l i . Aiz ša iemesla elektrolitu kon­
centrācija un viņu jonu osmotiskais spiediens elementam .strā­
dājot" nemainās. 
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Aplūkojot elementu spraigumu tabeli, redzam, ka metālu Metālu sprai-
sekošanas kārtiba atbilst viņu tieksmes lielumam pret negatīviem ^^triskā 
elementiem (sal. I. s. 287 lp. p.). Elementi, kuriem tabelē vis- tieksme', 
lielākais (iiegativais) spraigums, uzrāda vislielāko tieksmi pret 
skābekli un halogēniem. Tā, piem. p i r m i e elementi spraigumu 
rindā: litijs, kālijs, bārijs, stroncijs, nātrijs un kalcijs sadala 
ūdeni parastā temperatūrā. V i d u s elementi, kā : cinks, chroms, 
dzelzs un kadmijs ūdeni nesadala, bet šķist atšķaiditās skābēs. 
„Celmetali", t. i. tādi, kas gaisā neoksidejas un grūti šķīst skābēs, 
piem.: sudrabs, dzīvsudrabs, zelts un platina, — atrodas tabeles 
beigās un uzrāda vislielākos p o z i t i v o s spraigumus. Tiem seko 
elementi, kurus parasti apzīmē kā elektriski negativus (metaloidi): 
sērs, skābeklis un halogēni, un proti: viņu tieksmes pieaugšanas 
kārtibā pret ūdeņradi un metāliem. To vērā ņemot, varam sacit 
sekošo: 

„elementi ar vislielakiem n e g a t ī v i e m spraigumiem 
ir visvairāk p o z i t i v i , bet elementi ar vislielakiem 
p o z i t i v i e m spraigumiem ir visvairāk n e g a t i v i . " 

Tādā kārtā elementi ar vislielakiem n e g a t ī v i e m spraigumiem 
uzrāda vislielāko tendenci radit p o z i t i v u s jonus, t. i. vislielāko 
„tieksmi uz p o z i t i v o elektribu". Bet elementi ar vislielakiem 
p o z i t i v i e m spraigumiem uzrāda vislielāko tendenci radit ne­
g a t i v u s jonus, t. i. vislielāko tieksmi uz n e g a t i v o elektribu 
( A b e g s un B o d l c n d e r s ) . 

Elementu e l e k t r i s k i e spraigumi nosaka viņu ķ i m i s ko 
r a k s t u r u . Tā, piem. izrādās, ka , 

„ k a t r s i e p r i e k š ē j a i s m e t ā l s i z v i e t o v i s u s 
s e k o j o š o s m e t ā l u s n o v i ņ u s ā ļ u š ķ ī d u m i e m . " 

Cinks izvieto svinu, svins — varu, varš — dzīvsudrabu, bet 
dzīvsudrabs — sudrabu. 

Vidus stāvokli „spraigumu rindā" ieņem ūdeņradis, kura Ūdeņraža 
„normalo" spraigumu pieņemam = O. Pirmie rindas locekļi s p r a j g U r m i 

(kālijs, nātrijs, kalcijs) izvieto no ūdens ūdeņradi, radot sārmus, tabelē. 
Elementi, kas nāk pēc kalcija, piem. magnijs, cinks, chroms un 
dzelzs, nesadala ūdeni, aiz niecīgā ūdeņraža jonu satura pēdējā. 
Bet tie viegli šķīst skābēs, no tām izvietodami g ā z ē j a d u 
ū d e ņ r a d i . Tāļak nāk"elementi,-kuriem spraigums l i e l ā k s 
nekā ūdeņradim: antimons, bismuts, arsens u. c. Šie elementi 
vairs nešķīst atšķaiditās skābēs. Beidzot, pašus pēdējos rindas _ 

I I f l n T1 Ts\ 

locekļus: sudrabu, zeltu un platinu ūdeņradis izvieto no viņu r e < j u c e j 0 š ā 

sāļu šķīdumiem, t. i. tos reducē, kā parādija B e k e t o v s , piem. darbiba. 
2 A g N 0 3 + H 2 = 2HNO s + 2Ag. 

Bez metāliem mēs atrodam tabeles beigās vairākus m e t a 1 o i d u s, Gāžu elek-
kas spēj radit jonus. Tā, mēs redzējām, ka ūdeņradis, kaut gan t r o d i -
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Sprāgstošas 
gāzes ķēde. 

tas nemetāls, tomēr, pateicoties viņa šķīstamibai platinā, var 
radit elektrodu ar pilnigi noteiktu spraigumu (198. Ip. p.). Šādā 
kārtā sastādami „puselementi" no negativiem elementiem: chlora, 
broma, joda un skābekļa, piem.: 

(Pt + Cl,) i1 i-norra. HC1/ (Pt + H 2 ) . 

Kad šis elements strādā, pie katoda rodas chlora joni, pie 
anoda — ūdeņraža katjoni. Citiem vārdiem, notiek reakcija: 

Cl 2 + H 2 + 2HC1, 

kuras enerģija tieši pārvēršama e l e k t r i s k ā s t r ā v ā . Šāda 
elementa spraigumam pēc tabeles datiem jābūt 1,36 voltu, kas 
pilnigi saskan ar Istenibu. 

Ari skābeklis viegli šķīst 
platinā. Tāpēc varam sa-
stādit elementu, kas satur 
kā elektrodus platinu (pār­
klātu ar platinas sūcekni), ar 
ūdeņradi piesātinātu un pla­
tinu (pārklātu ar platinas 
sūcekni), ar skābekli pie­
sātinātu. Rodas „ g ā ž u 
ķ ē d e " , kas redzama 302. 
zīmējumā. Katods sastāv 
no platinetas platinas plati-
tes, kas līdz pusei atrodas 
skābekļa atmosfērā un līdz 
pusei elektrolita šķīdumā 
(Vi-norm. sērskābē). Anods 
sastāv no tādas pat 

Zīm. .V 302. Sprāgstošās gāzes elements. platites, , kas līdz pusei 
atrodas ūdeņraža atmosfēra 

un līdz pusei tajā pat elektrolita. Ša „gāžu elementa" šēma 
ir šāda: 

ūdeņradis /V'i-norm. H , S 0 4 / skābeklis. 

Abus elektrodus ar galvanometri savienojot, dabonam elek­
trisko strāvu, kas ārējā ķēdē plūst no skābekļa uz ūdeņradi. 
Pie anoda ūdeņraža gāze rada p o z i t i v o s ūdeņraža jonus: 

2H 2 + 4F = 4H\ 

Pie katoda rodas n e g a t i v i e hidroksila joni no skābekļa 
un ūdens, pēc nolīdzinajuma: 

0 2 + 2 H 2 0 = 4 0 H ' + 4F . 
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Samaināmi Oksidējošie 
. elektrodi, 

i. atrodas 

kategorijas L e k l a n š ē 
elements. 

Bet ta ka ūdeņraža joni savienojas ar hidroksila joniem, 
radot ūdeni, t. i. 

4H- + 4 0 H ' + 4 H , 0 , 

tad, kopā saliekot visus trīs reakciju nolīdzinajumus, galu galā 
dabonam ūdens rašanās reakciju no viņa elementiem: 

2H, + 0._> = 2H.,0, 

kuru augstāk aprakstitā gāžu elementā varam izlietot e l e k t r i ­
s k ā s e n e r ģ i j a s iegūšanai. 

Jāatzīmē, ka b r ī v u skābekli saturoši elektrodi 
ar elektrodiem, kuros skābeklis s a i s t i t ā v e i d ā , i 
savienojumā. Praktiķa bieži lieto pie katoda stipri oksidējošas 
vielas, galvanisko elementu elektroierosmes spēka palielināšanai. 
Šādus oksidētājus sauc «depolarizatorus" (tāpēc ka tie iznīcina 
polarizāciju, kas rodas uz katoda aiz ta iemesla, ka tur atdalās 
ūdeņradis, sal. I. s., 343. lp. p.). 

Pie šās galvanisko elementu 
pieder pazīstamā L e k l a n š ē batareja (zīm. 303.) 
Tai anods ir cinka platite, katods — strāvu 
vadoša retortu ogle. Katods ietīts maisiņā, kurā 
ogles maisijums ar smalku mangāna peroksidu. 
Kā elektrolitu lieto 20°/o amonija chlorida šķī­
dumu. Elementam strādājot, no a n o d a rodas 
pozitivie cinka joni, kas ar amonija joniem rada 
amonjaka-cinka kompleksa sāli: 
- Zn + 2NH 4- + 2F = Zn(NH 3 ) 2 - + 2 r r ; 
tajā pat laikā uz k a t o d a jāatdalās ūdeņradim. 
Tomēr pēdējam, kā .zinām, ir noteikts šķīšanas 

spraigums. Bez tam vajadzigs vēl sevišķs «papildu spraigums" 
ša elementa atdališanai g ā z ē j a d ā veidā. Šo apstākļu raditās 
katoda p o l a r i z ā c i j a s iznīcināšanai, katodu pārklāj ar man­
gāna peroksidu. Pēdējais ūdeņraža jonus oksidē ūdenī, līdzigi 
skābekļa elektrodam, kas aprakstīts augstāk: 

M n 0 2 + 2H- == MnO + H.,0 + 2F . 

L e k l a n š ē elementam diezgan pastāvigs spraigums (apm. 
1,45 voltu) un maza iekšējā pretestiba. To bieži lieto praktiķa. 
Pēc šādas pat šēmas sastāditi t. s. « s a u s i e e l e m e n t i " , kurus 
lieto «kabatas lampiņās". Šajos elementos ar zalmiaka šķīdumu 
piesūcināta poraina masa (ģipsis, milti). 

Svina akumulatorā (I. s. 283. lp. p.) oksidējošā elektroda Svina aku-
lomu izpilda svina peroksids, P b 0 2 , kas akumulatoru lādējot 
attīstās uz anoda. Un proti: atšķaiditas sērskābes (30°/o) 
elektrolizē lietojot s v i n a e l e k t r o d u s (zīm. № 304.), uz 

Zīm. № 303. L e ­
k l a n š ē elements. 

mutators. 
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1 

katoda atdalās ūdeņradis, bet uz anoda atdalijies skābeklis svinu 
oksidē svina peroksidā: 

Pb - f O a = P b 0 2 , 

un tāpēc anods pēc kāda laika pārklājas ar 
brūnu peroksidā kārtu. J a tagad 'pārtraucam 
strāvu un abas platites savienojam ar elektrisko 
zvanu, pielādētais akumulators sāk darboties un 
zvans zvana. Bet akumulatorā tagad strāva iet 
pretējā virzienā. Svina platite kļūst anods un, 
sērskābē šķīstot, rada svina sulfātu, tāpat kā 
cinks D a n i e ļ a elementā pārvēršas cinka sul­
fātā. Bet tā kā svina sulfāts ūdenī nešķfst, tas 
nogulstas uz anoda virsmas. Tādā kārtā svina 
a n o d s , kas ir o t r ā veida elektrods, no šķī-

Zīrn. № 304 Aku­ dūma aizvāc anjonus (sal. kalomela elektrodu, 
mulatora pildīšana. „ „ . ' 

197. lp. p.) : 

Pb + S 0 4 " ­4­ 2F = P b S 0 4 . 

Uz k a t o d a svina peroksids oksidē ūdeņraža jonus : 

P b 0 2 + 2H- + H 2 S 0 4 = P b S 0 4 + 2H a O + 2 F . 
Tā tad gala rezultātā, akumulatoram izlādējoties, uz a n o d a 

p a z ū d sērskābes a n j o n i S 0 4 " , bet u z k a t o d a p a z ū d 
ū d e ņ r a ž a k a t j o n i H\ 

Svina akumulatora (zīm. 305) 
priekšrociba ir ta, ka tam ļoti labs 
s t r ā v a s i z n ā k u m s . Tādam 
akumulatoram i z l ā d ē j o t i e s , 
iespējams iegūt 90°/o no ta enerģi­
jas daudzuma, kas patērēts akumu­
latoru lādējot. Bet svina akumula­
tora neērtiba pastāv ta smagumā. 
Svina atomsvars = 206,9. Uz 
katrām 96540 amper-sekundem nāk 
viens e k v i v a 1 e n t s, t. i. 103,45 gr. 
svina. Ša neērtiba sevišķi sajū­
tama pie pārnēsājamām batarejam. 
Aiz ša iemesla sen jau centas 
atrast svina akumulatora vietā citu, 
ar vieglāku metālu. 

Jaunākā laikā Ed i s o n s ieguvis šajā ziņā lielus panākumus. 
,.Edisona akumulatora" elektrodi, kurus tik bieži sāk lietot, 
pēdējā laikā sastāv no niķeļa tērauda, kurā margai līdzigi iegrie­
zumi. Šos iegriezumus piepilda ar masu, kurai ir elektroierosmes 

Zīm. № 305. Svina akumulators. 



spēja. Un proti: anodu piepilda ar dzelzs pulvera maisijumu 
ar grafitu, bet katodu — ar niķeļa peroksida, N i 2 0 3 , maisījumu 
ar grafitu. Kā elektrolitu lieto 20°/o-tigu kodigā kālija šķīdumu. 
Izlādes process tajā tāds pat, kā vienkāršā svina akumulatorā. 
Dzelzs pāriet šķīdumā kā k a t j o n i Fe - ' , bet niķeļa peroksids 
oksidē ūdeņraža jonus ūdenī. Akumulatora kapacitātes samērs 
ar masu daudz izdevīgāks nekā svina akumulatorā. Uz katru 
akumulatora masas kilogramu kapacitāte sastāda 2,9 vat-stundas. 
Aiz to enerģijas iznākums vājāks nekā svina akumulatorā, kas 
pie ša praktiskā aparāta ir diezgan liels trūkums. 

Zīm. № 306. Niķeļa akumu­
lators. 

Zim. N° 307. Chroma 
elements. 

Oksidējošo elektrodu lomu var izpildit ne tikai cietas vielas.škidrie depo-
bet ari elektrolitu ^šķīdumi un to joni, ja tie pieskaras nešķīsto- l a n z a t o r i -
šam elektrodam (katodam). Šādu piemēru mēs redzam B u n z e n a 
. c h r o m a e l e m e n t ā " (zīm. 307.). 

Ša elementa anods ir cinka platite, bet katods — retortu Chroma ele-
ogle. Elektrolits: kālija bichromata šķīdums sērskābē: ments. 

Z n / H 2 S 0 4 + K 2 C r 2 0 7 / ogle. 

Cinku elektrolitā iemērcot, attīstās cinka k a t j o n i : 

Zn + 2 F = Zn". 

Uz k a t o d a norisinās ūdeņraža jonu oksidešena ar div-
chromskābes anjoniem C r 2 0 7 " : 

C r 2 0 7 " + 14H- = 2 C r - + 7 H 2 0 + 6 F . 

Chroms, elementam strādājot, reducējas no sešvērtiga anjona 
trisvērtigā katjonā. 

Kopā ņemot visus augstāk minētos gadijienus, v i s u s Oksidētāju 
o k s i d ē t ā j u s varam uzlūkot kā skābekļa elektrodus, kuros definējums. 
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skābeklim piemīt noteikts šķīšanas spiediens. Ša šķīšanas spie­
diena lielums un tā tad ari dotā oksidētajā spraigums atkarājas 
no ta dabas. Visas šādas vielas spēj r a d ī t hidroksila anjonus 
vaj a i z v ā k t n o š ķ ī d u m a ūdeņraža katjonus: 

O + H 2 0 = 2 0 H ' + 2 F (sārmainā vidē) 
vaj 

O + 2H- = H.,0 + 2 F (skābā vidē). 

Kā rezultāts abos gadijienos rodas elektriskais lādiņš: 
2 X 96540 amper-sekundes uz katru brīvu vaj saistitu skābekļa 
atomu. Tā dabonam jaunu, o k s i d ē t ā j u e l e k f r o ķ i m i s k u 
d e f i n ē j a m u . 

« O k s i d ē t ā j u s s a u c t ā s v i e l a s , k u r ā m 
r e a k c i j ā p a l i e l i n ā s n e g a t i v a i s l ā d i ņ š 
v a j p a m a z i n ā s p o z i t i v a i s l ā d i ņ š . " 

Šeit pieder, piēm. katjoni: Fe"- , Sn—•, Tl—, Hg", kuri 
oksidēdami zaudē vienu vaj vairākus pozitivos lādiņus. No an­
joniem minami: M n 0 4 ' , C r . 2 0 7 " , N 0 3 ' . Ūdeņraža katjonus ūdenī 
oksidējot, tie pazudina pozitivos lādiņus, kā to augstāk redzējām 
divchromskābes piemērā. 

Reducējošie Gluži otrādi darbojas t. s. „ r e d u c e t a j i " . Tā, piem. kat-
etektrodi. joni : Fe" , Sn" , Cu*, Gr" oksidejoties uzņem pozitivo lādiņu un 

pāriet Fe"- , Šā"**, Cu", Cr—. Anjoni oksidejoties uzņem no 
ūdens skābekli un rada ūdeņraža jonus, piem.: 

S 0 3 " + H 2 0 + 2 F = S 0 4 " + 2H-

AsO/" - f H 2 0 + 2 F = A s 0 4 ' " + 2H-

No ta izvedams, ka 
« r e d u c e t a j i ir tās v i e l a s , kuru n e g a t i v a i s l ā d i ņ š 
r e a k c i j ā p a m a z i n ā s va j p o z i t i v a i s l ā d i ņ š pa­
l i e l i n ā s " . 

No svara atzimet, ka platinas elektrods, iemērkts elektrolitā, 
kurā atrodas dotais oksidētājs (vaj reducetajs) noteikti parāda šās 

Oksidējošie vielas o k s i d ē j o š o (vaj reducējošo) s p r a i g u m u . Tādā kārtā, 
. u n . ». pēc augstāk minētā definējuma, rodas iespēja atšķirt oksidējošās reducējošie v ° ' r 1 ' 

spraigumi. vielas no reducējošam ne tikai k v a l i t a t i v i , bet ar attiecigu 
galvanisku kombināciju elektroierosmes spēku ari k v a n t i t a t i v i 
mērot dažādu vielu oksidējošo un reducējošo spēju. Sekojošā 
tabelē pievesti dažu reducetaju un oksidētāju normālie spraigumi, 
kurus B a n k r o f t s (Bancroft) ieguvis O s t v a l d a laboratorijā. Katra 
tabelē pievestā viela ir o k s i d ē t ā j s attiecibā uz iepriekšējām un 
reduceta j . s attiecibā uz visām pēc tās sekojošām vielām. 

Sīkāki dati par šo jautājumu atrodami speciālās fizikālās un 
elektroķimijas rokas grāmatās. 
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Tabele 119. 
Reducetaju un oksidētāju normālie spraigumi pēc B a n k r o f t a 
(Bancroft), izmēroti attiecibā pret kalomeļa elektrodu (197. lp. p.). 

SnCĻ + K O H . . —0,861 voltu Hidroksilamins . . + 0 , 0 7 6 voltu 
Na.,s" —0,651 , NaHSO., . . . . . + 0 , 1 0 3 . 
Hidroksil- H 2 S 0 3 . + 0 , 1 5 8 ' , 

a m i n s + KOH —0,616 ,. F e S 0 4 + H 2 S 0 4 . + 0 , 2 3 4 . 
Cr (CH 3 COO) 2 +KOH-0 ,589 . Kalij-ferioksalats . + 0 , 2 8 6 . 
Pirogaiols + KOH - 0 , 4 8 2 „ J 2 + KJ . . . . . + 0 , 3 2 8 . 
Hidrochinons . . . - 0 , 3 2 9 . K s F e ( C N ) t f . . . • + 0 , 4 2 2 . 
Ūdeņradis + HC1 - 0 , 3 1 1 . K X r . , 0 T . . . . + 0 , 5 0 2 . 
Kalij-ferooksalats . - 0 , 2 7 5 . KNO, . + 0 , 5 7 7 „ 
C r ( C H 3 C 0 0 ) 2 . . - 0 , 1 9 6 . Cl, + KOH . . • + 0 , 6 2 6 . 
K 4 F e ( C N i 6 + K O H . —0,086 „ FeCt ; ) . + 0 , 6 7 8 . 
J.. + KOH . . - 0 , 0 7 0 . HNO a . + 0 , 6 9 7 . 
SnCl., + HCI . . . - 0 , 0 6 4 . HC10 4 . . . . . + 0 , 7 0 7 . 
KAsŌo - 0 , 0 5 4 „ Br 0 + KOH . . . + 0 , 7 5 5 „ 
N a H 2 P 0 2 . . . . - 0 , 0 4 4 „ H.,Cr.,0T . . . . . + 0 , 8 3 7 „ 
CuCĻ ± 0 , 0 0 0 . HČ1ŌS . . . . . + 0 , 8 5 6 . 
Na.,S.,0 3 + 0 , 0 1 6 , Br., + KBr . . . . + 0 , 8 6 5 „ 
Na.,SŌ 3 . . . . + 0 , 0 2 3 . K J 0 3 • + 0 , 9 2 9 „ 
Na. ,HP0 8 . . . . + 0 , 0 3 3 „ MnO., + KC1 . . . + 1 , 0 6 8 „ 
K 4 F e ( C N ) 6 . . . . + 0 , 0 3 5 , C1 . ,+ KCI : . . . + 1 , 1 0 6 . 
F e S 0 4 -t-0,073 , KMnQ 4 . . . . . + 1 , 2 0 3 . 

Trīsdesmit septita lekcija. 

TreSā elementu grupa. Bors. 

Atrašanās. — Borš. — Borūdeņraži — Bora trioksids, B 2 0 3 . — Bor-
skābe, H 3 B 0 3 . — Borāti. — Borpārskābe un tās sāļi. — Bora nitrids, BN. — 
Bora chlorids, BC13. — Bora fluorids, BF 3 . — Bora analoģija ar siliciju. — 

Tikai divi trešās grupas elementi dabā izplatiti plašāki un Atrašanās, 
atraduši praktisku pielietojumu: tie ir b o r s un a 1 u m i n i j s. 
Pārējie uzlūkojami kā .ret i" elementi. 

B o r s atrodas kā b o r s k ā b e , H 3 B 0 3 , ūdens tvaikos, kas 
Toskanā vērd no zemes un pazīstami kā „ f u m a r o l i " (ital. 
fumarole, soffioni). Šos fumarolus, kas satur ne vairāk kā 0,5°/o 
borskābes, koncentrē sevišķos baseinos un pēc tam iztvaicē 
(izmantojot fumarolu siltumu). No atsāļņa kristalizējas borskābe. 
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Tibetā dažos ezeros atgadās borskābes nātrija sāls, ko sauc 
b o r a k s u jeb t i n k a l u un kura sastāvs: N a 2 B 4 0 7 . Vidus 
laikmetā tas bij galvenais materiāls, no ka pagatavoja borskābi 
un citus bora 'savienojumus. Patlaban boraksu iegūst galvenā 
kārtā Burekas ezerā, Kalifornijā (Clear Lace). Borakss tur krista­
lizējas patstāvigi uz milziga sēkļa, ezera vidū. 

Bez tam bors atgadās kā borskābes kalcija sāls, C a 2 B 6 O u , 
Mazajā Āzijā un Nevadā, Ziemeļamerikā (pandermits, kolemanits) 
un kā natrija-kalcija sāls, N a B 0 2 . C a B 4 0 7 . 1 8 H 2 0 , Čilē (boronatro-
kalcits). Stasfurtas sāļu iegulumos atgadās magnija borāts: 
2 M g 3 B 8 0 1 5 . M g C l 2 (Stasfurtas boracits), ko līdzigi iepriekšējiem 
minerāliem pārstrādā boraksā un borskābē. 

Bors. Elements bors iegūstams, bora oksidu reducējot ar metālisku 
magniju pēc M u a s a n a (Moissan): 

B 2 O s + 3Mg = 3MgO - f 2B. 

Šam nolūkam karsē noslēgtā šamota tiģeli līdz sarkanai 
kvēlei maisijumu, sastāvošu no 3 d. B 2 O s un 1 d. Mg. Pēc 
reakcijas, kurā atdalās daudz siltuma, iegūto masu apstrādā ar 
karstu ūdeni un stipru sālsskābi — magnija un liekā bora 
oksida atdališanai. Šādā ceļā iegūtais bors ir brūns, a m o r f s 
pulveris. 

K r i s t ā l i s k u boru iegūst, bora trioksidu ar aluminiju 
reducējot. Tam nolūkam maisijumu no 50 d. bora trioksida, 
75 d. sausa sēra un 100 d. aluminija šamota tiģelī aizdedzina 
ar magnija lentu. Iegūto kausējumu vispirms apstrādā ar ūdeni, 
aluminija sulfida sadališanai. Pēc tam aluminiju izšķīdina sāls­
skābē, un paliekas apstrādā ar fluorskābi. Nešķīstošās paliekās 
atrodas spīdoši, melni kristāli, ar savu cietumu dimantam līdzigi. 
Viņu sastāvs: B 1 2 A1. Tīrs bors jaunākā laikā pagatavots, bora 
trichloridu elektriskā lokā ar ūdeņradi reducējot. 

Amorfais bors skābekli aizdegas tikai pie 700°, pārvēršoties 
bora trioksida: 

4 B + 3 0 2 = 2 B 2 0 3 . 

Tas vieglāk savienojas ar halogēniem, sevišķi ar fluoru. 
Slāpekļskābe boru oksidē borskābē. Vārot bors šķīst ari sār­
mos, radot borātus, piem.: 

2B + 2KOH + 2 H 2 0 = 2 K B 0 2 + 3H 2 . 

Karsējot bors savienojas ar slāpekli, radidams nitridu BN, 
kuram ļoti augsta kušanas temperatūra. 

Borūdegraži Bora oksidu ar magniju reducējot, ja pēdējais pārsvarā, 
(boram). r o r j a s b o r a u n magnija savienojumi (magnija b o r i d i : M g 3 B 2 

u. c ) . Tie ar sālsskābi sadaļas, pie kam rodas d a ž ā d u b o r -



- 209 -

ū d e ņ r a ž u m a i s ī j u m s . Frakcioneti destilējot, A. Š t o k a m 
(Stock) šo maisijumu izdevās zemā temperatūrā sadalit un atšķirt 
atsevišķus borūdeņražus. Viņu īpašības pētot, Š t o k s atrada, 
ka bors ta savienojumos ar ūdeņradi — č e t r v ē r t i g s (atšķiribā 
no pārējiem ša elementa savienojumiem, kuros tas trīsvērtigs) 
un stipri līdzigs savam kaimiņam nākošā periodiskās sistēmas 
grupā, t. i. o g l e k l i m (sal. 18 lekciju). Vienkāršākais no tiem, 
B ,H 6 , pēc sastāva līdzigs etānam. Šis , b o r o e t ā n s " iegūstams 
komplicētāku borūdeņradi B 4 H 1 0 (borobutanu) sadalot. Tas ir 
šķidrums, kas vārās pie 91° un sacietē p i e — 169°, gaisā diezgan 
pastāvigs, bet ātri sadaļas zem ūdens iespaida: 

B a H 6 + 6 H 2 0 = 2 H 3 B 0 3 + 6H,. 

Sālsskābei uz magnija boridu iedarbojoties, rodas galvenā 
kārtā b o r o b u t a n s , B 4 H 1 0 , kas vārās pie + 1 8 ° un sacietē pie 
— 1 2 0 ° . Gaisā tas aizdegas, bet pēdējam iztrūkstot, sadaļas 
lēni, pie kam bez boroetana rodas vēl citi borūdeņraži, kuru 
struktūra nav vēl pietiekoši noskaidrota: B 5 H 9 , B 6 H 1 0 , B 1 0 H 1 4 u. c. 
Visiem .šiem borūdeņražiem pretiga smaka. Tie ieelpojot rada 
galvas sāpes un vemšanu. Chlors un broms iedarbojas uz tiem 
tāpat, kā uz ogļūdeņražiem, un proti: izvietņo ūdeņradi, radot 
attiecigus halogenūdeņražus, piem.: 

B 2 H 6 + B r 2 = B 2 H 5 B r + HBr. 

B o r s v i s o s s a v i e n o j u m o s a r e l e k t r o n e g a t i -
v i e m e l e m e n t i e m i r t r ī s v ē r t i g s . 

Ar ^skābekli bors rada b o r a t r i o k s i d u jeb b o r a n - Bora triok-
h i d r i d u, B 2 0 3 . Šis savienojums rodas karsējot borskābi ' a 3 ' 
uz lodejamās liesmas: 

2 H 3 B 0 3 = B 2 0 8 4 - 3 H 2 0 . 

Boranhidrids pievelk no gaisa mitrumu un pārvēršas atpa­
kaļ borskābē. 

B o r s k ā b e , H 3 B 0 3 , atdalās kā baltas, zvīņainas plāksni- Borskābe, 
ņas karstam, piesātinātam boraksa šķīdumam pielejot koncen- H s B 0 3 -

tretu sālsskābi: 

Na 2 B 4 Ch + 2HC1 - f 5 H 2 0 == 2NaCl + 4 H 3 B O s . 

Ta ir visai vāja skābe : viņas disociacijas pakāpe priekš 
Vio-norm. šķīduma ir 0,01°/o. Elektrolītiskās disociacijas kon­
stante pie 25° = 6,5 X 1 0 " 1 0 . Borskābe 500 reiz vājāka nekā 
ogļskābe un 30000 reiz vājāka nekā etiķskābe. Domājams, ka 
disociejot atšķeļas tikai viens ūdeņraža jons: 

H 3 B 0 3 £ ± H- - f H 2 B 0 3 ' . 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 14 
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Ta nokrāso lakmusu sarkana vina krāsā, bet kurkumas 
papirits, borskābes šķīdumā saslapēts, izžūstot kļūst sarkani-
brūns. Neraugoties uz savu vājumu, borskābe viegli savienojas 
ar spirtiem, radot organiskus esterus, piem.: 

H 3 B 0 3 + 3C,H 5 OH = ( C , H 5 ) 3 B 0 3 + 3 H , 0 . 

Šie esteri sildot viegli izgaist, un d e g a r z a ļ u l i e s m u . 
Uz to dibināta diezgan jūtiga reakcija uz borskābi. Pētāmo 

vielu aplej mēģinājumu stobriņā ar 
5—10 cm 3 metil- vaj etilspirta un pie­
lej dažus pilienus koncentrētas sērskā­
bes. Pēc tam stobriņu aizbāž ar korķi, 
kurā divas caurules (zīm. 308.) un sa­
sildot tajā šķidrumu līdz vārišanās, pēdē­
jam pūš cauri gaisu degoša Bunzena 
degļa apakšējā caurumā. Ja šķidrumā 
ir borskābe vaj tās sāļi, liesma krāsojas 
zaļa. 

Borskābe ir gaistoša un ar ūdens 
tvaikiem pārtvaicejas. Ieliekot to uz 
platinas drāts liesmā, pēdējā kļūst zaļa. 
Zemā temperatūrā ta ūdenī šķīst vāji, 
bet šķīstamiba stipri pieaug līdz ar tem­
peratūru. 

Tas dod iespēju viņu pārkristalizet no karsta ūdens un 
attīrīt no piemaisījumiem. 

Zīm. 308. Liesmas krāso­
jums ar borskābi. 

T a b e l e 120. 

Borskābes šķīstamiba ūdenī (pēc D i 11 e s). 

Temperatūra: 0° 12° 20° 40° 62° 80° 102° 
Šķīstamiba: 1,95 2,92 3,99 6,99 10,42 16,81 29,12 gr. H 3 B 0 3 

100 gramos H ž O. 

Līdz 107° sildot, borskābe zaudē vienu ūdens molekulu 
un pārvēršas m e t a b o r s k ā b ē : 

H 3 B O s = H B 0 2 + H 2 0 . 

Pie 140° rodas t e t r a b o r s k ā b e , H 2 B 4 0 - , no kuras 
iegūstama lielākā daļa borskābes sāļu, starp citu, ari borakss 
(skat. zemāk): 

4 H B 0 2 = H 2 0 ' + H 2 B 4 0 7 . 



Atlikušais ūdens aiziet sarkanas kvēles temperatūrā, un tad 
rodas boranhidrids. 

Borskābei, kā vājai skābei, piemīt nelielā mērā ari dezin­
ficējošas īpašibas. Tās 3°/o-tigu šķīdumu lieto ārstniecībā rīkles 
un acu skalošanai iekaisumu gadijienos. To lieto ari dažādu 
smēru un „bora vates" izgatavošanai. Amerikā ar borskābi kon­
servē ēdamos produktus, galvenā kārtā gaļu. Tomēr tas nav 
pilnigi droši, jo borskābe veselibai kaitiga. 

Borskābes nātrija sāls jeb b o r a k s s , Na 2 B 4 O 7 . 10H 2 O, ir Borāti, 
dabigs produkts (sal. 208 lp. p.). Tā kā borskābe ir vāja 
skābe, borakss ūdens šķīdumā hidrolizējas un aiz ša iemesla 
šķīdumam s ā r m a i n a r e a k c i j a . Pirms hidrolizes notiek 
boraksa anjona hidratacija un šķīdumā rodas ortoborskābe un 
metaborskābe pēc nolīdzinajuma: 

B 4 0 7 " + 3 H 2 0 £ ± 2BO./ + 2 H 3 B O s . 

M e t a b o r s k ā b e s anjons reaģē ar ūdeni un rada brīvus 
hidroksila jonus (t. i. brīvu sārmu): 

BO./ + 2 H 2 0 ^ H 3 B O s + O H ' . 

Tabele 121. 
B o r a k s a š ķ ī s t a m i b a ū d e n ī ( P o g g i a l e ) . 

Temperatūra: 0° 10° 20° 40° 60° 80« 100° 
Šķīstamiba: 2,83 4,65 7,88 17,9 40,43 76,19 201,43 gr. 

N a 2 B 4 O 7 . 1 0 H 2 O 
100gramos ūdens. 

Karsējot borakss zaudē kristalizācijas ūdeni un pie 878° 
kūst, pārvērsdamies caurspīdīgā, stiklam līdzigā masā. Caur­
spīdīgie bezūdens boraksa' gabaliņi pievelk no gaisa mitrumu un 
paliek neskaidri. A u g s t ā t e m p e r a t ū r ā sakausētam stiklai­
nam boraksam s k ā b a r e a k c i j a , jo pēc sastāva tajā ir lieks 
boranhidrids. Un tiešam, boraksu var uzlūkot kā nātrija m e t a -
borata savienojumu ar boranhidridu: 

N a 2 B 4 0 7 = 2 N a B 0 2 + B 2 0 : ļ . 

Boraksa skābais raksturs izpaužas tamā, ka izkausētā 
boraksa šķīst citu metālu oksīdi. Pie tam rodas stikli, nokrāsoti 
dažādās krāsās, kas raksturigas boraksa izšķīdušā oksida metā­
lam. Šo apstākli izlieto kvalitativā analizē, vielu iepriekšējai 
pārbaudišanai. Platinas drāts saliektā galiņā sakausē nedaudz 
boraksa, un caurspīdīgā « b o r a k s a p ē r l ē " ieliek pētāmo vielu. 

14* 
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Tā, piem., d z e l z s oksidējošā liesmā pērli, krāso b r ū n u , 
bet reducējošā liesmā — z a ļ u . K o b a l t s oksidējošā liesmā 
pērlei piešķir v i j o l e tu krāsu, v a r š — g a i š i z i l u . 
C h r o m s oksidējošā liesmā pērli nokrāso d z e l t e n u , bet 
reducējošā liesmā — zaļu. Pēc O. L u c a (Lutz) pētijumiem, 
pērles krāsa zināmā mērā atkarājas ari no metāla daudzuma un 
no temperatūras. 

Šo boraksa Ipašibu, izšķīdināt sevī metālu oksīdus, izlieto 
ari technikā. Tā, piem. viegli oksidējošos metālus kausē zem 
bezūdens boraksa kārtas. Pēdējā no vienas puses aizsargā 
metālu no gaisa skābekļa, bet no otras — izšķīdina attīstijušos 
metāla oksīdus un pārvērš to s ā r ņ o s. Ari metālus salodējot, to 
virsmas tīra ar izkausētu boraksu. 

Citi borskābes sāļi pa lielākai daļai nav ūdenī izšķīdināmi. 
Bet tā kā borskābe ir vāja skābe, tās sāļi viegli šķīst pat atšķai­
dītās skābēs un tāpēc izkrīt tikai lieka amonjaka klātbūtnē. Tā, 
piem. b ā r i j a c h l o r i d a šķīdums dod ar boraksa šķīdumu un 
amonjaku b a l t u b ā r i j a b o r ā t a nogulsni. E t i ķ s k ā b a i s 
s v i n s rada ar boraksu b a l t u s v i n a b o r ā t a nogulsni. 
S u d r a b a n i t r ā t s nogulsnē baltu sudraba metaboratu: 

B 4 0 7 " + 2Ag- + 3 H 2 0 == 2AgB0. 2 + 2 H 3 B 0 3 . 

Sudraba borāts vārot paliek tumšāks un pārvēršas b r ū n ā 
sudraba oksidā: 

2AgBC\, + 3 H 2 0 == A g , 0 + 3 H 3 B 0 3 . 

Boraksu lieto podu rūpniecibā emalju pagatavošanai, bez 
tam to piejauc ari dažām s t i k l a sugām temperatūras izturibas 
palielināšanai, piem. lampu cilindriem, Jenas stiklam u. c. Tā 
kā boraksam vāji sārmains raksturs, tas lietojams ziepju vietā. 
Ar to sevišķi mazgā vilnainu drānu, kas caur to uzglabājas mīksta. 
Jā boraksu piemaisa stērķelēm, veļai gludinot rodas stiprāks 
spodrums. 

Borpārskābe 3°/o-tigu ūdeņraža peroksidu pielejot koncentrētam boraksa 
un tas sāļi. | ķ j ( j u r n a n i ) kam piemaisīts kodigais nātrijs, T a n a t a r s ieguva 

n ā t r i j a p e r b o r a t u , N a B 0 3 . 4 H , 0 , kā bezkrāsainus, ūdenī grūti 
šķīstošus kristālus. Sauss nātrija perborats uzglabājas nemaini-
damies, bet ūdens šķīdumā, it sevišķi vārot atdala skābekli. 
Nātrija perborats ir labs oksidētājs. Viņa izlietošana vilnas, 
papīra, zīda u. c. produktu balināšanai, kā ari «skābekļa vannu" 
pagatavošanai rādija sākumu jaunai neorganiskās rūpniecibas no­
zarei un netieši iespaidoja ari ūdeņraža peroksida iegūšanas 
metodu uzlabošanos. 
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Boranhidridu sildot amonjaka straumē, rodas b o r a n i t r ids , Bora nitrids, 
BN. Ta ir balta, amorfa, nekustoša un ūdenī neizšķīdināma viela, 
kas rodas pēc nolīdzinajuma: 

B 2 0 3 -+ 2NH 3 = 3H. 2 0 + 2BN. 

Bora nitrids, ūdenī vārot, lēni hidrolizējas: 

BN + 3 H , 0 = H 3 B 0 3 + NH 3 . 

Bors sildot savienojas ar chloru un rada b o r a trichloridu:Borachiorids, 
BCi3. 

2B + 3C1, = 2BC1 S . 
Tas ir bezkrāsains, loti gaistošs šķidrums. Vārās pie -(-13°, sa­

cietē pie —107° un gaisā kūp, attīstidams miglu, kas sastāv no 
sālsskābes un borsskābes. Bora chiorids ūdenī pilnigi hidrolizējas: 

BC1 3 4 3 H 2 0 = H 3 B 0 3 - f - 3HC1. 

Tā tad šis savienojums nav uzlūkojams kā sāls. Tas ir 
īsts b o r s k ā b e s c h l o r a n h i d r i d s , t. i. viņas hidroksilu grupu 
apmaiņas produkts pret chloru: 

B (OH) 3 — * BC1 3 . 

Vēl vieglāk pagatavojams b o r a t r i f l u o r i d s , B F 3 , un proti: BoraHuorids, 
boranhidridu ar sērskābi un kalcija fluoridu sildot: 3* 

B 2 0 3 + 3 C a F 2 + 3 H 2 S 0 4 = 2 B F 3 - f 3 C a S 0 4 -f- 3 H 2 0 . 

Ta ir bezkrāsaina gāze, kas sabiezē tikai pie —110°. Viegli 
šķīst ūdenī un lēni hidrolizējas, radot bez borskābes vēl kom­
pleksu — b o r o f l u o r ū d e ņ r a ž a s k ā b i , H B F 4 : 

4 B F 3 + 3 H 2 0 = H 3 B 0 3 +- 3 H B F 4 . 

Borofluorūdeņraža skābe uzlūkojama kā metaborskābes, H B 0 2 , 
atvasinājums, kurā katrs skābekļa atoms apmainits pret diviem 
fluora atomiem. Ta ir ūdens šķīdumā stabila un tāpēc tieši iegū­
stama ar fluorūdeņraža skābi iedarbojoties uz borskābi: 

H 3 B 0 3 4 - 2 H 2 F 2 = H B F 4 4 - 3 R , 0 . 

Ta — stipra skābe. Viņas sāļi ūdenī šķīst un nehidrolizejas-
Vāji šķīst tikai K B F 4 . 

Borofluorūdeņraža skābe un tās sāļi savā raksturā līdzīgi Bora lidziba 
silicijfluorūdcņraža skābei un sāļiem, par kuriem runāsim silicijam silicijam 
veltītā lekcijā. Ša līdziba, kā ari borūdeņražu sastāvs, šo ele­
mentu oksidu skābais raksturs un spēja radit poliskābes (poli-
boratus un polisilikatus) atkal norāda uz bora analoģiju ar siliciju. 
Beidzot, bors un silicijs ir tipiski m e t a l o i d i , turpretim to homo-
logiem (piem. alumīnijam un germanijam) ir tīri m e t ā l i s k s 
raksturs. 
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Trīsdesmit astotā lekcija. 
Trešā grupa (turpinājums). Alumīnijs, gallijs, indijs, 

tallijs. 
Aluminijs. — Atrašanās. — Alumīnija iegūšana. — īpašības. — Izlie­

tošana. — Aluminija kausējumi. — Termita metode. — Alumīnija oksids, Al 2 0 3 . — 
Alumīnija hidroksīds, Al(OH)3. — Aluminija karbids. — Aluminija nitrids, A1N.— 
Aluminija sulfids, A12S3. — Aluminija chlorids, A1C!3. — Aluminija bromids un 
jodids. — Aluminija acetats, Al(CH3COO)3. — Aluminija fosfāts, A1P0 4. — 
Aluminija sulfāts, AI 2 (S0 4 ) 3 .18H 2 0. — Gallijs un indijs. — Gallija savieno-
nojumi. — Indijs. — Tallijs . — Atrašanās. — Metāliskais tallijs. — Tallija 
valence. — V i e n v ē r t ī g a tallija savienojumi (tallosavienojumi). — Trīs-
vērtiga tallija savienojumi (tallisavienojumi). — Tallija izotopi .— Rādijs C".— 
B o r a a p a k š g r u p a s elementu pārskats . — Fizikālās īpašibas. — Ķī­
miskais raksturs. — Valence. — Elektriskā tieksme. — Savienojumu rašanās 
siltumi. . 

Aluminijs, AI. 
Atrašanās. Visvairāk izplatits no trešās grupas elementiem ir aluminijs. 

Kā oksids, A l 2 O s (mālainis), tas ieiet dažos dārgakmeņos: r u b i n i 
nokrāsoti ar chroma oksida piemaisījumu sarkani; niecigi titāna 
piemaisījumi piešķir z a f i r i e m zilu krāsu; parastie k o r u n d i no­
krāsoti ar dzelzs piemaisījumu brūnā krāsā. Vēl lielākā mērā 
dzelzs oksids atrodas tā saucamā s m i r ģ e l ī , ko lielā cietuma dēļ 
lieto metālu un akmeņu polešanai. Mālaina hidratu, A l 2 0 3 . 2 H 2 0 , 
sajauktu ar kramaini, lielos daudzumos atrod Francijas dienvidos, 
Boksas apvidū, un tas pazīstams zem nosaukuma „ b o k s i t s " . 
Tas ir galvenā izejviela aluminija un ta savienojumu iegūšanai. 

Tāļak, aluminijs ir l a u k š p a t u ( K A l S i 3 0 8 ) — zemes 
čaulas galvenās sastāvdaļas, kā ari v iz lu (KAlSi0 4 ) pamatelements. 
Šie minerāli pēc sava ķimiskā sastāva ir kālija un aluminija 
dubultsilikati. Ūdenim un ogļskābei uz šiem silikātiem ilgi 
iedarbojoties, rodas m ā l i . Tīriem māliem balta krāsa un sastāvs 
atbilst formulai: H 2 A l 2 ( S i 0 4 ) 2 . H 2 0 . Tie ir ortosilicijskābes, H 2 S i 0 4 , 
skābais sāls un tādā gadijienā saucas k a o l i n s jeb p o r c e l ā n a 
māl i , jo tiek lietoti porcelāna izstrādājumu pagatavošanai. Parastie 
māli satur dzelzs oksida, smilšu, kaļķakmeņa u. c. piemaisijumus, 
aiz ko ir sarkani-brūni. No tiem izgatavo ķieģeļus un podnie-
cibas izstrādājumus. 

Metāliskā aluminija iegūšanai ļoti svarigs izejmateriāls ir 
minerāls k r i o l i t s jeb nātrija un aluminija dubultfluorids: Na 3 AlF 6 . 
Tas atrodas lielos vairumos Grenlandē. 

Aluminiju pirmo reiz ieguva V ē l e r s (Wōhler) 1828. g. ar 
Alumīnija . . . . . , ' . . * . . . . V . .... . J & 

iegūšana, nātriju iedarbojoties uz bezūdens alumīnija chlondu: 
A1C1, + 3Na = 3NaCI -4- AI. 
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Kaut gan S. K l e r - D e v i l s (St. Claire Deville) šo metodi 
vēlāk techniski papildināja, tomēr ša metāla (ko toreiz sauca par 
«sudrabu no māliem") cena bij tik liela, ka nebij vēl domājama 
ta pielietošana praktiskiem nolūkiem. Tikai pēc tam, kad 
B u n z e n s (Bunsen) atrada, ka aluminijs [iegūstams alumīnija 
chlorida un chlornatrija kausējumu elektrolizejot, ša metāla cena 
kritās jau tik zemu, ka šimbrīžam tas konkurē ar visletakiem 
metāliem: cinku un pat dzelzi. 

• i 
h i 1 m 1 \ i-1 T ! . • 

' i 

ŗ 

1 ļ % i 

; 

t 
1 
| 

T ~ 
: l 

_L 

-T T " 'I • T " " ~ 1 1 r • — L f—• r -T T " 

-* ' • 1 ' 1 ! 
i ; 

r - • '•> : 

Zīm. X?-309. Aluminija elektrolītiska iegūšana (Bil l i ters) . 

Tagad aluminiju iegūst vienigi aluminija oksida šķīdumus 
i z k a u s ē t ā kriolitā, Na 3 AlF 6 , elektrolizejot. Šo procesu izdara 
lielās dzelzs vannās (zīm. 309), kas izliktas ar ogli. Vannas ar 
dzelzs sliedēm savienotas ar dinamomašinas negativo polu. Anodi 
ir no ogles, kas elektrolizē oksidejas: 

A Ļ 0 3 + 3C = 2A1 + 3CO 

2 A 1 2 0 3 +• 3C = 4A1 + 3CO,. 

Ari karsēšanu izdara ar elektrisko strāvu, aiz ko aluminija 
iegūšana saistita ar lielu elektriskās strāvas patēriņu (uz 1 kilogr. 
aluminija apm. 30 kilovatstundas). Tāpēc aluminija fabrikas ceļ 
ūdenskritumu tuvumā, kas dod lētu elektrisko enerģiju, vaj ari 
tādās vietās, kur lēts kurināmais. 

Anodus sākumā nolaiž tik zemu, ka rodas elektriskais loks. 
kurā izkausē kriolitu. Pēc tam pieliek aluminija oksidu un izdara 
elektrolizi pie 8 voltu spraiguma. Sadaļas tikai aluminija oksids, 
kam mazāks sadališanās spraigums nekā aluminija fluoridam 
(sal. I. s., 343. lp. p.). Pa sevišķiem caurumiem pa laikam no­
laiž aluminiju, kas sakrājas vannas dibina. 



Aluminija iegūšanā ievedot elektrolitisko metodi, cenas uz 
to ievērojami kritās un šis metāls stipri izplatijas: 

Gads: 
Cena par 1 kilogr.: 

markas 
Vispasaules raža: 

metr. tonnas 

1854. * 2400 — 
1857. 240 
1885. 74 — 
1891. 8 — 
1902. 2 7800 
1906. 3,5 14500 
1912. 1,5 61100 

Aluminijs — balts metāls, viegli izstiepjams drātī un vel­
mējams. Tam ļoti mazs īpatnējais svars: 2,583. Kūst pie 657° 
un vārās pie 1800°, izturīgs ūdenī un gaisā. Viegli šķīst at-
šķaiditā sālsskābē, grūtāki sērskābē, bet pavisam nešķīst pat kon­
centrētā slāpekļskābē. Kodigie sārmi izšķīdina aluminiju, radot 
a l u m i n a t u s (aluminijskābes sāļus, skat. zemāk). Aluminiju pār­
klājot ar dzīvsudraba amalgamu (kas izdarāms, aluminija platiti 
iemērcot sublimata šķīdumā un dzīvsudraba nogulsni ierīvējot 
metālā), tas kļūst a k t ī v s . Tas šķīst ātrāki atšķaiditās skābēs un 
sadala pat ūdeni. Caisā tas ātri oksidejas, pārklādamies ar baltu 
irdenu oksida kārtu, kas uz metāla virsmas „aug" kā sūna. 

Aluminijs sildot savienojas ar slāpekli un rada nitridu, A1N. 
Vēl vieglāk aluminijs savienojas ar halogēniem. J a maisijumam 
no 2 d. aluminija pulvera un 1 d. joda uzpilinām ūdeni, no­
risinās strauja reakcija, kurā daļa joda izgaro kā vijoleta migla. 

Aluminiju lieto visur, kur vajadzigs viegls metāls, piem. 
gaiskuģniecibā, automobiļu un velosipēdu būvē, zinātniskiem 
instrumentiem u. t. t. Pateicoties tam apstāklim, ka aluminijs 
izturigs pret gaisa un ūdens iedarbibu, no ta izgatavo ari virtuvju 
traukus. Tas ieteicami vēl jo tāpēc, ka aluminija savienojumi 
(pretēji vara un svina savienojumiem) nav veselibai kaitīgi. 
Aluminijam ļoti laba elektribas vaditspēja un tāpēc no ta pēdējā 
laikā bieži vien izgatavo elektriskos vadus. Aluminija īpatnējā 
vaditspēja gan divreiz mazāka nekā varam, bet ša starpiba pilnigi 
kompensējas ar to, ka aluminijs trīsreiz vieglāks nekā varš. Aiz 
to aluminija kabelis izmaksā tomēr tikai pusi no ta, ko maksā 
vara kabelis ar vienādu elektribas vadītspēju. 

Aluminija mechanisko īpašibu uzlabojums sasniedzams to 
sakausējot ar citiem metāliem. Aluminija kausējumi ar magniju, 
s a t u r o š i 10°/o—25°/Q magnija, pazīstami k ā m a g n a l i j s . Šiem 
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kausējumiem balta krāsa, liela stiepes pretestiba un mazāks 
īpatnējais svars hekā tīram aluminijam. Aluminija kausējumu 
ar 4 % vara un 0,5°/o mangāna sauc d u r a l i j u un tas sevišķi 
izturigs. A l u m i n i j a b r o n z a satur 5%—10° /o aluminija un 
90°/o—95°/o vafa. Ta ļoti cieta, ar zeltainu spīdumu un piesitot 
izdod skaistu skaņu. 

Aluminiju, pateicoties ta lielai tieksmei pret skābekli, lieto Termīta 
metalurģijā kā enerģisku r e d u c e t a j u . Tā, piem., ļoti daudz metode, 
aluminija lieto dzelzs un tērauda metalurģijā, dzelzs oksiduļa 
piemaisijumu izskaušanai, ar ko sasniedzams blīvs, no burbulišiem 
tīrs lējums. Pēc G o l d š m i t a (Goldschmidt) metodes iegūst 
mangānu, chromu un citus metālus, reducējot to oksidus ar smalku 
aluminiju. Metāla oksidu samaisa ar aluminiju šamota tiģelī un 
maisijumu aizdedzina ar «aizdedzināmo ķirsi", kas sastāv no 
magnija maisijuma ar bārija peroksidu. Reakcija notiek pēc se-
košiem nolīdzinajumiem: 

C r 2 0 3 + 2AI = A 1 2 0 3 + 2Cr 

3 M n 0 2 + 4A1 = 2A1 2 0 3 + 3Mn + 384500 cal. 

Šajās reakcijās attīstās tik liels siltums, ka visa masa no­
kaist līdz 3000°, reducētais metāls izkūst un saplūst trauka dibina 
vienā gabalā. Ar šo «termīta" metodi iegūst metālus t ī r ā veidā, 
kamēr kausējot elektriskā krāsnī tiem piemaisas vienmēr diezgan 
daudz oglekļa. 

Bez šādā ceļā iegūtā metāla, ne mazāk vērtiga ir « a l u m i -
n o t e r m i s k ā s r e a k c i j ā s " attīstitā enerģija. Aluminijam uz 
dzelzs oksida rēķina sadegot, attīstās ne mazāk kā 184600 cal : 

F e 2 0 3 + 2A1 = Al 2 O s + 2Fe + 184600 cal. 

Šis apstāklis pamudināja G o l d š m i t u augstu temperatūru 
sasniegšanai lietot «karsējamos maisijumus", kas sastāv no 75°/o 
dzelzs oksida un 25°/o aluminija. Ar parastiem siltuma avotiem 
(og'i, gāzi u. t. t.) salīdzinot, « t e r m i t a m " ta priekšrocība, ka 
aluminijs sadeg ārkārtigi ātri (dažās sekundēs) un atdalījies sil­
tums koncentrējas vienā vietā, caur ko sasniedzama apm. 3000° 
temperatūra. Termitu lieto dzelzs gabalu un sevišķi dzelzsceļu 
sliežu salodešanai. Dzelzs oksida maisijumu ar aluminiju iepilda 
magnezita tīģelī, kura apakšējais caurums aizklāts ar dzelzs plati. 
Izkausētā dzelzs iztek pa apakšas caurumu telpā starp salodēja­
miem dzelzs gabaliem (zīm. 310). 

Augstāk aprakstitā aluminotermiskā metodē kā blakus pro- Aluminija ok-
dukts rodas a l u m i n i j a o k s i d s kristāliskā veidā. Tas ļoti sids, A l 2 0 3 . 
ciets un tāpēc tiek lietots slīpēšanai smirģeļa vietā zem a l u n d a 
nosaukuma. Sprāgstošās gāzes liesmā aluminija oksids kūst un 
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sacietējot rada homogenus kristālus, kas noslīpējot neatšķiras no 
dabigiem korundiem. Pieliekot nedaudz chroma oksida, šie 

Zīm. № 310. Dzelzs salodešana ar „termitu" pec G o l d š m i t a metodes. 

māksligie dārgakmeņi kļūst sarkani; tie ir māksligi rubini („ko-
rubini") ; piemaisot titānu, rodas māksligi zafiri. Šie māksligie 
dārgakmeņi kā pēc sastāva, tā ari īpašibam ne ar ko neatšķiras 
no dabigiem un tiem tāda pat cena, kā pēdējiem. 

Amorfais aluminija oksids jeb m ā l a i n i s rodas karsējot 
aluminija hidroksidu: 

2A1(0H) 3 = A l 2 0 3 + 3 H 2 0 . 

Aluminija A l u m i n i j a h i d r o k s i d s (mālaina hidrats) rodas kā amorfs 
h | u n m d S ' k a ' * s n ° g u l S I U S . sārmiem un amonjakam iedarbojoties uz alumi-

3 ' nija sāļiem. Pēdējie ūdens šķīdumā rada trīsvērtigu katjonu 
AI - " , kas ar hidroksila joniem rada hidroksida nogulsni: 

A I - + З О Н ' = Al(OH) 3 . 

Aluminija hidroksids viegli šķīst skābēs, kā ari liekā šarmā: 

Al(OH) 3 + 3H- -ļ± A I - + 3HOH 

Al(OH) a + ЗОН' ^ ± A10 3 " ' ­ f 3HOH 

vaj Al(OH) 3 + О Н ' ^ > A 1 0 2 ' + 2H a O. 

No ta redzams, ka aluminija hidroksids (līdzigi cinka hidr­

oksīdam) a m f o t e r s e l e k t r o l i t s . Skābos šķīdumos tas rada 
aluminija k a t j o n u : 

Al(OH) 3 —t A I - + З О Н ' , 
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bet sārmainā vide aluminijskabes a n j o n u : A10 3 " ' vaj A I 0 2 ' : 

H,A10 a ŗzt 3H- - f AlO„* 

vaj HA10., 7 - » H- 4 - A10./. 

Tā kā aluminijskābe ļoti vāja, tās sāļi ( a l u m i n a t i ) viegli 
hidrolizējas. Aluminata šķīdumam sārmā pielejot chloramonija 
šķīdumu, rodas aluminija hidroksida nogulsnis. Amonija katjoni 
dod ar hidroksila joniem vāji disocietu amonija hidroksidu: 

NH 4" + O H ' ^ NH 4 OH, 

aiz ko hidroksila jonu koncentrācija šķidumā p a m a z i n ā s un 
reakcijas 

Al(OH) 8 + O H ' ^ ± AlO./ + 2H.,0 

līdzsvars, pēc aktivo masu likuma, pārvietojas pa k r e i s i , t. i. 
aluminija hidroksida attīstišanās virzienā. 

Aluminija hidroksidu t e c h n i s k - i iegūst no minerāla bo k-
s i t a (sal. 214. lp. p.), kas satur 50°/o—70% aluminija oksida kopā 
ar dzelzs oksidu, kramaini un citiem piemaisījumiem. Tīra alu­
minija hidroksida iegūšanai-lieto divas metodes. Pēc p i r o g c -
n e t i s k ā s L e š a t e l j ē (Le Chatelier) m e t o d e s , sausu boksītu 
karsē kopā ar zodu. Tad rodas nātrija aluminats, ko izvelk ar 
ūdeni: 

A l 2 0 3 + N a 2 C 0 3 — 2NaA10 2 + C0. 2 . 

Pēc tam, iegūtā šķīdumā laižot oglekļa dioksidu, nogulsnē 
aluminija hidroksidu: 

2NaA10 2 + C 0 2 + 3 H 2 0 = 2A1(0H> 3 + N a 2 C 0 3 . 

Reakcijā attīstijušos zodu laiž atpakaļ nodarbē. 
Pēdējā laikā visbiežāk lieto s l a p j o B a i j e r a (Bayer) m e ­

todi . Sasmalcinātu boksitu kopā ar kodigā nātrija koncentrētu 
šķīdumu autoklavā silda līdz 170° : 

A 1 2 0 3 + 2NaOH = 2NaA10 2 + H 2 0 . 

Šādi iegūto nātrija aluminatu atšķaida ar ūdeni un sajauc 
ar iepriekš pagatavotu aluminija hidroksidu. Nātrija aluminats 
šādos apstākļos gandrīz pilnigi hidrolizējas un pārvēršas alumi­
nija hidroksida, bet palikušo sārmu laiž atpakaļ nodarbē: 

2NaA10 2 + 4 H 2 0 = 2A1(0H) 3 + 2NaOH. 

Aluminija hidroksidu šajā reakcijā pieliek Šķīduma pārsāti-
našanas novēršanai (sal. I. s., 115. lp. p.). Jaunākā laikā likts 
priekšā iegūt aluminija hidroksidu no a l u m i n i j a n i t r i d a , ko 
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pagatavo pec S e r p e k a metodes (skat. zemāk). Aluminija nitrids 
ūdeni hidrolizējas, pārvērsdamies hidroksīdā pēc nolīdzinajuma: 

A1N + 3 H , 0 == Al(OH) 3 + NH 3 . 

Amonjaks šajā reakcijā rodas kā blakus produkts (sal. I. s., 
147. lp. p.). Aluminija hidroksids karsējot pārvēršas aluminija 
oksidā un tāpēc uzlūkojams kā svarigs starpprodukts metāliskā 
aluminija iegūšanā. 

Aluminija Aluminija oksidu kopā ar ogli karsējot elektriskā krāsnī, 
rodas a l u m i n i j a k a r b i d s , šāda sastāva: A1 4C 3 . Šis karbids nav 
acetilena atvasinājums (kā piem. kalcija karbids, 114. lp. p.), bet 
gan metāna atvasinājums, jo tas ar ūdeni sadaļas pēc nolīdzina­
juma (sal. I. s., 240. lp. p . ) : 

A1 4C 3 -f- 1 2 H , 0 = 4A1(0H>3 + 3CH 4 . 

Aluminijani- A l u m i n i j a n i t r i d s pēc S e r p e k a metodes iegūstams 
trids, AlN. alumīnija oksida maisijumu ar ogli karsējot elektriskā krāsnī, 

slāpekļa straumē, līdz apm. 1600°: 

A l a 0 3 + 3C + 2N = 2A1N + 3CO. 

Tas ir amorfs balts pulveris, kas pie 2300° disociē ele­
mentos. Vārot ūdenī, tas sadaļas, radidams aluminija hidroksidu 
un amonjaku: 

AlN + 3 H 2 0 = Al(OH) 3 + NH 3 

un šajā ziņā uzlūkojams kā svatiga izejviela amonjaka un alu­
minija iegūšanai (sal. I. s., 147. un II. s., 219. lp. p.). 

Aluminija Aluminija sulfida iegūšanai samaisa aluminija pulveri ar 
sulfīds, Al 2s 3 . s g r U ) f o r m u i a j A l a S 3 atbilstošos samēros, un maisijumu tīģelī 

aizdedzina ar magnija lentu ( F o n z e s - D i a c o n ) . Kad beidzas 
reakcija, kas norisinās atdalot daudz siltuma, rodas dzelteni-
peleka masa, kas ož pēc sērūdeņraža. Aluminija sulfids ener­
ģiski reaģē ar ūdeni, atdalot 6ērūdeņradi/ 

A1 2 S 3 + 6 H 2 0 = 2A1(0H) 3 + 3H 2 S. 

Aiz to amonija sulfidu pielejot aluminija sāļu šķīdumiem, 
rodas nevis aluminija sulfids, bet tieši ta hidrolizes produkts, 
aluminija hidroksids, piem.: 

A 1 2 ( S 0 4 ) 3 + 3(NH 4 ) 2 S + 6 H 2 0 = 2A1(0H) 3 + 
+ 3 ( N H 4 ) 2 S 0 4 + 3H 2 S 

jeb jonu reakcijas veidā: 

2 A 1 - + 3 S " + 6 H 2 0 = 2A1(0H) 3 + 3 H 2 S . 

Aluminija Metālisko aluminiju vaj aluminija hidroksidu izšķīdinot sāls-
A ļ C ļ 3 ' skābē, rodas a l u m i n i j a c h l o r i d s , kas no ūdens šķīduma 
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kristalizējas kā hidrats: A1CI 3 . 6 H 2 0 . Šis hidrats viegli šķīst 
ūdenī un spirtā, gaisā izplūst un ūdens šķīdumā pa daļai, hidro­
lizējas. Aiz to aluminija chlorida šķīdumam skāba reakcija un 
no ta pamazam atdalās aluminija nidroksida (vaj bāziskā sāļa) 
nogulsnis. Sildot līdz ar ūdens tvaikiem tas atdala chlorūdeņ-
radi, un paliek tikai aluminija oksids: 

2A1C1S + 3H._,0 = 6HC1 + A 1 2 0 3 . 

B e z ū d e n s a l u m i n i j a c h l o r i d s pagatavojams pēc 
Š t o k h a u z e n a un G a t e r m a ņ a (Stockhausen un Gattermann) 
metodes aluminiju karsējot chlora straumē: 

2A1 - f 3C1, == 2A1CĻ 

Grūti kausējama stikla caurulē, kurā aluminija graudiņi, 
laiž chloru un karsē dedzināmā krāsnī (zīm. 311). Caurulē rodas 

Zīm. № 311. Aluminija chlorida pagatavošana un sublimēšana. 

aluminija chlorids, kas pāriet ievāktuvē. Tas gaisā kūp un pie­

velk mitrumu, kāpēc uzglabājams aizkausetos traukos. Bezūdens 
aluminija chlorids kūst zem spiediena pie 193°, sublimejas pie 
184°, šķīst ūdenī, spirtā un ēterī, atdalot daudz siltuma. 

Aluminija chlorida tvaiku blīvums zemā temperatūrā (pēc 
N i l s o n a un P e t t e r s o n a pētijumiem) atbilst formulai 
Al 2CI f i . Bet temperatūrās virs 700° tvaikos pastāv tikai vien­
kāršas molekulas A1C13. Noteicot rnolekularsvaru ēterī pēc vārī­
šanās temperatūras paaugstināšanās, ari atrasta vienkārša for­
mula A1C13. 

A l u m i n i j a b r o m i d s un j o d i d s karsējot pagatavo­
jami no elementiem: 

2A1 - f 3Br 2 = 2AlBr 3 . 
2A1 - f 3 J 2 = 2A1J 3. 

Aluminija bromids kūst pie 93° un vārās pie 260° ; stipri šķīst 
ūdenī, kā ari acetonā un sērogleklī. No ūdens šķīduma kristali­
zējas hidrats: AlBrg.GI-^O. Aluminija jodids kūst pie 125° un 
vārās pie 350°, sadalidamies pa daļai elementos; šķist ūdenī, 

Aluminija 
bromids un 
jodids, AlBr3 

un A1J3. 



atdalot siltumu, ka ari spirta, ēteri un serogleklī. Aluminija 
bromids un jodids deg skābekli: 

2AlBr : ļ + 3 0 = A I 2 0 3 + 3Br 2 

2 A 1 J 3 ' + 3 0 = AĻO,, + 3 j J 

Tas pierāda, ka aluminija tieksme pret skābekli daudz lielāka 
nekā pret halogēniem. 

Aluminija A l u m i n i j a a c e t a t s pagatavojams aluminija hidroksidu 
Al(CH 3 COO)3 ' zšķīdinot etiķskābē. Tas ūdeni stipri hidrolizējas, radot bāziskos 

acetatus, un to lieto kā kodni, krāsojot ar alizarina krāsām. Kā 
vājāku dezinfekcijas līdzekli, un proti: zobu un ievainojumu skalo­
šanai lieto t. s. .liquor aluminii acetici", ko pagatavo samaisot 
alumīnija sulfāta un nātrija acetata šķīdumus, un hidrolizē 
radušos brīvo etiķskābi neitralizējot ar kalcija karbonātu. 

Afos7a'ts'a Nātrija fosfāts nogulsnē no aluminija sāļu šķīdumiem 
AIPO4'. neitrālu a l u m i n i j a f o s f ā t u , A1P0 4 , kas līdzigā mērā šķist 

kā skābēs, tā ari sārmos: 

A 1 P 0 4 + 2H- = A I - + H. ,P0 4 

A1P0 4 4 6 0 H ' = A10 3 " ' 4 - P 0 4 " ' 4 - 3 H 2 0 . 

Aluminija A l u m ī n i j a s u l f ā t u fabrikas apmēros iegūst aluminija 
hidroksidu izšķīdinot sērskābē; kristalizējas no ūdens šķīduma 

1 8 Н Д 3 ' k ā hidrats A l 2 ( S 0 4 ) 3 . 1 8 H s O ; ūdenī šķīst ļoti labi: 

Tabele 122. 
* A l a ( S 0 4 ) - 3 . 1 8 H 2 0 šķistamiba 100 gramos ūdens. 

Temperatūra: 
100 gr. ūdens izšķīdina: 

A 1 2 ( S 0 4 ) 3 . 1 8 H 2 0 . 

0° 86,85 gr. 

10° 95,8 , 

20° 107,35 . 

30° 127,6. , 

40° 167,6 , 

60° 262,6 , 

80° 467,3 . 

100° 1132 l 

Ar vienvertigu metālu (piem. K, Na, NH 4 , Tl) sulfātiem alu­
minija sulfāts rada d i v s ā ļ u s pēc kopējas šēmas: M e 2 S 0 4 . 
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A 1 2 ( S 0 4 ) 3 . 2 4 H 2 0 (Me = vienvērtīga metāla simbols), kas pazī­
stami kā a l a u n i . Dažādu metālu alauni savā starpā izomorfi. 
Tie kristalizējas lielos pareizos oktaedros. No maisitiem šķīdu­
miem tie kristalizējas kā maisiti kristāli, kuru sastāvs mainas 
n e p ā r t r a u k t i līdz ar atsāļņu satura maiņu. Pēc jaunāko laiku 
uzskatiem šādi kristālu « i z o m o r f i m a i s ī j u m i " , kuriem pilnigi 
homogena uzbūve, ir dažādu individu c i e t i š ķ ī d u m i viens 
otrā. P ē c V a n t - H o f a domam cietie šķīdumi pilnigi līdzīgi 
parastiem šķidriem šķīdumiem un padoti tiem pašiem vispārējiem 
likumiem (sal. I. s. 119 un 214 Ip. p.). 

No k o m p l e k s u sājiem alauni un citi d u b u l t s ā ļ i atšķiras 
tajā ziņā, ka tie ūdens šķīdumā pilnigi sadaļas sastāvdaļās un 
nerada kompleksu jonus (sal. 98 lp. p . ) : 

M e 2 S 0 4 . A l 2 ( S 0 4 ) 3 M e 2 S 0 4 + A 1 2 ( S 0 4 ) 3 . 

Visbiežaki praktiķa lieto kalija-aluminija alaunu: K 2 S 0 4 . A 1 2 ( S 0 4 ) 3 . 
2 4 H 2 0 . Sildot tas zaudē ūdeni un pārvēršas bezūdens masā: 
alumen ustum. 

Alaunu šķīstamiba pamazinās, vienvērtiga metāla atom-
svaram palielinoties. Tas uzskatami redzams sekošā tabelē. 

Tabele 123. 
Alaunu šķīstamiba ūdenī. 

Sastāvs Šķīstamiba 

N a 2 S 0 4 . A l 2 ( S 0 4 ) 3 . 2 4 H 2 0 

K 2 S 0 4 . A l 2 ( S 0 4 ) 3 . 2 4 H 2 0 

( N H 4 ) , S 0 4 . A 1 2 ( S 0 4 ) 3 . ? 4 H 2 0 

R b 2 S 0 4 . A 1 2 ( S 0 4 ) 3 . 2 4 H 2 0 

C s 2 S 0 4 . ' A l 2 ( S 0 4 ) 3 . 2 4 r i 2 0 

100 gr. ūdens pie 13° izšķī­
dina 46,7 gr. sāļa 

100 gr. ūdens pie 20° izšķī­
dina 15,1 gr. sāļa 

100 gr. ūdens pie 20° izšķī­
dina 13,6 gr. sāļa 

100 gr. ūdens pie 17° izšķī­
dina 2,27 gr. sāļa 

100 gr. ūdens pie 17° izšķī­
dina 0,619 gr. sāļa 

Uz alaunu nevienādas šķīstamibas pamata iespējams atdalit 
sārmu metālus vienu no otra. 

Aluminija sulfātu un alaunu lieto krāsošanā kā kodni. Patei­
coties hidrolizei, šķiedru vaj vilnas porās atdalās aluminija hidr-
oksids, kam piemīt īpašiba adsorbet (uzsūkt) dažas organiskas 
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krāsas, piem. alizarinu. Bez tam aluminija sāļus lieto papīra 
rūpniecībā, ādu miecēšanā un citās technikas nozarēs. 

Gallijs un indijs (Ga, Jn) . 
Gallijs un ta 1869. gadā D. J . M e n d e ļ e j e v s uz periodiskās sistēmas 
savienojumi .p a m a { a ņ s jp pareģoja kāda elementa esamibu, kas 

radniecisks alumīnijam. Viņš to nosauca eka-aluminiju, un, ņemot 
vērā ta vietu periodiskā sistēmā, paredzēja ta ipašibas. 1875 gadā 
L e k o k de B o a b o d r a n s (Lecoq de Boisbaudran) atklāja cinka 
māneklī jaunu elementu, kas pēc atomsvara un īpašibam pilnīgi 
apstiprināja M e n d e ļ e j e v a pareģojumus. Viņš to nosauca 
g a l l i j u . Ša elementa spektrā raksturīgas divas vijoletas līnijas. 

G a l l i j s — balts metāls ar zemu kušanas temperatūru 
(30,2°). Gallijs, līdzīgi alumīnijam, uzrāda amfoteru raksturu un 
šķist sālsskābē un sārmos. Gallija kausējumi ar aluminiju parastā 
temperatūrā šķidri un sadala pat ūdeni. Gallijs — trīsvērtigs. 
Ta c h l o r i d a m ir sastāvs: GaCl 3 ; tas gaisā kūp un ar ūdeni 
hidrolizējas. G a l l i j a h i d r o k s ī d s izkrīt gallija sāļiem pielejot 
amonjaku. Tas, līdzigi aluminija hidroksidam, šķīst skābēs un 
sārmos. 

Indijs. J n d i j s nelielos vairumos atrodas dažos cinka mānekļos. 
R e i c h s un R i c h t e r s to atklāja ar Spektrālanalīzi. Ta spektrs 
uzrāda divas raksturigas līnijas: zilu un vijoletu. Metālisks indijs 
iegūstams elektrolizejot sāļus. Tas deg ar zilganu liesmu, radī­
dams dzeltenu oksidu: J n 2 0 3 . Sālsskābē un sērskābē indijs šķīst 
gausi, ātrāki slāpekļskābē. Ar chloru indijs dod t r ī s savieno­
jumus: JnCl, JnCl 2 un JnCl.,. 

Tallijs, Tl. 
Atrašanās.. Talliju atklāja K r u k s s (Crookes) ar spektrālanalīzi. Tallijam 

raksturīga spilgti zaļa līnija, caur ko tas ieguvis ari savu nosau­
kumu (no grieķu vārda *aXX6?). Šis elements atgadās cinka 
mānekļos un dzelžņos. Kad pēdējos sērskābes fabrikās apdedzina, 
tallijs kā oksids aiziet līdz ar dūmu gāzēm un nogulstas putekļu 
kamerās uz sienām. No kameru putekļiem to atskalo ar sērskābi 
un pēc tam ar sālsskābi nogulsnē kā chloridu TICI, vēl labāki — 
ar jodkaliju kā jodidu TU. 

Metāliskais M e t a l s viegli iegūstams elektrolizejot tallija sāļus. Pēc 
tallijs. - ŗ e j ā j z s ķ a t a t a s atgādina svinu: ar zilganu kāpinājumu, mīksts, 

ar lielu īpatnējo svaru (11,8) un zemu kušanas temperatūru 
(302°). Tallijs gaisā deg ar zaļu liesmu un viegli šķīst sērskābē 
un slāpekļskābē. 

Tallija Tallijs rada d i v a s savienojumu rindas. Vienā rindā tas 
valence, izpilda v i e n v ē r t i g a metāla lomu un visādi līdzīgs p i r m ā s 

grupas (t. i. sārmu metālu) vienvērtīgiem metāliem. Otrā rindā 
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tallijs t r i s v ē r t i g s metāls un līdizgs citiem trešās grupas 
metāliem, piem. aluminijam. 

Vienvertijzā 
T a l l o h i d r o k s i d s iegūstams samaisot ekvivalentus tallo- taltija savie-

sulfata un kodigā barita šķīdumus: nojumi (tallo-
* savienojumi). 

T 1 2 S 0 4 4 - Ba(OH), = B a S 0 4 4 - 2T10H. 
Šķīdumu iztvaicējot, atdalās dzelteni kristāli, kuru sastāvs: 
TIOH.H. ,0 . Tie viegli šķīst ūdenī, radot stipru sārmu, kas pēc 
savām īpašibam atgādina sārmu metālu hidroksīdus. Tallohidrok-
sida šķīdums uzrāda stipri sārmainu reakciju, adsorbē gaisa ogļ­
skābi un sildot izēd stikla un porcelāna trauku. Pie 100° tallija 
hidroksiduls zaudē ūdeni un pārvēršas tallija oksidulā: 

2T10H = : H.,0 + Tl. ,0. 

Tallija oksiduls — melns pulveris, ļoti higroskopisks un viegli 
šķīst ūdenī. 

Sērūdeņradis nogulsnē no vienvērtiga tallija sāļu neitrāliem 
šķīdumiem melnu t a l l i j a s u l f i d a nogulsni: 

2T1- + H.,S i ± TĻS - f 2H-, 

kas brīvā skābē tomēr izšķīst. Aiz to sulfida pilnigai nogul­
snēšanai labāki lietot amonija sulfidu: 

2T1- - f S " = TĻS. 

H a l o g e n ū d e ņ r a ž u s k ā b e s un to sāļi nogulsnē no tallo-
sāļu šķīdumiem grūti šķīstošus t a l l i j a h a l o g e n i d u s : TICI, 
TlBr un TU. Šajā ziņā tie līdzigi sudraba halogensavienojumiem. 
Analoģija izpaužas ari tamā, ka vislielākā šķīstamiba ir tallo-
chloridam, bet vismazākā — tallojodidam. T a 11 o j o d i d s izkrīt 
kā tumši dzeltens nogulsnis, jodkaliju pieliekot tallosāļu šķīdumiem. 
Tā kā šis savienojums nešķīst, to lieto talliju kvantitativi noteicot. 
Tallija halogensavienojumi, līdzigi sudraba sāļiem, ir gaismas-
jūtigi. Tie šķīst nātrija tiosulfatā, bet nešķīst amonjakā. 

Oglekļa dioksidu laižot tallija hidroksidula šķīdumā, rodas 
t a l l i j a k a r b o n ā t s , T 1 2 C 0 3 , kas no pārsātināta šķīduma atdalās 
kā spīdošas adatas, kūstošas pie 272°. Tas samērā viegli 
šķīst ūdenī un uzrāda skaidri izteiktu sārmainu reakciju. Ar 
to tallija karbonāts vēl reiz atgādina savu līdzību sārmu metālu 
karbonātiem. 

T a l l o s u l f a t s , T 1 2 S 0 4 , ko iegūst metālisku talliju 
izšķīdinot koncentrētā sērskābē, izomorfs ar kālija sulfātu un, 
līdzigi pēdējam, rada ar aluminija sulfātu t a l l i j a a l a u n u : 
T 1 2 S 0 4 . A 1 2 ( S 0 4 ) 3 . 2 4 H 2 0 . 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s, 15 
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Platinchlorūdeņraža skābe nogulsnē no vienvērtīga tallija 
sāļiem dzeltenu t a l l i j a c h l o r p l a t i n a t a nogulsni, Tl.,PtCl 6 

(analoģija ar kālija un amonija joniem, sal. 59. lp. p.). 

Trīsvērtiga Tallijam slābekli degot, rodas melns t a l l i j a o k s i d s , T l 2 O s . 
nojumi ^tallN ^ a s ^ l s t ^ ā b ē s , r a d o t trīsvērtiga tallija sāļus. Sārmi no šiem 
savienojumi.)sāļiem nogulsnē t a l l i h i d r o k s i d u , Tl(OH) 3 . T a 11 i c h 1 o -

r i d s, T1C1 3 .4H 2 0, rodas piesātinot tallochlorida šķīdumu ar 
chloru. Tas viegli šķīst ūdenī, bet šķīdumu atšķaidot, hidrolizē­
jas, atdalot kaloidalu tallija oksidu. Gluži tāpat hidrolizējas ari 
citi t r ī s v ē r t i g a tallija sāļi: nitrāts, T1 (N0 3 ) 3 un sulfāts, 
T I 2 ( S 0 4 ) 3 . Bāziskās īpašibas trīsvērtiga tallija izteiktas daudz 
vājāki nekā vienvērtigā. Šajā ziņā trisvērtigais tallijs līdzīgs 
citiem trešās grupas elementiem: aluminijam, gallijam un indijam. 
Ar to sakarā-stāv tallisāļu spēja radit kompleksu savienojumus, 
piem. K 3T1C1 6. 

Tallisavienojumi viegli reducējami tallosavienojumos. Bet 
pretējais process norisinās tikai zem stipru oksidētāju iespaida. 
Tā, piem. ozons un ūdeņraža peroksids oksidē tallohidroksidu 
brūnā tallihidroksidā. Šo reakciju ari dažreiz izlieto ozona un 
ūdeņraža peroksida noteikšanai. Beidzot jāpiemin, ka tallija 
savienojumi visai nāvīgi. 

Tallija izotopi. 

Rādijs C". Tallija p l e j ā d ē vēl sastopam trīs r a d r o a k t i v u s ele­
mentus: RaC", AcC" un ThC" (sal. I. s., 383. lp. p., 61 . tab.). 
RaC" ir RaC atzarojumu produkts (161. lp. p.). 

o ^ r R a C " -
RaC V 

EB> R a C - \ RaD 

K. F a j a n s s pierādīja, ka rādijam C divkārši pārvēršoties, 
tikai 0,03°/o pārvēršas rādijā C", bet pārējie 99,97°/o pārvēršas 
rādijā C . Rādijs C" ar visām savām ķīmiskām un fizikālām 
īpašibam pilnigi identisks tallijam, bet atšķiras no ta : 1) ar 
radioaktivitāti, un proti: ^-staru izstarošanu un 2) ar atom-
svaru. 

Aktinijs C" un torijs C" rodas analoģiskos atzarojumos 
aktinija rindā un torija rindā kā aktinija C un torija C sabruk­
šanas produkti. To radioaktīvās konstantes pievestas sekošā 
tabelē: 
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Tabele 124. 
T a l l i j a r a d i o a k t i v o i z o t o p u ī p a š i b a s . 

RaC" AcC" ThC" 

Atomsvars 210 (207) 208 
Izstarojumi 
Vidējais dzīves ilgums 2 min. 6,8 min. 4,47 min. 
Pusperiods 1,38 min. 4,71 min. 3,1 min. 
Pārvēršanās konstante S ^ . l O - ' s e k . - 1 2 , 4 5 . 1 0 - 3 s e k . - 3 3 , 7 3 . 1 0 - 3 s e k - 1 

Period. sist. grupa III III III 

Bora apakšgrupas elementu pārskats. 

Bora homologu rindā, atomsvaram pieaugot, palielinās īpat- fizikālas 
nejie svari un īpatnējie tilpumi. Turpretim kušanas temperatūra l p a s i b a s ' 
sākumā pazeminās, pie gallija sasniedz m i n i m u m u , un pēc 
tam atkal drusku pieaug: 

Tabele 125. 
Trešās grupas elementu fizikālās īpašibas. 

B AI Ga In Tl 

Atomsvars 10,9 27,1 69,9 114,8 204,0 
Blivums pie 20° 2,554 (krist.) 2,70 5,904 7,12 11,85 
īpatnējais tilpums 4,27 10,03 11,84 16,12 17,21 
Kušanas temperatūra > 2000° 657° 29,8° 155° 301° 
Vārišanās temperatūra — 1800° — sark. kvēle 1700° 
Valence 3 3 • 3 3 3 u n l 

Visparigi šas apakšgrupas elementiem amfoters raksturs. Ķīmiskais 
Bet atomsvaram palielinoties, elektronegativais raksturs pakāpe­
niski kļūst vājāks, un oksidu bāziskais raksturs pastiprinās. 
Bora hidroksids B (OH) 3 ir skābe, kaut ari ļoti vāja, bet bora 
chlorids pilnigi hidrolizējas ar ūdeni. Aluminija hidroksidam 
vairāk bāzisks nekā skābs raksturs: aluminija sāļi hidrolizeti 
mazākā mērā nekā aluminati. Tallijs v i e n v ē r t i g ā stāvokli 
dod stipru bāzi TIOH, kas ūdeni izšķīstot rada stipru sārmu. 
Bet t r ī s v ē r t i g ā stāvoklī tallija metāliskais raksturs izzūd: 

15» 
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Valence. 

Elektriska 
tieksme. 

taliisavienojumi hidrolizējas lielākā mērā nekā tallosāji, un talli-
hidroksids, Tl(OH) 8 , šķīst ari sārmos. Tā tad: v a l e n c e i 
p a l i e l i n o t i e s , e l e m e n t a p o z i t i v a i s r a k s t u r s k ļ ū s t 
v ā j ā k s . Šo parādibu mēs jau novērojām pie vara un dzīv­
sudraba, un vēl krasākā veidā to redzēsim pie turpmāko grupu 
elementiem. 

Bora apakšgrupas elementu pamatvalence == 3 , t. i. atbilst 
grupas nosaukumam, kurā šie elementi atrodas. Tomēr pastāv 
ari izņēmumi. Bors attiecibā pret ū d e ņ r a d i , ar ko rada diezgan 
daudz savienojumu, četrvērtigs. Aluminijs un ta augstākie 
homologi nepavisam nedod ūdeņraža savienojumus. To valence 
nosveras uz pretējo pusi. Gallijs bez normālā chlorida GaCl 3 

dod vēl šādu: GaCĻ. Indijam pazīstami pat trīs chloridi: 
InCl, InCl 2, InCl 3 . Tallijs jau noteikti dod divas savienojumu 
r i n d a s : vienvērtiga un trīsvērtiga tīpa. 

Šās apakšgrupas elementi pēc e l e k t r o l i t i s k ā s p r a i g u m a 
lieluma nostādami sekošā rindā: 

AI — > Ga 
- 1 , 2 8 - 0 , 8 

elektroda ( 1 9 9 . lp. 
cēls — aluminijs. 

Savienojumu Šo elementu 
nepilnigi: 

—• In —-* Tl — • 
- 0 , 4 5 - 0 , 3 2 

p.). Viscēlaks no 

B 
? voltu 

tiem ir 
pec 

bors, 
ūdeņraža 
vismazāk 

rašanas 
siltumi. 

savienojumu rašanas siltumi izpetiti visai 

Tabele 126. 
B o r a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u s a v i e n o j u m u r a š a n a s 

s i l t u m i . 

B - A I " Ga • In- Tl- T l -

0 2 7 2 6 0 0 3 8 0 2 0 0 4 2 2 4 0 

(OH) —* 2 9 7 0 0 0 — • — 5 6 9 1 0 — 
F 2 3 4 9 0 0 2 4 9 0 0 0 — — — 

Cl 9 3 4 0 0 1 6 1 8 0 0 — - — 4 8 5 8 0 — 

Br 4 3 2 0 0 1 2 1 9 5 0 — — 4 1 2 9 0 — 

J — 7 0 3 0 0 — — 3 0 1 8 0 — 

( N 0 9 ) — — — 5 8 1 5 0 
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Trīsdesmit devitā lekcija. 

Trešā grupa (turpinājums), Retzemju elementi. 
Vispārigs raksturojums. — Vēsture un atrašanās. — Retzemju līdziba. — 

Vieta periodiskā sistēmā. — Retzemju sadališana. — Retzemju metāli. — Izsta-
rojumu un adsorbcijas spektri. — Katoda fosiorescence. — Valence. — Siste­
mātika. — S k a n d i j s , i t r i j s un l a n t a n s . — C e r i j s . —Atdališana.— 
Metals. — Piroforie metāli. — Cerosavienojumi. — Cerisavienojumi. — Cerija 
reakcijas. — Izlietošana. — A k t i n i j a rinda. — Atklāšanas vēsture. — īpašī­
bas. — Izcelšanās. — Sabrukuma produkti. — Aktinija ģenealoģiskā tabele. — 
Aktinija rindas elementu īpašibas. — 

Retzemes sauc veselu rindu grūti reducējamu oksidu, kas Vispārīgs 
atgadās dažos retos minerālos un savā starpā ļoti līdzigi kā p ē c r a k s t u r ° ^ u r n s ' 
fizikālām, tā ari ķimiskām ipašibam. Pēc vispārigā rakstura ret­
zemju elementi pieder bora un aluminija grupai. Tā, piera. to 
sāļi dod ar amonjaku želatinei līdzigus hidroksīdu n o g u l š ņ u s ; 
tomēr pēdējie nešķīst liekā sārmā (atšķiribā no aluminija hidr-
oksida). Ari to karbonāti, fosfāti un fluoridi nešķīst ūdenī. Bet 
vispārigā to pazīme ir, ka nešķīst viņu o k s a l a t i , kas izkrīt pat 
skābā šķīdumā, pielejot skābeņskābi. 

Ķimija nodarbojas ar šo zemju pētišanu un sadališanu ^ ļ ļ - ļ ^ g 1 1 

atsevišķos elementos jau kopš vairāk kā simts gadiem, un proti: 
no 1794. g., kad G a d o l i n s pirmo reizi atrada minerālā, ko 
vēlāk nosauca „ g a d o l i u i t u " , sevišķu oksidu, kuru tas nosauca 
it r i j a z e m i . Otrs svarigs izejas produkts retzemju atdalīšanai 
bij minerāls „ c e r i t s " . Tomēr interese uz šiem elementiem un 
to savienojumiem lielākā mērā pieauga tikai 1891. g., kad 
A u e r s fon V e l s b a c h s (Auer von Welsbach) izgudroja pazī­
stamo „gāzes kvēlsietiņu", sastāvošu no 99°/o torija oksida un 
l°/o cerija oksida, ar ko sasniedzama vislielākā gāzes ekonomija 
pie ievērojami spilgtas gaismas. Šo sietiņu izgatavošanai node-
rigu materiālu atrada Brazilijas „monacita smiltīs", kas satur bez 
5°/o torija dioksida, ThO.,, apmēram 60°/o cerita zemes. No ta 
laika pieprasījumi uz .spīdošo zemi" tik lielā mērā vairojušies, 
ka patlaban ikgadus pārstrādā apm. 3300 tonnas monacita un 
iegūst apm. 2000 tonnas retzemju oksidu. Bez cerija tajos 
atrodas ari citi retie elementi: lantans, neodims, prazeodims, 
samarijs u. c. Šie retie elementi, pateicoties monacita t e c h -
n i s k a i pārstrādāšanai, kļuva vairāk pieejami ari zinātniskiem 
pētījumiem. 

Retzemju sadališanu atsevišķos elementos un pēdējo iegū- Retzemju 
šanu tīrā veidā stipri kavē apstāklis, ka retzemju elementi līdzigi l i d z i b a -
viens otram vairāk nekā periodiskās sistēmas jebkuras citas gru­
pas elementi. Ne tikai šķīstaraiba, bet ari visas fizikālās īpašibas 
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šo elementu savienojumiem tik tuvas viena otrai, ka tikai jau­
nākā laikā izdevās retzemju elementus atdalit un raksturot. 

Vieta perio- Patlaban bez skandija, itrija, Iantana un cerija pazīstami un 
diskā sistēmā, izpētīti 13 reti elementi, kuri periodiskā sistēmā apzīmēti k ā r ­

t ī b a s s k a i t ļ i e m no 59 līdz 72, pēdējo ieskaitot, un sastāda 
atsevišķu horicontalu rindu (sal. period. tab. I. s., 377. lp. p.). 
No šajā tabelē pievestiem datiem redzams, ka šimbrīžam pazī­
stami un izolēti v i s i šās rindas elementi, izņemot vienu, kas ap­
zīmēts ar kārt. skaitli 6 1 . 

Retzemes no monacita atdala šādi. Sasmalcinātus mine-
atdaUša'na. r a ' u s karsē kopā ar koncentrētu sērskābi. Retzemju elementu 

oksidi šajā operācijā pārvēršas šo elementu sulfātos, bet kramainis 
paliek nemainijies. Pēc tam retzemju sulfātus atskalo ar aukstu 
ūdeni (karstā ūdenī notiek hidrolize) un nogulsnē ar skābeņ-
skābi. Iegūto oksalatu nogulsni apstrādā ar karstu amonija ok-
salata šķīdumu, pie kam torijs pāriet šķīdumā kā komplekss: 
amonija — torija oksalats. Skābeņskābā amonijā neizšķīdušo 
nogulsni izkarsē un tādejādi iegūst retzemju oksidu maisijumu. 

To turpmākā atdalīšana ļoti apgrūtināta aiz visu viņu sāļu 
gandrīz vienādās šķīstamibas. U r b e n s (Urbain) šam nolūkam 
lika priekšā retzemju nitrātu kristalizāciju no šķīdumiem, kas sa­
tur bismuta nitrāta un magnija nitrāta dubultsāli: 

2 B i ( N 0 3 ) 3 . 3 M g ( N 0 3 ) ; i . 2 4 H 2 0 . 

Šis dubultsāls izomorfs ar dubultsāļiem, ko rada magnija 
nitrāts ar retzemju nitrātiem. Maisījumus pakāpeniski kristalize-
jot, pirmās frakcijās atdalās cerija grupas elementu sāļi ; itrija 
grupas elementu sāļi šķīst labāk un tāpēc atdalās pēdējās 
frakcijās. 

Metāli. Retzemju elementiem sudraba spožums. Tie stipri pozitivi 
un nav iegūstami elektrolizejot sāļu ū d e n s šķīdumus; tos pa­
rasti iegūst elektrolizejot bezūdens izkausētus chlorldus. 

izstarojuma Šos elementus diezgan spilgti raksturo to sāļu šķīdumu iz-
un adsorbcj- starojuma un adsorbcijas spektri (sal. 63. lp. p.). Visai rakstu-

jas spe i ŗ j g a s ļ j m j a s u n j o s ļ a s dažiem elementiem novērojamas viņu ad­
sorbcijas spektru ultravijoletā daļā. K r u k s s (Crookes) parādija, 
ka retzemes zem katoda staru iespaida izstaro gaismu (fosforescē). 

Katoda tos- Ari šās gaismas ( k a t o d a f o s f o r e s c e n c e s ) spektrā vēro-
forescence. j a m a s ļoti raksturigas linijas. Tomēr — gluži tīras retzemes ne­

rada katoda fosforescenci (sal. 127. lp. p.). Fosforescences iztrū­
kums tādā kārtā ir iegūto preparātu tīruma kritērija. 

Valence. V i s i retzemju elementi rada oksidus pēc M e 2 0 3 tīpa, kuros 
tie t r ī s v ē r t i g i . Šiem oksidiem stipri bāzisks raksturs, un to 
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sāļi nemaz nehidrolizejas ūdens šķīdumā. Tomēr c e r i j s , pra-
zeodims un terbijs var būt ari č e t r v ē r t ī g i un radit dioksidus, 
piem. Ce0. 2 . 

Pēc atrašanās retzemju elementi sadalāmi divās klasēs, sistemātika. 
C e r i t z e m j u klasē parasti ieskaita: ceriju (Ce), lantauu (La), 
prazeodimu (Pr), neodimu (Ne) un Samariju (Sa). 

11 r i j z e m j u klasē ieskaita pārējos retos elementus: skandiju 
(Sc), itriju (Y), europiju (Eu), gadoliniju (Gd), terbiju (Tb), dis-
proziju (Dy), holmiju (Ho), erbiju (Er), tulliju I. (Tu I.), iterbiju 
(Yb), luteciju (Lu) un tulliju II. (Tu II.). 

Pēdējā laikā B o r s , H e v e š i u n K o s t e r s (Bohr, Hevesv, 
Coster) no retiem minerāliem — malakona un alvita—atdalijuši jaunu 
elementu ar kārtibas skaitli 72. Šam elementam dots h a f n i j a 
nosaukums (Hafniae-Kopenhagena). Tas ir četrvērtigs un, acim-
redzot, cirkonija homologs. 

Skandijs, itrijs, lantans. 
Šie elementi kopā ar radioaktivo a k t i n i j u un ta sabrūk- Skandijs, Sc. 

šanas produktiem (kurus aplūkosim atsevišķi) sastāda periodiskās 
sistēmas III. grupas otro apakšgrupu. S k a n d i j u , ko pareģoja jau 
M e n d e ļ e j e v s kā bora homologu (eka-bors, sal. I. s., 382. lp. I t n , s " Y ' 
p.), 1879. g. atrada N i l s o n s . I t r i j s ir t. s. nitri jzemju" gal­
venā sastāvdaļa. Itrija oksidu kopā ar cirkonija oksidu lieto 
N e r n s t a lampas kvēlķermenišu pagatavošanai (sal. cirkoniju). 

L a n ta n s vispozitīvākais no visiem trim retzemju metāliem. Viņa L a n t a n s La 
bāziskā daba vērojama no ta, ka lantaua oksids, L a 2 0 3 , uzsūc no 
gaisa ogļskābi. Lantana sāļiem, kas satur L a 1 " jonu, raksturiga 
reakcija ar nātrija acetatu un jodu. Pētāmā šķīdumā ielejam 
nātrija acetata šķīdumu, joda šķīdumu jodkalijā, un dažus pi­
lienus amonjaka, kamēr šķīdums paliek dzelteni-brūns. Sildot 
rodas t u m š i - z i l s n o g u l s n i s , bet atšķaiditi šķīdumi nokrā­
sojas zilā krāsā. 

Cerijs, Ce. 

Cerijs atšķiras no pārējiem retzemju metāliem tajā ziņā, ka A t d a l | š a n a . 
tas bez trīsvērtigiem savienojumiem rada ari č e t r v ē r t i g u s . 
Cerija atdališana pēc A u e r a f o n V e l s b a c h a dibinās uz ta 
savienojumu oksidēšanu ar amonija persulfatu un slāpekļskābi 
par CeO a . CeO,2 oksidējot, rodas nešķīstoši bāziski sāļi. Cerija 
nitrāta un amonija nitrāta divsāls, (NH 4 ) 2 Ce(N0 3 ) 6 , grūti šķīst 
ūdenī un to lieto cerija atdališanai no citiem elementiem. 

Metals cerijs iegūstams elektrolizejot bezūdens cerija chlo- M e * a l s -
rida un chlorkalcija k a u s ē j u m u : CeCI 3 -ļ- CaCl 2 (zīm. 312). 
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Piroforie 
metāli. 

Tas diezgan mīksts, stiepjams metāls, pēc krāsas līdzigs tēraudam. 
Tas nokarsēts izstiepjams drātī. Gaisā aizdegas pie 150°. 

A u e r s - V e l s b a c h s pirmais 
lika priekšā lietot technisko ce-
riju, kas atkrīt monacita smiltis 
pārstrād.-.jot torijā, t. s. p i r ó ­
foro k a u s ē j u mu pagatavošanai. 
Tā sauc cerita metālu kausēju­
mus ar 30° o dzelzs, kas beržot 
vaj uzsitot dod lielas dzirksteles. 
Tos lieto «šķiltavās", ar kurām 
mēdz aizdedzināt gāzi, bencinu 
vaj spirtu. Par šo praktisko rīku 
izplatišanos var spriest jau no ta, 
ka cerija patēriņš šam nolūkam 
patlaban sasniedzis 30,000 kilgr. 

Zīm. N° 312. Cerija iegūšana, elek- gadā. 
trolizejot cerija chloridu (Muthmann). 

Cerosavieno T r ī s v ē r t i g i e cerija sali ir 
jumi. stabili. Tie rada ar sārmiem baltu hidroksida nogulsni Ce(OH) 3 , 

kas tomēr viegli oksidejas dzeltenā četrvērtigā cerija hidroksida: 
Ce(OH) 4 . 

Cerisavieno- Cerija hidroksidu vaj cerosāļus karsējot, rodas cerija diok-
jumi. sids, CeO a . Vispār č e t r v ē r t i g ā cerija sāļi nestabili un ūdenī 

hidrolizējas. Gerisulfatu, C e ( S 0 4 ) 2 , iegūst cerija dioksidu izšķī­
dinot karstā koncentrētā sērskābē. Šķīdumu atšķaidot ur ūdeni, 
atdalās bāzisks sāls. Cerojons, Ce* - , dod raksturigu r e a k c i j u 

Cerija reak- ar ū d e ņ r a ž a p e r o k s i d u : šķīdums nokrāsojas sarkani-dzeltens 
vaj rodas brūns nogulsnis. Cerija kvantitatīvai noteikšanai cero­
sāļus oksidē ar kālija permanganatu: 

3 C e 2 0 3 - f 2 K M n 0 4 + H 2 0 '== 6 C e 0 2 + 2KOH + 2MnQ 2 . 

No cerija nitrāta, samaisita ar torija nitrātu, izgatavo gal­
venā kārtā kvēlsietiņus. Bet tā kā kvēlmasā cerija ir tikai l°/o, 
monacitu apstrādājot, rodas daudz lieku cerita savienojumu. Tas 
pēdējā laikā ierosināja dažādus ša elementa praktisku pielieto­
jumu mēģinājumus. Starp citu, to sāka lietot loka lampu oglēs 
un N e r n s t a lampās. Cerija oksidu lieto dažās reakcijās kā 
katalizatoru, bet cerisulfatu — organiskā ķimijā kā enerģisku oksi­
dētāju. Skābeņskābo ceriju lieto ārstniecibā kā pretvemšanas 
līdzekli .(„cerium oxalicum medicínale"). 

cijas. 

Izlietošana. 

Aktinija rinda. 

Aktiniju atrada D e b i e r n s (Debierne) un G i z e l s (Giesel) 
1899. g. t. i, drīzi pēc rādija atrašanas, piķa rūdā, un proti: no-



gulsnī, ko dod amonjaks, un kas satur dzelzi, un retzemju ele­
mentus (sal. 136. lp, p.). Tas pēc ķimiskā rakstura un valences 
ieskaitāms t r e š ā periodiskās sistēmas grupā un ir tuvākais lan-
tana homologs. Vēl līdz šim laikam nav izdevies noteikt ta 
atomsvaru. Pamatojoties uz kādu konstantu attiecibu, kas pastāv 
starp radioaktivo elementu atomsvariem un to sabrukšanas kon­
stantem, F a j a n s s nāk pie slēdziena, ka aktinija atomsvaram 
jābūt tuvu 227. Tas saskan ar ta stāvokli periodiskās sistēmas 
trešās grupas desmitā horicontalā rindā (sal. I. s , 377. lp. p.). 

Aktiniju dabā vienmēr pavada urāns. Nav šaubu, ka ak- izcelšanās, 
tinijs līdz ar rādiju rodas kā urāna sabrukšanas produkts, vienam 
no ta produktiem d i v k ā r š i sašķeļoties (159. lp. p.). A n t o n o v s 

atrada starp pēdējiem vienu, urānu Y, kas rodas kopā ar joniju 
no urāna II. O. Hans un L. M e i t n e r atrada, ka aktinija tiešais 
priekštecis ir elements p r o t o a k t i n i j s, kas pēc ķimiskā rak­

stura līdzigs tantalam. 

Aktinija sabrukuma produktus izpētijis galvenā kārtā G o d - Sabrukuma 
l e v s k i s , kurš pierādijis, ka dabigā piķa rūdas aktinija stiprā ra- P r o d u k t ' -
dioaktivitate ceļas vienīgi no ta sabrukuma produktiem. T ī r s 
aktinijs visai niecigā mērā izstaro o-starus. No aktinija tieši 
rodas r a d i o a k t i n i j s, un tas savukārt sabrūkot död a k t i n i ju X, 
rādija plejādei piederošu elementu. Aktinijs X, līdzigi rādijam, 
atdala aktinija emanaciju, pēc īpašibam līdzigu rādija emanacijai. 
Atšķiršanai no pēdējās to sauc „aktinonu". Tai ļoti īss mūžs: 
ta pastāv „videji" tikai 5,6 sekundes. Tāļak pārvēršoties, akti­
nija emanacija atdala radioaktīvu nogulsni, sastāvošu no t r i m 
ta pakāpeniskas pārvēršanās produktiem: aktinija A, aktinija B 
un aktinija C. Aktinijs C, līdzigi rādijam C, d i v k ā r š i pār­
vēršas, pie kam starp citiem rodas aktinijs Ü — svina izotops. 
Tas —pēdējais, i n a k t i v s pārvēršanos produkts aktinija rindā. Aktinija 

Aktinija sakars ar urānu un rādiju uzskatami redzams s e " ^ e n ļ ^ g | ! s k a 

kosā ģenealoģiskā tabelē: 

U II 
J o - ^ R a — > . . . 

\ 3 a a a a a 
B UY—>Pa—J-Ac—>RaAc—>AcX—>AcEm—»AcA-

a 3 A c C — > A c D 
—>AcB—>AcC ^ 3 

: > A c C " — • 

Ša tabele rāda, ka rādija rinda un aktinija rinda ir divas 
paralēlas zaru līnijas pie kopēja ģenealoģiska stumbra: urāna 
rindas. 
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Nosaukums 
Sim­
bols 

Izsta­
ro jums Dzīves ilgums 

Kārti-
bas 

skaitlis 
Grupa 

Izo­
tops 

Protoaktinijs Pa a 12000 gadu 91 V Pa 
Aktinijs Ac 20 . 89 III Ac 
Radioaktinijs RdAc 19,5dienas 90 IV Th 
Aktinijs X AcX a 11,4 , 88 11 Ra 
Ac-emanacija 
(Aktinons) An a 3,9 sek. 86 0 Em 
Aktinijs A AcA a 0,002 „ 84 VI Po 
Aktinijs B AcB (?,r) 36,1 min. 82 IV -Pb 
Aktinijs C AcC a 2,15 „ 83 V Bi 
Aktinijs C " AcC" P.T 4,71 „ 81 III Tl 
Aktinijs D AcD — 82 IV Pb 

Aktinija Vienigais aktinija izotops ir mezotorijs 2, viens no torija 
izotopi. r a ( j j o a ļ l t j v ā s a b r u k u m a produktiem. Par to runāsim torijam vel-

titā lekcijā. 

Aktinija rindas elementu raksturigās konstantes pievestas 
127. tabelē. 

Aktinija rin- Tabelc 127. 
das elementu 

i p a s i b a s - A k t i n i j a r i n d a s e l e m e n t u I p a š i b a s . 
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Četrdesmitā lekcija. 

Ceturtā grupa. Silicijs. 

S i l ī c i j s u n t a s a v i e n o j u m i a r ū d e ņ r a d i . — Silicija un 
oglekļa analoģija. — Atrašanās. — Silicija iegūšana un īpašibas. — Silicidi. — 
Silicijūdeņraži (silani). — K r a m a i n i s un s i l i c i j s k ā b e . — Silicija diok-
sids, Si0 3 . — Kvarca stikls. — Silicijskābe, H 2 Si0 3 , — Šķīstošais stikls. — 
Koloidāla silicijskābe. — Silikātu hidrolize. — Šķīstošā stikla izlietošana. — 
Stikla izgatavošana. — Ķimiskais sastāvs. — Stikla fizikālās un ķimiskās īpa­
šības. — Stikla priekšmetu pagatavošana. — M ā l s un p o r c e l ā n s . — Por­
celāna izstrādājumu pagatavošana. — Vēsture. — Sadalījums. — Ultramarīns. 
— C e m e n t s . — Portlandcements. — Romancements. — Cementa izlietošana. 
— D a b i g i e s i l i k ā t i . — To saliktais sastāvs. — Izomorfi maisījumi. — 
Analoģija ar organiskiem savienojumiem. — Silikātu iedalījums. — Struktur-
formulas. — Dabīgo silikātu sintezē. — Silicijskābes kulturelā nozīme. — K a r-
b o r u n d s, SiC. — Iegūšana. — īpašibas. — Silunds. — S i l i c i j a s a v i e ­
n o j u m i a r h a l o g ē n i e m . — Silicija tetrachlorids, SiCI4. — Silicijchloro-
forms, SiHCl3. — Silicija fluorids, SiF4. — Silicijfluorūdenraža skābe, HjSiFj. — 
S i l i c i j a n e p i e s ā t i n ā t i s a v i e n o j u m i . — Oksisilidins. — Silikal- , 
savienojumi. — 

Silicijs un ta savienojumi ar ūdeņradi. Silicija un 

Ar pirmo ceturtās grupas elementu, oglekli, iepazinamees analoģija, 

jau ša kursa pirmā sējumā. Tuvākais oglekļa homologs ir s i l i c i j s , 
elements, kas pēc sava izplatījuma ieņem o t r o vietu (sal. I. s. 
41 lp. p.). Kā zināms, silicijs sastāda apm. 1 * visas zemes 
čaulas. Kā ogleklis ir visas dzīvās dabas galvenā sastāvdaļa, tā 
minerālu valstī, t. i. nedzīvā dabā, šāda dominējoša loma piekrīt 
silicijam. Šo divu elementu līdziba izteicas ari tamā, ka tie abi 
spēj radit s a l i k t a s molekulas. Bet kamēr oglekļa (organiskos) 
savienojumos sastopam «virknes", ko rada daudzi oglekļa atomi, 
silicija savienojumos silicija atomi saistiti ar skābekļa atomu 
palīdzibu. Tad vēl ari pašu elementu īpašibas un to ūdeņraža 
savienojumu sastāvā un raksturā redzēsim šo abu homologu lielo 
līdzibu. Tie ar savienojumu lielo d a ž a d i b u ieņem izcilus 
stāvokli starp visiem elementiem. Domājams, ka silicija savieno­
jumu ķimija ar laiku tiks nodalita sevišķā nozarē, kurai tik pat 
svariga nozīme ģeoloģijā, kāda oglekļa savienojumu ķimijai 
bioloģijā. 

Silicijs dabā sastopams vienīgi kā silicijskābes anhidrids 
un tās ūdenī nešķīstoši sāļi jeb silikāti. Pirmais, t. i. s i l i c i j a 
d i o k s ī d s , S i 0 2 (jeb kramainis), sastopams kā kristais zem Atrašanās, 
k a l n u k r i s t ā l a un k v a r c a nosaukuma. Ametists, topass, 
ahāts un opāls ir krāsoti kvarca veidojumi, kurus bieži lieto kā 
rotas. Nekristalisks silicijs atrodas s m i l t ī s , kas rodas ūdenim 
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ķimiski un mechaniski iedarbojoties uz iežiem, .un i n f u z o r i j u 
z e m ē . Pēdējā ir zemāko mikroorganismu — diatomu — cietās 
atliekas. Vēl vairāk izplatiti dabā ir silikāti, t. i. silicijskābes 
sāļi. No tiem ari galvenā kārtā sastāv lielākā daļa iežu. Pie 
tādiem pieder: l a u k š p a t s : KAlSi 30N> o l i g o k l a s : NaAISi 3 O s . 
CaAĻSĻCv, v i z l a s , piem.: H 2 K A I 3 S i 3 0 1 2 , m ā l s : H 4 AI 2 Si 2 0, , 
un citi vairāk vaj mazāk sal.kti silikāti. 

Elementa A m o r f s s i l i c i j s iegūstams reducējot silicija lluoridu ar 
iegūšana un ' 0 1 1 

īpašības, nātriju pie 400°: 

S i F 4 + 4Na = 4NaF + Si. 

Reakcijas produktu sakausē ar nātrija un aluminija maisijumu, 
lieko metālu daļu izšķīdina sālsskābē, un kramaiņa piemaisijumus 
atdala ar fluorskābi ( H e m p e l , H a a s y ) . Šādi iegūts silicijs ir 
amorfs brūns pulveris, kas sildot aiadegas un sadeg silicija 
dioksida. 

Silicija k r i s t ā l i s k a m o d i f i k ā c i j a iegūstama no silicija 
dioksida, pēdējo reducējot ar aluminiju, magniju vaj kalciju: 

3 S i 0 . 2 , + 4 AI = 2 A 1 2 0 3 + 3Si 

S i 0 2 + 2Mg = 2MgO + Si 

S i O ž + 2Ca = 2CaO 4 - Si. 

K ī n e (Kühne) liek priekšā ļoti vienkāršu silicija dioksida 
reducēšanas metodi. Šamota tīģelī samaisa 400 d. aluminija 
skaidiņas ar 500 d. sēra un 360 d. jūras smilšu. Maisijumu aiz­
dedzina ar sevišķu „kapseli" (kādu lieto aluminotermiskos procesos, 
sal. 217. lp. p.). Tas sadeg ar lielu efektu un pāri paliek alumi­
nija sulfida un silicija maisijums. Aluminija sulfidu izšķīdinot 
sālsskābē, paliek tumši spīdoši silicija kristāli, kaskarsejot n e d e g . 
Kristālisks silicijs tik ciets, ka tas griež stiklu un elektribu vada ne 
sliktāki par grafitu. Ar halogēniem tas savienojas, vāji karsējot, 
bet fluorā aizdegas pat parastā temperatūrā. No skābēm uz silī­
ciju iedarbojas vienīgi fluorūdeņraža skābe, atdalot ūdeņradi: 

Si 4 - 2FĻ,F 2 = S i F 4 4 - 2H 2 . 

Sildot silicijs ūdens šķīdumā viegli sadala sārmus: 

Si 4 2KOH + R 2 0 == K 2 S i 0 3 4 2 H 2 . 

Sīlicidi. Silicijs šķīst daudzos metālos, pie kam no šiem kausējumiem 
atdziestot kristalizējas metālu savienojumi ar siliciju — s i l i c i di . 
D z e l z s s i l i c i d s , SiFe, ir čuguna un tērauda sastāvdaļa, no 
kuras lielā mērā atkarājas šo materiālu mechaniskās īpašības 
(skat. lekciju par dzelzi). Metālu silicidiem metālisks raksturs 
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un tie lidzigi metālu kausejumeem. To sastāvu noteic kušanas 
maksimālā tempera­

tūra. Tā, piem. no 
silicija un magnija 
kausējuma kušanas 
līknes (zīm. 313) re­

dzams, ka pastāv 
d i v a s evtektiskās 
temperatūras: 9 5 0 ° 
un 6 4 6 ° un maksi­

mums pie 1102° , kas 
atbilst noteiktam sa­

vienojumam: Mg 2 Si . 
Šis s a v i e n o j u m s , 
magnija s i l i c i d s : 
M g 2 S i , iegūstams 
samaisot 2 d. mag­

* 1 •%— 

1 u> 
•noi* 

1 u> 1 u> 1 u> 

ftf* 
10 » j * 

1 t !> * \> » i "l r- 1 3 1 0 10 

Zīm. №. 313. Magnija kausējumu ar silīciju sacietē­

šanas un kušanas temperatūru līkne (pēc V o g e ļ a ) . 

nija pulvera ar 1 d. smilšu, un maisijumu aizdedzinot ar magnija 
lentu: 

SiO„ + 4Mg = 2MgO + Mg 2 Si . 

Šādi iegūts produkts enerģiski reaģē ar atšķaiditu skābi, a t d a l o t S j ļ i d j . ū d e ņ i . a 2 j 

s i l i c i j ū d e ņ r a ž u maisijumu, kas gaisā momentali aizdegas un (silani). 

sadeg ar vieglu sprādzienu. Pēdējā laikā no šiem silicijūdeņ-
ražiem Š t o k a m (Stock) izdevās atdalit veselu rindu individu, kas 
pēc sastāva pilnigi līdzigi vienkāršākiem ogļūdeņražiem — me­
t ā n a atvasinājumiem (sal. I s. 2 4 6 lp. p.). Pēdējo vispārējā 
formula: C„H 2 n + 2 , pie kam n = 1, 2, 3 . . . , un tiem ari vis-
pārigs nosaukums: e t a n i . 

Ar vienkāršākiem šās rindas locekļiem, metānu CH 4 un 
etānu C 2 H 6 , jau iepazināmies 18 lekcijā. Silicijūdeņražu sastāvs 

Zīm. № 314. Silana iegūšana sālsskābei uz magnija silicidu iedarbojoties. 
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atbilst vispārējai formulai S ^ R a , + 2 . Pec analoģijas ar etaniem 
tos sauc s i l a n u s . Š t o k s atdalija atsevišķus silanus no to 
maisijuma, kas rodas sālsskābei iedarbojoties uz magnija silicidu, 
tos sašķidrinot šķidra gaisa temperatūrā un vakuumā frakcioneti 
destilējot. 

Sālsskābei uz magnija silicidu iedarbojoties (zīm. 314), gal­
venā kārtā attīstās m o n o s i l a n s , S iH 4 , kas rodas pēc nolī-
dzinajuma: 

Mg 2 Si 4 4HC1 = 2MgCl 2 4 - SiH 4 . 

Tas — rlebigas smakas bezkrāsaina gāze, kas gaisā aizdegas. 
Tai sadegot, rodas silīcija dioksids un ūdens: 

S iH 4 4 - 2 0 2 = S i 0 2 4 2 R 2 0 . 

Monosilans sildot sadaļas silicijā un ūdeņradī. Sārmi to sadala, 
radot ūdeņradi un silikātu: 

SiH 4 4 2NaOH 4 H 2 0 =r N a 2 S i 0 3 4 4H a . 

Ša reakcija līdziga sārmu iedarbībai uz siliciju (236. lp. p.). 
Monosilana augstākie homologi: d i s i l a n s , S i 2 H G , t r i si­

la n s , S i 3 H 8 u. t. t. uzrāda analoģiskas ķimiskas īpašibas. Bet 
to stabilitāte pamazinās līdz ar silicija atomu skaita palielinā­
šanos molekulā; tā, piem. t e t r a s i l a n s , S i 4 H 1 0 , jau sadaļas 
istabas temperatūrā. To fizikālās īpašibas pievestas 128. tabelē. 
Šie savienojumi krasi atšķiras no ogļūdeņražiem tajā ziņā, ka 
tie nestabili daudz lielākā mērā nekā pēdējie. No pazīstamiem 
silicijūdeņražiem visaugstākais satur molekulā tikai sešus silicija 
atomus, kamēr starp ogļūdeņražiem pazīstami ar 50 un vairāk 
oglekļa atomiem (parafini). Tas pierāda, ka silicija atomiem 
virknēs savienoties daudz mazāka spēja nekā ogleklim. 

Tabele 128. 
Silanu rindas fizikālās īpašibas: 

Nosaukums Formula 
Vārīšanas 
temper. 

Sasals, 
temper. 

Monosilans SiH 4 — 112° - 185° 

Disilans Si 2 H f i — 15° — 132,5° 

Trisilans S i 3 H s 4 - 5 3 ° •. j/.-r- • :;:\ 

Tetrasilans S i 4 H 1 0 800—90° — 

Pentasilans S i 5 H 1 2 sadaļas — 

Heksasilans S i 6 H u — 
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Kramainis un silicijskābe. 

Silīcijs rada tikai v i e n u oksidu: SiO.„ kas p ē c s a s t ā v a Silīcija, diok-
līdzigs oglekļa dioksidam C 0 2 , bet no pēdējā pilnigi atšķiras ar S l d s ' 1 -" 
savām īpašibam. Dabigais silicija dioksids (kalna kristais, 
kvarcs) — caurspīdiga kristāliska viela, kas kūst pie 1750° un 
vārās pie 2230° (pēc jaunākiem Ruff 'a un S c h m i d t ' a pētiju-
miem); turpretim oglekļa dioksids parastos apstākļos zināms tikai 
gāzejadā stāvoklī. Tāda īpašibu starpiba norāda, ka silicija diok­
sids stipri polimerizets. Ta formulai jābūt (SiO,2)x. Tomēr vēl 
šimbrīžam nav zināms, kāds ir x, jo nav vēl izdevies noteikt šās 
vielas molekularsvaru pēc kādas no vispār pieņemtām metodēm. 
Jāpiemin, ka tieksme radit saliktas molekulas sastopama ari pie 
silicija dioksida atvasinājumiem un sevišķi krasi izpaužas dabigos 
silikātos. 

Kvarcs pie 1750° sakūst caurspīdiga, stiklam līdzigā masā, Kvarca stikls, 
no kuras izpūšami dažādi priekšmeti: mēģinājumu stobriņi, kol­
bas, tiģeļi, bļodiņas u. t. t. Kvarca stikls no parastā atšķiras ar 
savu niecigo izplēšanās koeficientu un cieto kausējumu. Patei­
coties šām īpašibam, tas iztura straujas un krasas temperaturas 
maiņas. Piem. kvarca tiģeli var nokarsēt lodejamā liesmā līdz 
sarkanai kvēlei un iebāst tūliņ aukstā ūdenī: tas pie tam neplīst. 
Kvarca stikls neadsorbē ultravijoletos starus un tāpēc no ta izga­
tavo dzīvsudraba jeb kvarca lampas (179. lp. p.) un aparātus, 
kas domāti ultravijoleto staru pētišanai. Tas pilnigi izturigs ari 
pret skābēm, bet sairst no sārmu, kā ari fluorskābes (tāpat ari 
fosforskābes) iedarbibas. Puscaurspīdigās kvarca iztvaicešanas 
bļodas lieto sērskābes fabrikās skābes koncentrēšanai iztvaicējot, 
senāk lietoto dārgo un bojājošos platinas trauku vietā. 

Tāpat kā oglekļa dioksids rada ar ūdeni nestabilu ogļskābi, Hipotētiskā 
H 2 C 0 3 , ari no silicija dioksida (sil.sk.anhídrida) atvasināma hipo­ ^ H ' ^ Í O 1 3 6 ' 
tetiska s i l i c i j s k ā b e , H 2 S iO ā . Bet šāda sastāva skābe brīvā 
veidā nav pazīstama. Zināmi tikai tās dažādie sāļi : s i l i k ā t i . 

N ā t r i j a un k ā l i j a s i l i k ā t i rodas dabigo silicija diok- Šķīstošais 
sidu (smiltis) sakausējot ar kodigiem sārmiem. Tie šķīst ūdenī 
un pazīstami technikā kā « š ķ ī s t o š s s t i k l s " : 

SiO._, + 2NaOH ¡ ta H a O ­ f Na.,Si0 3 (nātrija šķīstošais stikls) 

S i 0 2 + 2KOH == H a O + K 2 S ¡ 0 3 (kālija šķīstošais stikls). 

Technikā šķīstošo stiklu parasti iegūst, smiltis kausējot ar 
lētākiem nātrija vaj kālija karbonātiem (zodu vaj potašu), pie 
kam negaistošs silicijskābes anhidrids, S i 0 2 , izvieto gāzejado 
ogļskābes anbidridu: 

stikls. 

http://sil.sk
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S i 0 2 + N a 2 C 0 3 ā s N a 2 S i 0 3 - f C 0 2 

SiO, + KL>C0 3 = K,SiO a + CO., 

Šie silikāti sildot izšķīst ūdenī un top laisti tirdznīecibā kā 
biezi šķīdumi ar īpatnējo svaru 30—35° Bomē. 

Koloidāla Nātrija vaj kālija silikāta šķīdumam pielejot koncentrētu 
iiicijskabe. ^ 3 ^ 5 . ^ pēdējā izvieto silicijskābi kā želatinei līdzīgu, irdenu 

masu, šāda sastāva: x S i 0 2 . y H 2 0 , kurā silīcija dioksida samērs 
pret ūdeni var mainities diezgan plašos apmēros. Tas ir silicij-
skābes h i d r o g e l s . J a darām otrādi, t. i. atšķaiditā sālsskābē 
pamazam lejam stikla šķīdumu, silicijskābe neatdalās, bet paliek 

šķīdumā k o l o i d ā l ā s t ā ­
v o k l ī . Šādu silicijskābes 
kolotdšķīdumu sauc h idro-
z o l u . No chlornatrija un 
liekās skābes piemaisījuma 
tas attīrāms 'd i a 1 i z e j o t 
(sal. I. s. 130. lp. p.). Ar 
pūsli vaj pergamentpapiri 
apvilktā dializatora i e k š ē j ā 
cilindri (zīm. 315) ielej si­
licijskābes netīro kolo'tdšķī-

Zīm. № 315._ Koloidālas silicijskābes dumu, bet ā r ē j ā cilindri — 
dialize pec Grema (Graham). tīru ūdeni, ko palaikam at­

jauno. Sāļi, skābes un vis­
pār „kristaloīdi" difundē caur dializatora membrānu, un iekšējā 
cilindri paliek tīra koloidāla silicijskābe. Šķīdumu iztvaicējot vaj 
pielejot tam koncentrētu skābi, izkrīt silicijskābes hidrogels, kas 
karsējot zaudē ūdeni un pārvēršas baltā, cietā a m o r f ā s i l i c i j ­
s k ā b e s a n h i d r i d a pulveri. 

Silicijskābe ļoti vāja. Tās šķīstošie sāļi'gandrīz pilnigi hidro-
lizeti, aiz ko šķīdumi satur brīvu sārmu un silicijskābi kolotd-
stāvoklī. Ogļskābes anhidrids izvieto no šķīstošā stikla silicijskābes 
hidrogell un rada zodu vaj potašu. 

šķīstošā Ar šķīstošu stiklu, kā visai izturigu līmi, mēdz salīmēt stikla 
stikla * 

izlietošana, drumstalas un porcelānu. Koku un drēbi piesūcina ar stikla šķī­
dumu, aizsargāšanai no pūšanas un uguns. Krāsošanā to lieto kā 
kodni. Šajā gadijienā attīstījies silicijskābes nogulsnis audos ad-
sorbē un nostiprina krāsvielas. Bez tam šķīstošais stikls ir labs 
olu uzglabāšanas līdzeklis. Ziepju vāritavās to bieži lieto kā su­
rogātu lētāko šķiru ziepju izgatavošanai. 

Silikātu 
hidrolize. 



— 241 — 

Stikls. 

Daudz lielāku nozīmi kā technikā, tā ari ikdienībā ieguvuši Stikla paga-
ūdenī nešķīstošie, caurspīdīgie silikātu kausējumi, kas kopš se- t a v o a n a ' 
niem laikiem pazīstami zem vispāriga s t i k l u nosaukuma. Tos 
iegūst karsējot zodas un kaļķakmena maisijumus ar smiltim ģe-
neratorkrāsnīs. Stikls nav ķimisks indivīds, bet šķidrs, pārdzesets 
kausējums (kam liela stigriba), kura sastāvs atkarājas no iepriek­
šējā maisijuma sastāva. Tā saucamais «normālais stikls" atvasi­
nāms no h e k s a s i l i c i j s k ā b e s , H 4 S i 8 0 1 4 , un rodas apmēram 
pēc šāda reakcijas nolīdzinajuma: 

N a 2 C 0 3 + C a C 0 3 - f 6 S i 0 2 = N a 2 C a S i 6 0 1 4 4 - 2 C 0 2 . 

Bieži zodas vietā lieto glaubersāļa maisijumu ar ogli, savie­
nojot vienā procesā silikāta rašanos un zodas iegūšanu (sal. 17. 
lp. p.). Šajā gadijienā karsējot norisinās šāda reakcija : 

N a a S 0 4 + C + C a C 0 3 - f 6 S i 0 2 = N a 2 C a S i 6 0 1 4 + C 0 2 4 - C 0 4 - S 0 2 . 

Abos gadijienos reakcijās atdalās daudz gāžu ( C 0 2 , CO, 
S 0 2 ) . Pilnigai gāžu burbulišu aizvākšanai kausējumu, pastāvigi 
maisot, karsē augstā temperatūrā apm. 12—30 stundas. Zemākās 
stikla šķirās gāžu burbuliši paliek ari pēc sacietēšanas. 

Dažādu stikla šķiru mechaniskās, optiskās un kimiskās īpa- Ķīmiskais 
* «" - •• ' - - sastāvs, 

šibas atkarājas no ta sastāva. Sastāvu mainot, iespējams iegūt 
stiklu, daudzmaz piemērotu zināmam nolūkam. Praktiķa izgatavo 
šādus stiklus: 

1. n ā t r i j a s t i k l s sastāv no n ā t r i j a un kalcija silikātiem, 
viegli kūst un tiek lietots glāžu, trauku, logu un viegli 
kūstošu cauruļu izgatavošanai; 

2. k ā l i j a s t i k l s satur k ā l i j a un kalcija silikātus, kūst jau 
daudz grūtāki nekā nātrija stikls un top lietots priekš 
caurulēm un traukiem, kam jāiztur augstas temperatūras 
(piem. dedzināšanas caurules); 

3. k r i s t a i s sastāv no kālija un s v i n a silikātiem, viegli 
kūst, mīksts, ar lielu īpatnējo svaru un lielu gaismas 
s t a r u l a u š a n a s k o e f i c i e n t u : no ta izgatavo rotas 
lietas, dārgus traukus un vāzes; 

4. p u d e ļ u s t i k l s bez nātrija un kalcija silikātiem vēl 
satur alumīnija oksidu, domājams, kā aluminatu; tas pa­
rasti nokrāsots zaļš vaj brūns un tiek lielā mērā lietots 
pudeļu izgatavošanai; 

5. o p t i s k o s s t i k l o s sastāvs stingri atbilst gaismas laušanas 
un dispersijas noteikumiem"; stikli ar lielu laušanas spēju 
un lielu dispersiju satur svinu un fluoru («kronglas"), 

Neorganiskās ķimijas kurss, II. s. 16 



— 242 — 

Stikla 
fizikālas un 

ķīmiskās 
īpašības. 

stikli ar mazu dispersiju — bora anhidridu („flintglas'). 
Svarigakā optisko stiklu prasiba: tiem jābūt pilnigi ho­
mogeniem un bez svītrām. Lai to sasniegtu, šādus stiklus 
ļoti lēni atdzesē: vairākas nedēļas no vietas; 

6. ķ i m i s k a i s s t i k l s («Jenas stikls") satur 6 5 , 3 % SiO.„ 
1 5 , 0 % B . ,0 3 , 1 2 , 0 % BaO, 4 , 2 % ZnO un 3 , 5 % A Ļ 0 3 ; ta"s 
ļoti izturigs pret reaģentu iedarbibu un temperatūras mai­
ņām un tāpēc no ta izgatavo laboratorijas traukus; 

7. t e r m o m e t r u s t i k l s satur apm. 1 2 % bora anhidrida un 
tas sildot vismazāk deformējas; 

8. n e s k a i d r i un k r ā s a i n i s t i k l i : stikla neskaidrums tā 
saucamā «piena stiklā" sasniedzams, tam pieliekot krio-
litu, apatitu u. c. minerālus, kas dziestot izkristalizējas; 
„matstiklus" jeb blāvstiklus pagatavo mechaniski pūšot 
uz stikla virsmu smiltis, vaj ari ķimiski iedarbojoties uz 
to ar fluorskābi (sal. I. 296. lp. p.). Krāsainus stiklus 
iegūst kausējumam pieliekot mineralkrāsas. Dzelzs oksi-
duls piešķir stiklam zaļu krāsu, kādu redzam vinkāršās 
pudelēs; mangāna peroksids un dzelzs oksids stiklu krāso 
brūnu, kobalts — tumši zilu, urāna oksids — dzeltenu. 
Stiklā izšķīdinot koloidālus metālus: zeltu, sudrabu un 
varu, dabonami skaisti krāsaini stikli, ko lieto priekš 
baznīcu logiem („rubina stikls", sal. 95. lp. p.). 

Vienkāršais stikls, ko iegūst no netīriem materiāliem, vien­
mēr satur dzelzs oksiduļa piemaisijumus, kāpēc tam netīra zaļa 
krāsa. Lai to novērstu, maisijumam kausējot pieliek mangāna 
peroksidu. Tas no vienas puses dzelzs oksidulu oksidē dzelzs 
oksidā, no otras — pats krāso stiklu vijoletā krāsā, kas papildina 

dzelteno krāsu līdz 
baltai. Šam nolūkam 
bieži liek klāt ari zal-
petri vaj arsena tri-
oksidu. 

Stikls ir — pār-
dzesets šķidrums. T a -
m a n s (Tammann) pie-
rādija, ka šķidrumu 
k r i s t a l i z ā c i j a s 
ā t r u m s zem to sa­
cietēšanas temperatū­

ras sākumā palielinās, pēc tam zināmā temperatūru intervāli 
kļūst pastāvigs, un temperatūru vēl vairāk p a z e m i n o t , pamazam 
krīt (sal. 316. zīm.). Tīrā šķidrumā izšķīdinot citas vielas, krista­
lizācijas ātrums, savukārt, stipri pamazinās ( T a m a n s , B o g o -

Zīm. № 316. Temperatūras iespaids uz pardzeseta 
šķidruma kristalizācijas ātrumu. 
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j a v ļ e n s k i s ) . Ar to ari izskaidrojams, ka stikls parastā tempe­
ratūrā kristalizējas tik gausi, ka to novērot var tikai pēc gadu 
simteņiem (piem. vecos stiklos). Tomēr ilgāku laiku karsējot, 
kristalizācijas process ievērojami paātrinās. Tas bieži atgadās 
dedzināšanas caurulēs, kas ilgāku laiku lietotas. 

Stikls — šķidrums ar ārkārtigi lielu stigribu parastā tem­
peratura. Aiz to p ē k š ņ i a t d z e s ē t o s stiklos starp atsevišķiem 
slāņiem rodas stipri saspīlējumi: šie slāņi nepadodas ne spie­
dienam, ne stiepšanai. Šāds stikls ļoti izturigs pret sitienu. Bet 
pietiek kādā vietā izjaukt virsmas slāņa struktūru, ar vīli iegriežot, 
un viss gabals sadrūp smalkās drumslās („Batavijas asaras"). 

Zīm. № 317. Biķera pagatavošanas atsevišķas fāzes. 

Labs stikls izturigs pat pret koncentrētu skābju iedarbibu. 
Tomēr vārošs ūdens stiklu sadala, izšķīdinot sārmu un atdalot 

a í r (¿ ļ 

Zīm. № 318. Pudeles izpušana formā. 

silicijskābi. Vēl stiprāk iedarbojas sārmu šķīdumi. Fluorskābe 
kā šķīdumā, tā ari gāzejada stipri izēd stiklu, jo norisinās reakcija: 

N a 2 C a S i 6 0 1 4 -+- 1 4 H 2 F 2 = 2NaF -f- C a F 2 + 6 S i F 4 + 1 4 H 2 0 
(sal. I. s., 296. lp. p.~). 

" 16* 
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Lielāko daļu stikla izstrādājumu, kā : dažādus traukus un 
pudeles, izpūš . Galvenais stikla pūtēju rīks ir dzelzs .pūšamā 
caurule", 1 metru gara. Tai apkārt ir koka mētels, vienā galā 
mutenis, otrā — platinajums stikla uzņemšanai. Pūtējs šo otru 
galu iebāž izkausēta stikla masā un pēc tam, cauruli griežot ap 
horicontalo asi riņķī, izpūš galā pieķērušos stiklu. Cauruli no­
laižot uz leju, te atkal to paceļot, tas izpūstai pusšķidrai masai 
piešķir vajadzigo veidu. Pudeles parasti pūš saliekamās metāla 
formās (zīm. 318) . Pudeļu izgatavošanai lielos vairumos pēdējā 
laikā bieži lieto sevišķas mašīnas. Caurules pagatavo stikla 
masu izstiepjot starp divām pūšamām caurulēm. Stikla diegus 
un stikla vati iegūst izstiepjot karstus pilienus. 

Logu un nelielu spoguļu stiklus pagatavo šādi. Vispirms 
stiklu parastā kārtā izpūš ar cauruli cilindri, kura augs- un apakš­
galus apgriež. Šās nodarbes atsevišķi etapi redzami zīm. 319 a—h. 
Pēc tam cilindri gareniski pārgriež un uz slīpēta šamota izvelmē 
plakanā platē (zīm. 319 h, i) . Lielas plates priekš izstādēm un 
spoguļiem lej un pēc tam no abām pusēm slīpē. 

c <t e f 

Zīm. №. 319. Logu stikla pagatavošana. 

Visus stikla izstrādājumus tūliņ pēc izgatavošanas liek dze­
sējošā krāsnī, kur tie vairāk dienas lēni atdziest līdz istabas 
temperatūrai. Bez stikla mūsu laiku kultūra nav domājama. Tas 
ieved mūs kā bezgaligajā pasaules izplatijumā, tā ari sīko, acim 
nesaredzamo mikroorganismu dzīvē. 
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Māls un porcelāns. 

Māla izstrādājumi, līdzīgi stiklam, sastāv no silikātiem, ar to Ķīmiskais 
Q *ļ C f īļ y c 

starpibu, ka galvenā bāze tajos ir m ā l a i n i s , Al 2 O s , kamēr kaļķiem 
un sārmiem šeit tikai blakus nozīme. Aiz to māla izstrādājumi 
apdedzinot n e k ū s t , bet saķep un sacietē. Saķepot bieži pama­
zinās ari tilpums (rodas t. s. .sarukums"). Māls ir porcelāna, 
fajansa, majolikas un vienkāršu podu galvenā sastāvdaļa. Tīrs 
māls ir balts amorfs pulveris un saucas k a o l ī n s . Kaolins ir 
laukšpata dabigās trusešanas produkts: zem ogļskābes un ūdens 
iespaida laukšpats sadaļas kālija silikātā, ko izskalo ūdens, un 
aluminija silikātā, kas ūdenī nešķīst. Normālais kaolīna sastāvs 
izteicams formulā: A l 2 H 4 S i 2 0 9 , kas atbilst o r t o s i l i c i j s k ā b e s 
hidratam: 

2Si (OH) 4 + H a O = H 1 0 S i 2 O 9 . 
Vienkāršais māls satur kramaiņa un dažādu metālu oksidu Māla izstrā-

piemaisijumus. Starp pēdējiem bieži pārsvarā dzelzs oksids, ga
a\u

a™ošana 

F e 2 O ā , kas mālam piedod brūnu krāsu. Samaisot ar ūdeni, mals (keramika), 

rada valkanu, mīklai līdzigu masu, no kuras veido dažādus 
priekšmetus. No valkaniem māliem ar rokām uz podnieku ripas 
(zim. 320) pagatavotos priekšmetus sausē un sevišķās krāsnīs ap­
dedzina. Ūdens šajos procesos izgaro, aiz ko tilpums ievērojami 
pamazinās. Pēc apdedzināšanas starp 
māla daļiņām paliek poras. Visa masa 
sacietē un uzglabā savu iepriekšējo 
veidu. Lai pagatavotie priekšmeti ne­
laistu cauri ūdeni, to virsmu pārklāj 
ar kūstošu silikātu (stiklu) kārtu jeb 
„glazuru". L e š a t e l j ē parādija, ka 
māla valkanibu rada divi apstākļi: 
graudu ārkārtīgais smalkums un to 
plāksnaiņā struktūra. 

Māls kultūras vēsturē viena no 
visvecakām vielām. Jau 6000 g. pirms 
Kr. dz. Ēģiptes būvēs lietoja ķ i e ģ e ­
ļus . Keramika senā Grieķijā un Romā 
stāvēja uz visai augstas pilnibas pa­
kāpes, par ko liecina pazīstamās 
„etruriešu vāzes". Pēc tam ša māksla 
pārgāja pie mauriem; sevišķi slavena 
bij Majorkas sala ar saviem glazure-
tiem un izkrāsotiem izstrādājumiem, 
kas pēc izgatavošanas vietas dabūjuši . m a j o l i k a s " nosaukumu. 
No turienes keramika pārgāja uz Itāliju. Šeit izcilus stāvokli 

Vesture. 

Zīm. JS» 320. Podnieku ripa. 
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ieņēma Fajencas pilsētas izstrādājumi, kurus nosauca f a j a n s u . 
P o r c e l ā n s bij pazīstams Ķinā jau 6. g. simteni pēc Kr. dz. 
1695. g. Č i r n h a u z e n s (Tschirnhausen) kopā ar alķimiķi B e t g e r u 
(Bōttger) atrada porcelāna pagatavošanas metodi, un drīzi pēc 
tam tika atvērta Zaksijā pirmā porcelāna fabrika. 

Sadalījums. P o r c e l ā n s — visvērtīgākais starp māla precēm. Tam 
raksturigs stiklam lidzigs lūzums, lūzuma vietas spīdigas un pati 
masa laiž vāji cauri gaismu. Porcelānu pagatavo no kaolina 
maisijuma ar laukšpatu un kvarcu. Izstrādājumus sākumā ap­
dedzina pie 900° un pēc tam pārklāj ar glazūru, sastāvošu no ta 
paša porcelāna maisijuma, tikai citādās sastāvdaļu proporcijās, 
vēl klāt pieliekot kaļķakmeni. Pēc glazurešanas priekšmetus otr­
reiz apdedzina pie 1450°. Šajā otrā procesā izkausētā, stiklam 
līdzīgā glazūra iesūcas visā porcelāna masā un aizpilda ta poras. 
Porcelāns cietāks nekā stikls un tērauds un izturigaks pret tem­
peratūras maiņām un ķimisko reaģentu iedarbibu. No ta pagatavo 
ne tikai traukus un figūras, bet ari laboratorijas un techuiskus 
piederumus. Elektrotechnikā porcelānu lieto kā labu izolatoru. 
No neglazureta porcelāna jeb t. s. b i s k v i t a pagatavo dažādas figūras. 

K l i n k e r s atšķiras no porcelāna ar savu pelēko vaj dzelteno 
krāsu. Tam tāpat spīdigs lūzums, kā porcelānam. Tāpat kā 
porcelānu to apdedzina augstā temperatūrā. Tas ļoti ciets un 
ķimiski izturigs. Ķimisko rūpniecibu vajadzibam no ta izgatavo 
dažādus adsorbešanas aparātus, caurules, retortes u. c. priekš­
metus. Būvniecibā klinkeru lieto māju apšuvumiem. Parasti 
glazūru rada ar vāramo sāli, kas, krāsnī izgarodams, ar ūdens 
tvaikiem hidrolizējas: 

NaCl + H.,0 ī ± HC1 + NaOH. 

Hidrolizē attīstijies kodigais nātrijs rada uz māla traukiem 
nātrija un aluminija silikāta izkausētu plānu kārtu. 

F a j a n s a m un m a j o l i k a i porains, balts lūzums un caur­
spīdīga glazūra, sastāvoša no māla maisijuma ar svina oksidu. 
No fajansa izgatavo vienkāršus galda traukus, no majolikas — 
krāsns podiņus un sienu izrotājumus. Tos mēdz krāsot ar kobalta 
oksidu (zilā krāsā) un vara vaj dzelzs oksidu (sarkanā krāsā). 

P o d n i e k u p r e c e (vienkāršie podi) parasti dzeltenā, sarkanā 
vaj brūnā krāsā top pagatavota no sliktāka māla, ko apdedzina 
zemā temperatūrā un pārklāj ar viegli kūstošu silikātu glazūru, 
saturošu diezgan daudz svina oksida. 

Ķieģeļi sastāv no poraina māla, ko apdedzina līdz saķepuma 
sākumam. Tie brūni tāpēc, ka satur daudz dzelzs. Ugunsizturigus 
ķieģeļus jeb š a m o t u izgatavo no tīra māla, kas kūst ne zemāk 
par 1580°. 
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Sakausējot mālu ar zodu, ogli un sēru, fabrikās izgatavo Ultramarīns, 

ļoti svarigu zilu krāsu — u l t r a m a r i n u . Tās empiriskā formula 
diezgan komplicēta: S i s A l 3 N a 4 S 2 0 j 2 . Domājams, ka ultramarins 
nav noteikts ķimisks savienojums, bet uzlūkojams kā ciets šķīdums, 
kurā sērs atrodas koloidālā stāvoklī (R. H o f m a ņ a uzskats). 
Ultramarins nešķīst nevienā šķīdinātajā, izturīgs pret gaisa, gaismas 
un ziepju iedarbibu, un nav kaltigs veselibai. Bet jau pat vājas 
skābes to sadala, atdalot sērudeņradi. Ar to krāso papiri, tapetes, 
zilina veļu un cukuru (veļas zilums). 

Cements. > 
Māla maisijumu ar kaļķakmeni apdedzinot pie 1300°—1400°, 

rodas masa, kas pazīstama kā c e m e n t s . Cementam, kā zināms, 
ļoti svarīga loma būvniecibas darbos, jo ūdens klātbūtnē tas cements 

.saistās", t. i. sacietē. Pēc G l a z e n a p a (Glasenapp) datiem 
p o r t l a n d c e m e n t s ir tumši-peleki-zaļš un sastāv no divām daļām: 
1) no bezkrāsaina, kristāliska, optiski anizotropa kalcija bāzisko 
s i l ikā tu un a l u m i n a t u maisijuma: C a 2 S i 0 4 un C a 3 A l 2 0 6 

un 2) no tumša bāziska, ar dzelzs oksidu nokrāsota stikla. 

SiO 4 - ALO- 4 - ~FēO~ P r o c e n t u attieciba portlandcementā ir 

1,8—2,2 un saucas . h i d r a u l i s k a i s m o d u l s " . Cementa sacle-

Zīm. № 321 . No klinkera ūdenī pagatavots preparāts, pēc G l a z e n a p a . Pakaļ-
plānā, sastāvošā no smalkiem hidrogela ( S i 0 2 ? ) pilieniem, redzami zvaigžņaini 

kristāli (kalcija hidrosilikats?); pavairots 750 reiz. 
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tešana, ar ūdeni samaisot, dibinās uz to, ka cementa bezkrāsainā 
daļa, kas sastāv no b ā z i s k u aluminatu un silikātu maisijuma un 
saucas „ a l i t s " , hidrolizējas, pie kam rodas kalcija hidrosilikati 
un hidroaluminati, pa daļai kristāliskā, pa daļai koloidālā stāvokli 
(zīm. 321). Bez tam atdalās kristāliski kaļķi, Ca(OH) 2 . ' ) Kā 
saistes viela šeit darbojas silicijskābes h i d r o g e l s , kas saista 
hidrosilikatu un aluminatu kristaliņus. Cementā sastopamo at­
sevišķo individu ķimiskais sastāvs vēl nav pilnigi noskaidrots. 
Pēc Vašingtonas C a r n e g i e I n s t i t u t i o n pētijumiem, apdedzināta 
cementa (klinkera) galvenās sastāvdaļas ir: trikalcijsilikats: C a 3 S i 0 5 , 
dikalcijsilikats: Ca 2Si(D 4 un trikalcijaluminats: C a 3 A l 2 0 B . 

R o m a n c e m e n t u sauc tās cementa šķiras, kuru sastāvs ne­
atbilst augstāk pievestam «hidrauliskam modulim". Tās iegūst 
nevis no maisijumiem, bet no dabā atrodamiem kaļķakmeņiem 
un dolomitiem, kas satur daudz māla. Romancementu lieto samērā 
diezgan maz. 

Cementu kopā ar smiltim lieto: 1) kā ziežu ķieģeļu saistī­
šanai dažādās sauszemes un zemūdens būvēs un 2) kā patstāvigu 
būvmateriālu: b e t o n u . Cementa ziežai pret mūrnieku kaļķiem 
ta priekšrocība, ka ta ātrāk sacietē un zem gaisa ogļskābes 
iespaida neatdala mitrumu (sal. 113. lp. p.). No betona taisa 
būvju pamatus, kanālus, trotuārus un veselas ēkas. 

Dabigie silikāti. 

To saliktais J a vēršam skatu uz d a b i g o s i l i k ā t u analižu rezultātiem, 
sastāvs. u z k r ī t o š a iegūto formulu komplikācija, kā ari tas apstāklis, ka 

savā starpā kristalografiski līdzigie minerāli uzrāda diezgan 
dažādu sastāvu. Tā, piem. laukšpatos sastopam dažādu nātrija, 
kālija un kalcija saturu. Vēl dažādāks mēdz būt dažādu vizlu 
ķimiskais sastāvs, kaut gan kristāliskā forma, skaldnība un op-

Izomorfi * i s ^ s īpašibas tām vienādas. Č e r m a k s pirmais pierādija, ka 
maisījumi, šajos gadijumos mums darišana nevis ar atsevišķiem indivīdiem, 

bet ar divu vaj vairāku komponentu, noteikta sastāva c i e t i e m 
š ķ ī d u m i e m . Tā, piem. visi laukšpati dod cietu šķīdumu ne­
pārtrauktu rindu, sastāvošu no diviem komponentiem: 

a l b i t a (jeb ortoklasa), kura sastāvs: N a 2 O . A l 2 0 3 . 6 S i 0 2 . 
un a n o r t i t a , kura sastāvs: C a O . A l 2 0 3 . 2 S i 0 2 . 

Jaunākā laikā izdaritie kušanas līkņu pētījumi apstiprina šo 
uzskatu. 322. zīmejumāp ievestā līkne T j T G , un T X D T 2 raksturiga 
cietajiem šķīdumiem, kādus sastopam ari metālu kausējumos 
(sal. 84 . Ip. p. un 96. lp. p.). Augšējā līkne TļCT., apzīmē sili-

' ) Šeit pievestos datus autoram personigi sniedzis prof. G l a z e n a p s , 
par ko autors tam šeit izsaka pateicibu. 

Roman-
cements. 

Cementa 
izlietošana. 
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MJtto 

katu kausējumu (t. s. m a g m u ) sacietēšanas temperatūru s ā ­
k u m u s , bet apakšējā likne T X D T 2 — sacietēšanas beigu tem­
peratūras. 

Tādā kārtā daudzi dabigie 
minerāli uzlūkojami kā nedau­
dzu, noteikta sastāva individu 
izormofi maisījumi. Bet ari uz 
šāda viedokļa nostājoties, iz­
rādās, ka dabigu silikātu daža-
diba ārkārtigi liela. Silikātu ķi-
mija ar šo dažadibu atgādina 
oglekļa savienojumu ķimiju, tikai 
ar to starpibu, ka silikātos at- . 

r ' _ Zīm. № 322. Albita un anornita 
sevišķus silicija atomus molekula jzormofu maisiļumu kušanas un sa-
savieno skābeklis, kamēr orga- cietešanas līkne, 
nisku savienojumu molekulās 
oglekļa atomi tieši savienoti cits ar citu .virknēs" un .riņķos". 

Pareizu silikātu iedalījumu lielā mērā apgrūtina tas, ka 
patlaban nav mums vispārīgu metodu to m o l e ķ u l a r s v a r u no­
teikšanai. Silikāti vispār neizgaist, un nešķīst parastos šķīdinātajos. 
Aizto neizdodas aprēķināt to molekularsvaru ne pēc tvaika blīvuma 
(I. s., 210. lp. p.), ne pēc osmotiskām metodēm (I. s., 214. lp. p.). Aprē­
ķini,kas dibinās uzto savstarpējās kušanastemperaturas pazemināšanās 
m a g m a s , nav noveduši pie galigi noteiktiem rezultātiem. Bez tam 
vēl — silikāti ari ķimiskā ziņā visai inerti. Ievietņošanas reakcijas, 
kas organiskā ķimijā palīdzēja konstatēt noteiktus .radikālus", 
silikātu ķimijā pilnigi iztrūkst. Tādēļ jāsaka, ka . s i l i k ā t u ķ i -
m i j a " l ī d z š im vēl n e p a s t ā v . Mēs attiecibā uz silikātiem vēl 
turamies pie viedokļa, pie kāda turējāmies pagājušā gadsimteņa 
vidū — attiecibā uz organiskās ķimijas savienojumiem. T. i. šim­
brīžam aprobežojamies, izpētot to ķīmisko sastāvu un galvenās 
fizikālās ipašibas. Mineraloģijas grāmatās pieņemts silikātus 
iedalit grupās, saskaņā ar to kristalografiskām ipatnibam. Tā, 
piem. izšķir laukšpatu, granātu, piroksenu u. c. grupas. Bet 
ķimijā to daudz lietderigaki sadalit pēc to ķimiskā sastāva, no 
vienkāršākiem minerāliem pārejot uz saliktākiem. Parasti 
aplūko: 

Analoģija ar 
organiskiem 

savienoju­
miem. 

I. v i e n k ā r š u s 
vilemitu: Zn. ,S i0 4 , 
M g 3 S i 4 O n . H 2 0 u. c. 

s i l i k ā t u s , piem. piroksenu: M g S i 0 3 , 
serpentinu: M g 3 S i , 0 7 . 2 H 2 0 , talku: 

II. a l u m i n i j a un d z e l z s s i l i k ā t u s , piem. silimanitu 
Al 2 SiO B , topasu: A l 2 S i 0 4 F 2 , kaolinu: H 4 A I 2 S i 2 0 9 u. c. 

Silikātu 
iedalijums. 
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III. a l u m i no s i l i k ā t u s , t. i. tādus, kas bez aluminija (kā 
skābes elementa) vēl satur citas bāzes. Šeit pieder: nefelins: 
NaAlSi0 4 , natrolits: Na .Al 2 S i 3 O 1 0 . 2 H 2 0 , a l b i t s : NaAlSi H 0 s , 
kālija vizla: KAlS i0 4 , ortoklass: KAlSi 3 O s , biotits: K 2 M g 2 A l 2 S i 3 0 1 2 , 
granāts: C a 3 A l 2 S i 3 0 1 2 , anortits: CaAl._,Si20H u. c. 

Strukturfor- Pēc V e r n a d s k a teorijas vienkāršākie silikāti atvasināmi 
muias. no hipotētiskām skābēm: m e t a s i l i c i j s k ā b e s , H , S i 0 3 (ogļ­

skābes H.,C0 3 analoga) un no o r t o s i l i c i j s k ā b e s , H 4 S i 0 4 

(„ortoogļ skābes" H 4 C 0 4 analoga): 
OH 

O = . S i < g [ J H O - S i - O H 

OH 
metasilicijskabe ortosilicijskabe 

No d i v ā m metasilicij - un ortosilicijskābss, molekulām at­
ņemot v i e n u molekulu ūdens, iegūstamas: •* 

O = Si — OH 
2 H 2 S i 0 3 — H , 0 = H , S i o 0 5 = > 0 

O — Si — OH 
dimetasilicijskabe 

un 
OH 

| 
HO — Si - OH 

2 H 4 S i 0 4 — H , 0 = H 6 S i o 0 ; s= > 0 
HO — Si - OH 

I 
OH 

diortosilicijskabe. 
No t r i m metasilicijskābes molekulām un tr im ortosilicij­

skābes molekulām atņemot d i v a s ūdens molekulas, iegūstamas: 

0 = Si - OH 

3 H 2 S i 0 3 — 2 H 2 0 = H.,Si.,0T = 0 = S i > § 

0 = Si — OH 
. trimetasilicijskabe 

un 
OH 

I 
HO - Si - OH 

> o 
3 H 4 S i 0 4 — 2 H , 0 = H 8 S i 3 O 1 0 = HO - Si — OH 

> 0 
HO — Si - OH 

I 
OH 

triortosilicijskabe. 
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Tādā kārtā no jebkura metasilicijskābes un ortosilicijskābes 
molekulu skaita, ūdeni atņemot, iespējams dabūt bezgaligu rindu 
silicijskābju, kuru vispārējā formula izteicama simbolā 
x S i 0 2 . y H 2 0 . Šajās skābēs pilnigi vaj pa daļai ūdeņradi ap- ' 
mainot, iegūstamas vissaliktāko silikātu formulas. 

Sevišķu stāvokli silikātu sistēmā, kā redzējām, ieņem a l u -
m i n o s i l i k a t i . To struktūru noskaidrošanai V e r n a d s k i s 
radijis ļoti asprātigu hipotēzi, pēc kuras aluminija oksids ar si­
līcija dioksidu dod veselu rindu kompleksas ,silicij-aluminij-
skābes", kurās aluminijs ir skābes elements. Kā šādu silikātu 
struktūras piemēru pievedisim sekošas formulas: 

OH 

OH AI 
V 

I o o 
0 < A 1 > 0 I i 

AI un | 
I O O 

OH \ / 
AI 

chlonta . , ,, . , 
kodols vizlas (laukšpatu) 

kodols. 

Pēdējā gadijienā dabonam n o s l ē g t u r i ņ ķ i , kas sastāv no 
aluminija, skābekļa un silicija atomiem un atgādina organiskās 
ķimijas heterociklisko savienojumu struktur-formulas. 

Vēl tāļak šajā virzienā gājuši V. un D. A š i (Asch), kuri 
visus silikātus izved no seš- un pieclocekļu riņķiem (heksitu un 
pentitu teorija): 

(OH), OH 
II I -

.S i . /AK 

• o / x o o / x o 
(HO)a==Si / i ' \ s i = ( O H ) « H O - A 1 ' ^ A l - O H 

I I " I I 
0 O O o 
1 I I I 

( H O ) 2 = S i S i = ( O H ) 3 H O - A l ^ OH 

o v .o / o o 
• II I 

( 0 H ) 2 OH 
silicija heksits aluminija heksits 
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<HO).,=Si O S i=(OH). , H 0 - A 1 - - O - A l - O H 
I I I I 

0 o o o . 
1 i I I 

( H O ) , = S i x y S i = l O H ) , H O - A l x / A l - O H 

^ S K • X A K 
II I 

(OH), OH 

silicija pentits aluminija pentits 

Divus dažādus riņķus savienojot, V. un D. A š i iegūst 
kompleksas silicijaluminija skābes. 

Tā kā trūkst datu par silicija savienojumu molekularsvariem 
un šie savienojumi nepadodas izvietņošanas reakcijām, visas šās 
formulas nav vēl pamatotas uz faktiskiem skaitļiem, kaut gan to 
analoģijas ideja ar organiskās ķimijas cikliskiem savienojumiem 
visai pievilciga. 

Dabigo sili- Daudz vairāk faktiska materiāla devuši silikātu m ā k s l i g a s 
katu sintezē. s j n t e z e s eksperimenti. No dažādām šādas sintezēs metodēm 

vislielākā nozīme silikātu pagatavošanai no kausējumiem, jo ša 
metode pa lielākai daļai atgādina šo minerālu attīstišanos dabā, 
zemes čaulai lēni atdziestot. Sevišķi interesanti M o r o z e v i č a 
eksperimenti ar samērā lielu kausējumu skaitu, kas vairāk dienas 
lēni atdzesēti. M o r o z e v i č s šādā ceļā ieguva lielu skaitu labi 
kristalizetu minerālu. Reizā ar preparativiem mēģinājumiem pē­
dējā laikā izdarita vesela rinda fizikali-ķimiska rakstura pētijumu 
par kausējumu dažādu cieto fāžu līdzsvara noteikumiem. Šie pē­
tījumi, pamatodamies uz fāžu teoriju, uzstādija kā mērķi — no­
skaidrot silikātu stabilitātes sfēru, sakarā ar .magmu" tempera­
tūru, spiedienu un sastāvu. Tā kā aplūkojamās sistēmas ļoti 
komplicētas, sastāvošas no 3, 4 un reizēm pat lielāka kompo­
nentu skaita, šādi pētijumi teorētiski un eksperimentāli nostādami 
ļoti rūpigi. Pa lielākai daļai tie noved pie neapstrīdamiem re­
zultātiem par pētāmo minerālu dabu. 

Silicijskābes No visa augstāk sacitā redzams, kādu lomu bij lemts sili-
kuiiurelā kātiem izpildit cilvēces kultūras attīstibas vēsturē. Jau pirmat­

nējais cilvēks izlietoja d a b i g o s s i l i k ā t u s , pagatavodams no 
tiem dažādus rīkus. Akmeņu, galvenā kārtā „krama", izlietošana 
apzīmēja pirmo cilvēces kultūras laikmetu, ko sauc paleolitisko 
periodu un kura sākumu O s b o r n s rēķina 75000 līdz 100000 g. 

nozīme. 
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atpakaļ. Jau aizvēsturiskos laikos bij zināms māls, no ka jau 
„neolitiskā" (t. i. jaun-ak-
meņa) laikmetā pagatavoja 
traukus (sal. 323 zīm.). 
Mālu veidojot, cilvēks centas, 
bez šaubām, izstrādāt ari j 
mākslas ornamentu. 5000 g. A 
pirms Kr. dz. Ēģiptē tika -•-> 
izgudrots s t i k l s . Stikla 
logi atrasti Pompejas izra­
kumos. Visjaunākais izgu­
drojums šajā nozarē ir — 
c e m e n t s . Kaut gan jau 

romieši lietoja „pucolana ^ ^23 Neolitiskā perioda māla urna, 
cementu" ūdensvadu izga- atrasta uz Mena salas ( A r e n i u s s ) . 
tavošanai, tomēr tikai pēdējos desmit gados sāka lietot betona 
būvēm portlandcementu tik lielos apmēros, ka Ziemeļamerikas 
Savienotās Valstīs vien 1915. gadā ražots ša materiāla 15000000 
tonnas, 125 miljonu dolāru vērtibā. 

Karborunds, SiC. 

1891. gadā amerikāņu ķimiķis E č i s o n s (Acheson) atrada,' ļ e g ŗ i g a n a 

ka ogle elektriskā krāsnī, kramaini reducējot, savienojas ar silī­
ciju un rada silicija karbidu S iC : 

S i O ž + 3C = 3CO + L S i C -

Zīm. № 324. Elektriska krāsns karborunda pagatavošanai pēc Ficheralda . 

Tas šo vielu nosauca k a r b o r u n d u . Ta ir ļoti cieta, šajā 
ziņā gandrīz līdziga dimantam, un to lieto tērauda un citu metālu 
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īpašības. 

Silunds. 

Silicija tetra-
chlorids, 

SiCI4. 

Silicij-
chloroforms, 

SiHCl3. 

Silicija 
fluorids, 

SiF4. 

slīpēšanai. Karborundu pagatavo lielās šamota krāsnīs, ar vaļēju 
augšu, kurām abos sānos iestiprināti ogles elektrodi (zīm. 324). 
Krāsnis piepilda ar kramaina un ogles maisijumu. Oglekļa oksids 
iziet pa vaļējo augšgalu un sadeg. 

Karborunds ļoti izturigs pret ķīmisku reaģentu iedarbibu. 
Tas nedeg pat, ja to karsē ar lodejamo liesmu. Ari kausējot 
kopā ar Bertolē sāli vaj zalpctri, tas neoksidejas. Kūpošā slāpekļ­
skābe un fluorskābe uz to neatstāj nekādu iespaidu. Bet iz­
kausēti sārmi, gaisa skābekļa klātbūtnē, karborundu oksidē karbo­
nātā un silikātā. Virs 2200° karborunds sadaļas silicija un 
grafitā (1. s., 237. Ip. p.). • 

Karborunds vada elektrisko stiāvu. No ta pagatavo lielu 
pretestību caurules, kurās ar elektrisko strāvu iegūst augstu tem­
peratūru. Šam nolūkam lietojamo masu sauc „ s i l u n d u " . 

Silicija savienojumi ar halogēniem. 
Chloram uz siliciju (kas iegūts no kramaina un metai, magnija, 

sal. 236. lp. p.) iedarbojoties 300° temperatūrā, rodas silicija 
chioridi, starp kuriem pārsvarā s i l i c i j a t e t r a c h l o r l d s (jeb 
silicijchlormetans), SiCl 4 . Tas — bezkrāsains, viegli kustigs 
šķidrums ar smacējošu smaku, vārās pie 56,9°. Ūdenī tas pilnigi 
hidrolizējas, radot silicija dioksidu: 

SiCl 4 + 2H a O = S iO, + 4HC1 

un aiz to gaisā stipri kūp. 
Uz siliciju stikla caurulē ar chlorūdeņradi iedarbojoties pie 

450°, rodas savienojums SiHCI 3 : 

Si + 3HC1 = SiHCI 3 + H 2 . 

Šo savienojumu pēc analoģijas ar chloroformu (CHC1 S) sauc 
s i l i c i j c h l o r o f o r m u . Tas ir bezkrāsains, viegli kustigs šķidrums, 
vārās pie 34°, mitrā gaisā kūp un ūdenī strauji sadaļas, atdalidams 
chlorūdeņradi. Gaisā tas a i z d e g a s . 

Jau vairākkārt augstāk tika aizrādits, ka silīcijam sevišķi 
liela t i e k s m e uz f luoru . Šai tieksmei pateicoties, fluors spēj 
izvietot skābekli no silicija dioksida. Aiz to ari s i l i c i j a f l u o r i d s 
vieglāk iegūstams nekā pārējie silicija savienojumi ar halogēniem. 
Apaļkolbā ieberam vienādos daudzumos smiltis un kalcija fluoridu. 
Šam maisijumam pa pilināmo piltuvi lejam virsū koncentrētu 
sērskābi (zīm. 325). No sērskābes un kalcija fluorida, sildot 
rodas fluorūdeņradis: 

CaF., + H 2 S 0 4 = C a S 0 4 + H.,F, (I. s., 296. lp p.), 

kas uz kramaini iedarbojoties rada silicija fluoridu: 

S i 0 2 + 2 H 2 F 2 = 2 H 2 0 + S iF 4 . 
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Zīm. № 325. Silicija iluorida un silicij[luorūdeņraža pagatavošana 
pēc A r e n d t a. 

Šo gāzi laiž cilindri vaj kolbā, kuras dibina dzīvsudrabs. Silicijfluor-
Ja ielejam virs dzīvsudraba ūdeni, pēdējs hidrolizē silicija fluo- u ^ | [ , a

e
ž a 

ridu (t. i. augstāk pievestā reakcija, j a ū d e n s p ā r s v a r ā , nori- H2SiF6'. 
šinas pretējā virzienā): 

S i F 4 + 2 H s O ^ ± S i O a + 2 H 2 F 2 . 

Bet attīstījies fluorūdeņradis pievienojas silicija fluoridam un 
rada kompleksu s i l i c i j f l u o r ū d e ņ r a ž a s k ā b i , H 2 S i F 6 : 

H 2 F 2 + S i F 4 = H 2 S i F 6 . 

Ta ir stipra skābe, bet pazīstama tikai ūdens šķīdumos un 
kā sāļi. Tās šķīdumu mēģinot koncentrēt, ta sadaļas fluorūdeņ-
radī un silicija fluoridā. Tās k ā l i j a un b ā r i j a sāļi grūti šķīst 
ūdenī, kāpēc tos bieži lieto kā reaktīvus uz K' jonu (sal. 
56. lp. p.) un uz B a - jonu: 

2K- 4 S1F 6 " 4 K 2 S i F 6 

B a - 4 S i F 6 " = BaSiFg. 

Silicijfluorūdeņraža skābe pēc sava sastāva atbilst meta-
silicijskābei H 2 S iO s , kurā t r ī s d i v v ē r t i g a skābekļa atomi ap­
mainīti pret s e š i e m v i e n v ē r t i g a fluora atomiem. Šādu fluora 
spēju skābēs apmainit skābekli jau aplūkojām borofluorūdeņraža 
skābes, H B F 4 , piemērā (sal. 213. lp. p.). 

Silīcija fluorids — smacējoša g ā z e , kas p i e — 9 0 ° pārvēršas 
baltā amorfā masā. 



— 256 — 

Silicija nepiesātināti savienojumi. 

Oksisilidins. Jaunākā laikā K a u t s k i s (Kautsky), ar atšķaiditu sālsskābes 
spirta šķīdumu uz kalcija silicidu, CaSi 2 , iedarbojoties, ieguva baltu 
vielu, ko nosauca o k s i s i l i d i n u : 

Si.,Ca + 2HCI - f HoO == CaCI 2 + H, + S i , < Q H _ 

Siiikal- Tas ļoti stiprs reducetaj3 un aizdegas gaisā pats no sevis, 
savienojumi.д г bromu tas dod apmaiņas produktu, s i l i k a l b r o m i d u : 

H Br 
S i a < O H + B r * = H B r + S i ^ < O H . 

Та ir dzeltena viela, ar ūdeni hidrolizējas un rada si l i kala 
hidroks idu , S i 2 ( O H ) 2 : 

S i 2 < o H + HDH = HBr + S i 2 < § [ ļ 

Silikala hidroksīds ir b ā z e . Ar neorganiskām skābēm ta 
д 

dod sāļus pec tīpa: Si2<CoH' ' £ U r a ^ — vienvertiga skābes radi­
kāla simbols. Silikalsavienojumi ir enerģiski reducetaji. Sārmiem 
iedarbojoties, tie sadaļas, atdalidami ūdeņradi un silicija dioksidu, 
S i 0 2 . To strukturformulas vēl pagaidām nav noskaidrotas. Ļoti 
var būt, ka tie atbilst acetilena formulai: R x — Si ~ Si — R 2 . 

Vispār salīdzinot silicija savienojumus ar oglekļa savieno­
jumiem, mēs novērojam tajos daudz līdzibas, bet ari starpibu, 
kas ceļas no tam, ka silīcijam lielāka tieksme uz elektriski ne-
gativiem elementiem, sevišķi uz skābekli un fluoru. 
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Četrdesmit pirmā lekcija* 

Ceturtā grupa (turpinājums). Germanijs, alva, svins. 
Ģermānijs . — Germanija atrašana. — Elements. — Ta savienojumi.— 

Germanija dioksids, Ge0 2 . — Germanija hidrids, GeH4. — Germanija savie­
nojumi ar halogēniem: GeCI4, GeBr4, GeJ 4. — Germanijchloroforms, GeHCIj. — 
Germanijfluorūdeņraža skābe, H 2GeF 8. — Germanija līdziba silicijam. — A l v a . — 
Atrašanās. — Iegūšana. — Alvas iegūšana no baltā skārda atgriezumiem. — 
Alvas ipašibas. — Pelēkā alva. — Pārvēršanās elements. — Alvas izlietošana. — 
Alvas ķīmiskās ipašibas. — A l v a s divvērtigi savienojumi. — Stanno-
hidroksids, Sn(OH)2. — Alvas oksiduls, SnO. — Stannosulfids, SnS. — Alvas 
dichlorids, SnCI2. — Reducējošās ipašibas. — Č e t r v ē r t i g i a l v a s s a v i e n o ­
jumi. — Alvas dioksids, SnO.,. — n-alvskābe. — [-i-alvskābe. — Stannisuliids, 
SnS2. — Alvas tetrachlorids, SnCl4. — Reducēšana. — Svins. —Atrašanās.— 
Svina metalurģija. — Svina īpašības. — Izlietošana. — Koloidāls svins. — Svina 
oksidi. — Divvērtiga svina savienojumi, - r Svina oksids, PbO. — Svina hidr-
oksids. Pb(OH) 2. — Svina sulfids, PbS. — Svina chlorids, PbCl2. — Svina 
jodids, PbJ 2. — Svina karbonāts, PbC0 3 . — Bāziskie svina karbonāti. — Svina 
acetats, Pb(CH 3COO) 2. — Svina nitrāts, Pb(N0 3 ) 2 . — Svina sulfāts, PbS0 4 . — 
Svina chromats, PbCr0 4 . — Četrvērtigi svina savienojumi. — Svina dioksids, 
Pb0 2 . — Plumbati. — Minijs, P b 3 0 4 . — Svina tetrachlorids, PbCl4. — Plumbi-
sulfats, Pb(S04) a . — Svina un.ta savienojumu nāvigās īpašības. — Svina 
izotopi. — Radiosvins. — Radīja rindas svina izotopi. — Aktīnija rindas svina 
izotopi. — Toriosvins. — .Parastais* svins. — Oglekļa a p a k š g r u p a s ele­
mentu v ispār igs raksturojums. — Alotropija. — Fizikālās ipašibas. — 
Skābes un skābju anhidridi. — Hidridi. — Bāziskais raksturs. — Termoķimiskie 
dati. — 

Germanijs, Ge. 

Šo elementu, pamatojoties uz periodiskās sistēmas, Men- Atrašana, 
d e ļ e j e v s paredzēja un nosauca „eka-siliciju" (I. s., 382. lp. p.). 
1886. gadā V i n k l e r s (Winkler) to atrada minerālā a r g i r o d i t ā , 
Zaksijā, Freibergas pilsētā. Bez tam tas iegūstams ari no ameri­
kāņu cinka mānekļa pārstrādāšanas atliekām. M e t ā l i s k s ger­
m a n i j s iegūstams reducējot ta oksidu ūdeņraža straumē: 

G e 0 2 + 2H 0 = Ge 4 - 211 ,0 . Elements 
germanijs. 

» Tas nešķīst sālsskābē, bet slāpekļskābe un karaļūdenis to 
oksidē g e r m a n i j a d i o k s i d ā , G e 0 2 . Šis savienojums nešķīst Ta s . a v i e n o * 
ūdenī, bet, līdzīgi silīcija dioksīdam, rada koloidālu hidrogelu. mānija 
Germanija dioksids šķīst skābēs un ari sārmos un tā tad uzrāda dQgQd s' 
amfoteru dabu. 

Sērskābei iedarbojoties uz germanija un magnija kausējumu, Germanija 
Š e n k s (Schenck) ieguva g e r m a n i j a h i d r i d u , GeH 4 , kā g ā z i , h l d r l d s ' Q e * H ' 
kas sabiezē šķidrumā šķidra gaisa temperatūrā un vārās pie 
—125° zem normāla spiediena. Ša gāze sildot pilnigi sadaļas 
metāliskā germanija un ūdeņradī. 
Neorganiskās ķimijas kurss. 11. s. 17 
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Germanija D e n n i s pagatavoja tīrā veidā gerraanija savienojumus ar 
^ h a i o g ™ ' halogēniem, ar pēdējiem iedarbojoties uz tīru metālisku ģermā­

ņiem: GeCl 4,niju. To īpašibas pievestas sekojošā tabelē. 
GeBr 4,GeJ 4. ' K v J 

Tabele 129. 

Germanija halogensavienojumu īpašibas. 

Krāsa Kušanas temp. Varišan. temp. Blivums 

GeCI 4 bezkrāsains — 49,5° 86,5° 1,874 
GeBr 4 bezkrāsains 26,1° 185,9° 3,131 
G e J 4 sarkans 144,0° disociē 4,322 

Germamj- Visi šie savienojumi ūdenī viegli hidrolizējas, atdalot ger-
GeHCl3. mānija dioksidu, G e 0 2 . Sālsskābei uz germanija un magnija 

kausējumu iedarbojoties, rodas „ g e r m a n i j c h l o r o f o r m s " , 
GeHCL,: 

Ge + 3HC1 = GeHCl 3 + H,. 

Ša savienojuma īpašibas līdzigas silicijchloroforma (SiHCl 3) 
īpašibam (254. lp. p.). Germanijs tāpat kā silicijs rada g e r m a -
n i j f l u o r ū d e ņ r a ž a s k ā b i H 2 G e F 6 . Šās skābes kālija sāls, 
r^GeFg, rodas fluorūdeņraža skābei iedarbojoties uz germanija 

. dioksidu chlorkalija klātbūtnē: 

GeO, + 3 H 2 F 2 - f 2KC1 =š 2 H 2 0 + 2HC1 + K 2 G e F 6 . 

Tas grūti šķīst ūdeni un top lietots germanija atdalīšanai 
no citiem elementiem. 

Germanija No augstāk sacitā redzams, ka germanijs ķimiskā ziņā 
''silīciju" pilnigi H d z i g s s i l i c i j a m . Divi pārējie šās apakšgrupas ele­

menti uzrāda dažas savadibas, ar kurām tūliņ iepazīsimies. 

Alva, Sn (Stannum). 

Atrašanās. Alva dabā sastopama kā a l v a s a k m e n i s (kasiterits), kas 
sastāv no alvas dioksida, S n 0 2 . Ļoti daudz ša minerāla mala­
jiešu salās, sevišķi Bankas salā, bez tam Ķinā, Bolivijā un 
Austrālijā. 

Alvas iegū- Neapstrādātu alvas rūdu vispirms apdedzina, lai aizdabūtu 
šana. prom sēru un arsenu, un pēc tam to krāsnī reducē ar ogli, 

karsējot līdz 1000° 

S n O a + 2C = 2CO + Sn. 
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Šādi iegūtu neapstrādātu metālu tira pārkausejot vēl reiz. 
Pie tam mazāk cēlo metālu piemaisijumi oksidejas, uzpeld virs­
pusē, no kurienes tos ar speciālu karoti noņem. Protams, ka 
šajā procesā oksidejas ari daļa alvas. R a f i n ē t a alva satur līdz 
9 9 , 9 9 % tīra Sn («bankas" alva). 

Ļoti daudz alvas iegūst ari no baltā skārda atgriezumiem „Alvas iegū--
, -, > , . _ . . . . sana no bal-

kuros atrodas no 2 % līdz 3 % alvas. Sadu skārdu lieto [a- skārda at 
galvenā kārtā priekš konservu bundžām. Lai no šiem atgrie- griezumiem, 
zumiem iegūtu alvu, tos sapresē paciņās un dzelzs kurvjos iemērc 
vannās, kurās 15%-tigs kodigā natra šķīdums. Vannu savieno 
ar dinamomašinas negativo, kurvi — ar pozitivo polu. Pie 
anoda alva no skārda virsmas šķīst un pārvēršas alvskābes 
H , S n 0 3 , anjonā: » 

Sn + 6 0 H ' + 4F = S n 0 3 " + 3 R 2 0 . 

Pie katoda alva atdalās uz vannas sienam kā sūceknim 
līdziga masa: 

S n 0 3 " + 3LĻO — 4F = Sn + 6 0 H ' . 

No turienes to novāc un 
pārkausē. Visjaunākā laikā stipri 
izplatījusies G o l d š m i t a skārdu 
atgriezumu apstrādāšanas me­
tode (zītn. 326.). Sapresētus 
atgriezumus ieliek dzelzs cilin­
dros un laiž tiem virsū saspiestu 
chloru. Alva tad pārvēršas alvas 
tetrachloridā: 

Sn + 2CLj = SnCl 4 , 

kuru pārdestilē, bet dzelzs pie 
tam nemainās un to sūta atpakaļ 
uz dzelzskausetavam. 

Alva — balts spožs metāls, 
ar zemu kušanas temperatūru: 
231,5°. Tai rupji-kristaliska 
struktūra. Alvas stieņus liecot, 
kristāli lūzt, caur ko ceļas seviš-
ķis troksnis: «alvas kliedziens". 
Alva ļoti stiepiga. Ta izveltnē­
jama visplānākā „alvas folijā", 
kādā parasti tiņ šokolādi. Pie 
161° parastā t e t r a g o n a l ā alva pārvēršas citā polimorfā formā, 
un proti: r o m b i s k ā alvā, kas tik trausla, ka pie 200° sadau­
zāma smalkā pulverī. 

Metāliskas 
alvas iegū­

šana. 

Zīm. № 326. Alvas iegūšana on 
skārda atgriezumiem pēc Goldšmita 

metodes. 

17* 
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Pelēkā alva. Bez Šām divām metāliskām modifikācijām pazīstama vēl 
viena nemetāliska modifikācija, ko sauc „ p e l e k o a l v u " . Ša 
atraduma vēsture šāda. Pagājušā gadsimteņa 60-tos gados, 
revidējot Pēterburgā kāda kara resora noliktavu, kurā glabājās 
alvas pogas priekš kareivju apģērbiem, tika atrasta pogu vietā 
p e l ē k a p e l n u guba. Bez kavēšanās sastādijas komisija, ša 
.nozieguma" izmeklēšanai. Bet izmeklēšanā, kā toreiz bij parasti, 
nekas nenoskaidrojās. 

Līdzigs gadijiens notika Pēterburgā 1868. gadā, ziemā, kad 
. sala sasniedza —38° pēc Reomira. Lielāks vairums .bankas" 

alvas, kas piederēja angļu tirdzniecības kantorim un glabājās 

Zīm. 327. Pelēkas alvas attīstīšanas uz metāliskas alvas 
virsmas pēc Kohena (alvas mēris).. 

Pēterburgas muitnicas noliktavā, izrādījās pārvērties .pelēkos 
pelnos". Kantora īpašnieki toreiz griezās pie pazīstamā Pēter­
burgas akadēmiķa F r i č š e ar priekšlikumu, izpētit notikušo .vil­
tojumu". F r i č š e , šo uzdevumu izpildot, pierādija, ka šajā 
gadijienā .viltojumu" izdarijusi pati daba. Tas parādija, ka 
.pelēkie pelni", līdz alvas kušanas temperatūrai sasilditi, pārvēr­
šas parastā, t. i. metāliskā alvā. Jau agrāk E r d m a n s (Erd-
mann) novēroja šādu .baltās alvas" pārvēršanos .pelēkā" pie 
ērģeļu stabulēm. Uz šām stabulēm, kas pagatavotas no alvas, 

dažās vietās parādās pelēki 
plankumi, kas vēlāk izvēršas 
.kārpās" (zīm. 328.). Ša­
jās vietās vēlāk rodas pa­
dziļinājumi, kas izplatās uz 
visām pusēm, kā redzams 
328. zīmējumā, kur parā­
dīta viena daļa no .saēstas" 

ērģeļu stabules. Parasti ša .sērga" pāriet no vienas vietas uz 
otru, līdzigi lipigām slimibam, kāpēc to nosauca .alvas mēri". 
Tāpēc gadijienos, kad uz stabules parādās pelēkās alvas iezīmes, 
.s l imā" stabule jāizņem, lai izsargātos no slimibas pārnešanas 

Zīm. № 328. Alvas stabule, sabojājusies 
no ,alvas mēra* (pēc K o h e n a ) , 
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uz .veselām" stabulēm. Bieži šāda alvas pārvēršanās novēro­
jama muzejos, kurus ziemā neapkurina. . Tādā gadijienā bojājas 
medaļi (zlm. 329.) un veci mākslas priekšmeti, piem. senlaiku 
kafejas kanna, kas parādita 330. zimejumā. Šāda parādiba 
pazīstama zem .muzeju slimibas" nosaukuma. 

E. K o h e n s un 
V a n - E i k s (Cohen 
un van Eijk) šo parā-
dibu izpētija no fizi-
kali-ķimiskā viedokļa. 
Vērā ņemot, ka pelēkā 
alva a t t ī s t ā s zemā 
temperatūrā, viņi pa­
gatavoja .pārvēršanās 
elementu", kurā viens 
elektrods bij no pelē­
kās, otrs — no baltās 
alvas, bet elektrolits 
— stannochlorida šķī­
dums (kā redzams 
331. zīmējumā): 

Pārvēršanas 
elements. 

Zīm. № 329. Medalis, kas sabojāts pelēkai alvai 
attīstoties (pēc K o h e n a ) . 

Sn , ._ SnCĻ šķīdums/ Sn. .._ pelēka' 2 * ' balta. 

Šo elementu izmēģinot, izrādijas, ka 
1) pie visām temperatūrām z e m 20°strāva elementā gāja no bal­

tās alvas uz pelēko, t. i. baltā alva šķīda, bet pelēkā alva 
atdalījās uz katoda, 

2) pie visām temperatūrām v i r s 20° strāva elementā gāja no pelē­
kās alvas uz balto (t. i. pelēkā alva šķīda pie anoda, un 
baltā — atdalijas uz katoda sal. 194. lp. p.). 

3) pie 20° strāvas elementā nebij . 
Pamatojoties uz šiem datiem, varēja taisit slēdzienu, ka 

apgriezeniskās reakcijas 

Sn pelēka Sn baltā 

pārvēršanās temperatura ir 20°. Z e m šās temperaturas baltā 
alva pārvēršas pelēkā, virs tās — pārvēršanās notiek pretējā 
virzienā. Tikai pie 20° abas polimorfas alvas modifikācijas 
atrodas lidzsvarā. 

Un ja tomēr p e l ē k ā s alvas rašanās novērojama samērā 
diezgan reti un tikai pie temperatūrām, kas daudz zemākas par 
0°, tad tas izskaidrojams ar to, ka baltā alva pārvēršas pelēkā 
ļoti gausi, un, pelēkās alvas iezīmēm trūkstot, gandrīz nepārver-
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Zīm. 330. Kafejas kanna, kura alvai pārvēršo­
ties radies caurums (pēc Kohen^a). 

Alvas izlie­
tošana. 

Tīru alvu vien lieto ļoti reti, 
jo ta ļoti mīksta. Visbiežāk lieto 
alvas kausējumus ar citiem me-

, . . Zīm. № 331. .Pārvēršanās" elements 
tāliem. Alvas kausējumi ar ( « o h e n s un Van Eiks). 
varu pazīstami kā b r o n z a s , 
un no tiem lej statujas un zvanus 
(sal. 75. lp. p.). No alvas kausējumiem ar antimotiu un varu 
pagatavo karotes, nažus un traukus (baltais metāls, angļu metāls). 
Alvas kausējumu ar svinu lieto metālu (sevišķi vara un misiņa) 
l o d ē š a n a i . Visvairāk alvas patērē metālu a p a l v o š a n a i un 
b a l t ā s k ā r d a izgatavošanai priekš konservu bundžām. Šam 
nolūkam dzelzs platēm notīra virsmu ar sālsskābi un zalmiaku 
un tās iebāž izkausētā alvā. Alvas skārds satur 2°/o—3°/o alvas 
un ļoti izturigs mitrumā un gaisā. 

Aivas kimi- Alva gaisā oksidejas tikai karsējot. Sālsskābē šķīst lēni, 
skās īpašības.gt^gļot ūdeņradi. Slāpekļskābe alvu enerģiski oksidē „meta-

alvskābē" (skat. zemāk). Sildot alva šķīst ari sārmos, radot 
„stannatus", t. i. alvskābes sāļus. 

Alva dod d i v a s r i n d a s s a v i e n o j u m u , 
alvas savienojumus sauc s t a n n o s a v i e n o j u m u s , 
gus — s t a n n i s a v i e n o j u m u s . 

Divvertigus 
bet četrvērti-

šas nemaz. Tikai baltai alvai māksligi iepotējot pelēko alvu, 
var šo pārvēršanos izsaukt un paātrināt. 
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Divvērtīgie alvas savienojumi. 

Alvas divvērtīgie sāļi, kas ūdens šķīdumā rada katjonu S n - , Stannohidr-
dod ar amonjaku baltu s t a n n o h i d r o k s i d a nogulsni. Sn(OH)2. 

Sn- + 2 0 H ' = Sn(OH) 2 . 

Šis nogulsnis šķīst kā skābēs, tā ari liekā sārmā. Tas 
norāda, ka stannohidroksidam amfoters raksturs: tas var disociet, 
līdzigi skābēm, ūdeņraža jonos un ari hidroksila jonos, kā tas 
notiek ar bāzēm: 

Sn(OH), ^ ± 2H- + S n 0 2 " 
un 

Sn(OH) 2 Щ 2 0 H ' + Sn- . 

Stannohidroksida nogulsni vārot ūdenī, stannochlorida (kā A 1 ļ s
a s

s °Q'" 
katalizatora) klātbūtnē, stannohidroksids zaudē ūdeni un pārvēršas 
vijoletos a l v a s o k s i d u l a kristālos: 

Sn(OH) 2 = H 2 0 + SnO. 

Alvas oksiduls sildot gaisā aizdegas un pārvēršas alvas 
dioksidā S n O a : 

2SnO + 0 2 = 2 S n 0 2 . 

Sērūdeņradis nogulsnē no stannosāļu neitrāliem (vaj vāji stannosulfids, 
skābiem) šķīdumiem brūnu s tan n o s u l f i d a nogulsni: SnS. 

Sn - -f- H 2 S SnS + 2H-

Šis nogulsnis n e š ķ ī s t bezkrāsainā amonija sulfida šķīdumā, 
bet viegli šķīst d z e l t e n ā amonija sulfidā (polisulfidā): 

SnS + (NH 4 ) 3 S a == (NH 4 ) 2 SnS 3 . 

Pie tam rodas sulfo-alvskābes amonija sāls, kurā alva — 
četrvērtigs, skābi radošs elements. Alvas dichlo-

rids, SnCl2. 

Alvu izšķīdinot sālsskābe, rodas a l v a s d i c h l o n d s : 

Sn + 2HC1 = SnCl 2 - f H,, 
kas no ūdens šķīduma kristalizējas kā hidrats: S n C l 2 . 2 H 2 0 
(„alvas sāls"). Šis hidrats karsējot zaudē ūdeni un pārvēršas 
b e z ū d e n s a l v a s d i c h l o r i d ā , kas pie 250° kusdams rada eļļai 
līdzigu šķidrumu un vārās pie 606°. Bezūdens alvas dichlorids 
šķīst ne tikai ūdenī, bet ari organiskos šķīdinātajos: spirtā, ēterī» 
acetonā, etiķesterī un piridinā. 

Divvērtigas alvas sāļi viegli pāriet četrvērtigas alvas sāļos Reducējošas 
un aiz to ir stipri r e d u c ē t a j i . Alvas dichloridā šķīdums saista ' P a s i b a s -
gaisa skābekli, atdalot alvskābes nogulsni: 

2SnCI 2 + 0 2 + 6 H 2 0 = . Sn(OH) 4 + 4HC1. 
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Ari chlors un t r ī s v e r t i g a s dzelzs sāļi oksidē līdziga 
kārtā: 

S n " + Cl 2 = S n — + 2C1' 

S n - + 2Fe • = Sn- • + 2 F e -

Raksturīga reakcija rodas ar m e r k u r i c h l o r i d u , kas vis­
pirms reducējas kalomelī, pēc tam metāliskā dzīvsudrabā (sal. 
188.1p.p.) : 

Sn - + 2HgCl 2 = SnJ" + Hg 2 Cl 2 + 2C1' 

un Sn- + Hg 2 Cl 2 = S n — + 2C1' + 2Hg. 

No otras puses —pozitivaki metāli, kapiem, c i n k s , reducē 
divvērtīgas alvas sājus, atdalot alvu kā sūceknim līdzīgu masu: 

S n " - f Zn = Zn- Sn. 

Četrvērtigie alvas savienojumi. 

Alvas diok- A l v a s d i o k s ī d s , S n 0 2 , rodas alvai sadegot kā balts pul-
sids, Sn0 2 . vēris (alvas pelni). To lieto .piena stikla" (242. lp. p.) un emajas 

(245. lp. p.) pagatavošanai. Četrvērtigas atvars sāļi hidrolizējas 
daudz vairāk nekā divvērtigie sāļi. Aiz to tie ūdens šķīdumā 
stabili tikai lielāka vairuma brīvas skābes klātbūtnē. 

a-alvskābe. Ar amonjaku tie dod baltu amorfu a - a l v s k ā b e s nogulsni; 
a-alvskābe daudzkārt atgādina silicijskābi. Kā amorfa viela, ta ir 
nenoteikta sastāva alvas dioksida hidrats: S n 0 2 . n H 2 0 , kas viegli 
pāriet koloidālā stāvoklī (hidrozolā) un, pamazam zaudējot ūdeni, 
pēc sausešanas dod stiklam līdzīgu anhidridu: S n 0 2 . Ta mazliet 
šķīst ūdenī un lakmusu krāso sarkanu, kas norāda uz tās domi­
nējošo s k ā b o raksturu. Bet ta viegli šķīst ari skābēs un sārmos. 
Pēdējā gadijienā rodas s t a n n a t i , t. i. sāļi, kas atvasināmi no 
hipotētiskas meta-alvskābes, H 2 S n 0 3 , kuras sastāvs līdzigs ogļ­
skābes, H 2 C O a un metasilicijskābes, H 2 S i 0 3 , sastāvam. N ā t r i j a 
s t a n n a t s , N a 2 S n 0 3 . 3 H o O , labi kristalizējas no ūdens šķīduma 
un top lietots krāsotavās kā kodne. Stannati ūdenī viegli hidro­
lizējas, bet skābes tos sadala, atdalot a - a l v s k ā b i . 

L a l v g k ā b e a-alvskābe ilgi stāvot vaj sildot kopā ar ūdeni, zaudē šķī-
" šanas spēju ūdenī un pat atšķaiditās skābēs. Šo nešķīstošo alv-

skābes veidu sauc , 3 - a l v s k ā b i . Ta iegūstama ari tieši, koncen­
trētai slāpekļskābei iedarbojoties uz alvu: 

Sn + 4 H N 0 3 - f n H 2 0 = 4 N 0 2 + 2 H 2 0 + S n 0 2 . n H 2 0 . 

Pastāv domas, ka ta ir a-alvskābes polimērs. To mēdz ap­
zīmēt ari ar šādu formulu: ( H 2 S n 0 3 ) 5 . 
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Serudeņradis no stannisāļu šķīdumiem nogulsne dzeltenu Stannfeuifids, 
a m o r f u s t a n n i s u l i i d a nogulsni: * 

S m - + 2FĻS -ļZ SnSg -f- 4H-

Tas sildot šķīst skābēs. Vēl vieglāk šķišana norisinās bez­
k r ā s a i n ā amonija sulfidā, pat ari amonjakā un sārmos. Šajā 
gadijienā rodas sulfo-alvskābes, H 2 SnS 3 , sāļi: 

S n S 2 + ( N H J 2 S = ( N H 4 ) 2 . S n S 3 

S n S 2 + 2NH 4 OH = (NHJoSnOSo + r t , 0 . 

Sulfostannati savukārt disociē, radot sulfo-alvskābes anjonu: 

(NH 4 ) 2 SnS 3 7 ± 2(NH 4 ) ' + S n S 3 " . 
Alvas bisulfidu praktiskā dzīvē bieži pagatavo s a u s ā ceļā, 

un proti: pagatavo amalgamu no 12 daļām tīras alvas un 6 
daļām dzīvsudraba. Šo amalgamu ar 7 daļām sēra ziedu 
un 6 daļām zalmiaka retortā ilgi silda pie neaugstas tempe­
ratūras. Šajos apstākļos stannisulfids rodas k r i s t ā l i s k ā veidā 
kā plānas zeltainas plāksniņas, kas pazīstamas kā l a p u z e l t s . 
Ar to apzeltī lētus koka priekšmetus. 

S t a n n i c h l o r i d a hidrats, S n C l 4 . 5 H 2 0 , rodasstannochlorida £jļ r a" 
šķīdumu piesātinot ar chloru. Iztvaicējot un atdzesējot no šķīduma snCi4.' 
atdalās balti hidrata kristāli. Tie kūst pie 60°, viegli šķīst ūdeni 
un izplūst gaisā. B e z ū d e n s s ā l s rodas tieši laižot chloru 
izkausētā alvā un iegūto produktu destilējot. Tas — viegli 
kustigs š ķ i d r u m s , vārās pie 114°. Tas gaisā,stipri kūp, radot 
ar ūdens tvaikiem sālsskābi un dažādus alvskābes hidratus. Š o . 
vielu jau 16 g. s. pagatavoja jatroķimiķis L i b a v i u s , kāpēc to 
sauc „spiritus fumans Libavii". 

Stannichlorida koncentrētas sālsskābes šķīdumā laižot chlor-
ūdeņradi, pēdējs pievienojas alvas tetrachloridam, radot a lvas-
c h l o r ū d e ņ r a ž a s k ā b i : 

SnCl 4 + 2HC1 = H 2 SnCl 6 . 
Ta uzlūkojama kā skābekļa apmaiņas produkts pret chloru 

meta-alvskābē, HoSn0 3 . Ari silicijfluorūdeņraža skābe, kā redzējām 
255. lp. p., ir šāds apmaiņas produkts. Alvas-chlorūdeņraža skābe 
ir balta kristāliska masa, kas kūst pie 20°. Gaisā ta izplūst un 
atdala chlorūdeņradi. Tās amonija sāls (NH 4 ) 2 SnCl 6 pazīstama 
kā B p i n k s o l t s * (t. i. rozā sāls). To, tāpat ari nātrija stannatu, 
lieto kā kodni drēbju krāsotavās. Šķiedros hidrolizē atdalās ko­
loidāla alvskābe, kas adsorbē skābas krāsvielas. 

Č e t r v ē r t i g a s alvas savienojumi daudz stabilāki nekā _ . , 
. . . . . _ . . . . . „ . Reducēšanas 

d i v v ē r t ī g i savienojumi un ļoti grūti reducējami. Reducēšana reakcijas, 
notiek metāliskas dzelzs klātbūtnē: 

S n " " + Fe — Sn" -ļ- F e " 
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Stipri skābā šķīdumā reakcija apstājas uz augstāk pievestās 
pakāpes. Bet ja šķīdumā tikai nedaudz brīvas skābes, reducēšana 
iet vēl tāļak — līdz metāliskai alvai: 

Sn- + Fe 7 ± Sn + F e " . 

Svins, Pb (Plumbum). 

Atrašanās. Svinu un ta savienojumus izstrādā no s v i n a s p ī d u m a , 
PbS (kam bieži piemaisits sudrabs un reizam pat zelts) un no 
b a l t ā s s v i n a rūdas , P b C 0 3 , kas bieži atgadās kopā ar svina 
spīdumu. 

Šimbrīžam visbiežāk svinu iegūst no ta sulfīda pēc a p d e ­
d z i n ā š a n a s un r e d u c ē š a n a s m e t o d e s . Sulfidu saturošas 
rūdas samaisa ar kaļķakmeni, sākumā apdedzina krāsnī, pēc tam 
konvertorā (sal. 73. lp. p.). Svina sulfids šajos apstākļos oksi-
dejas svina oksīdā: 

2PbS + 3 0 2 = 2PbO +)SO% 

un pa daļai svina sulfātā: 

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

Kaļķi darbojas šajā reakcijā kā katalizators. Pēc tam apde­
dzināšanas produktu kausē kopā ar ogli stāvceplī. Ogle svina 
oksīdu viegli reducē metālā: 

PbO + C = Pb + CO 

P b S 0 4 4 - 2C = Pb + 2CO + S 0 2 . 

N e p i l n ī g a s a p d e d z i n ā š a n a s m e t o d ē , kad svina sul­
fidu apdedzina gaisam trūkstot, sulfīda oksidēšanas produkti, PbO 
un P b S 0 4 , reducējas ar lieko svina sulfidu: 

2PbO + PbS = 3Pb + so 2 

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

N o g u l s n ē š a n a s m e t o d ē svinu no sulfīda • reducē ar 
dzelzi: 

PbS + Fe ^ ± Pb + FeS. 

Tā kā ša reakcija nav pilniga, to lieto reti. 

Pēc augstāk aprakstitām metodēm iegūtais svins satur 
diezgan daudz citu metālu piemaisijumu. Izkausētam me­
tālam gaisu cauri pūšot, vara, antimona, cinka un citu necēlo 
metālu piemaisījumi oksidejas un to oksīdus noņem no izkausētā 
svina virsas. Sudrabu, kas bieži gadās kopā ar svinu, atdala 
pēc P a t i n s o n a (84. lp. p.) vaj P a r k e s a (84. lp. p.) metodes. 
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Svins ļoti mīksts metāls ar zilganu spīdumu. Tas griežams Svina īpa. 
ar nazi, un uz papīra atstāj pelēku strīpu. Kūst jau pie 327°; S l a s " 
izkausēts svins viegli oksidejas; sālsskābē un sērskābē nešķīst; 
slāpekļskābē šķīst visai strauji, radot nitrātu. Gaisa klātbūtnē 
svins lēni šķīst pat ogļskābē un vājās organiskās skābēs (piem. 
etiķskābē). Dzeramais ūdens, kas satur brīvu ogļskābi, pa svina 
caurulēm tekot, rada šķīstošu svina bikarbonatu, P b ( H C 0 3 ) 2 . Šāds 
ūdens organismu kroniski nozāļo ar svinu. Seno romiešu skeletu 
atliekas analizējot pierādijies, ka tajās daudz svina. Tas izskai­
drojams ar to, ka romieši ūdens vadiem lietoja svina caurules, kas, 
acim redzot, lielā mērā būs saīsinājušas senās Romas iedzīvotāju 
dzīves ilgumu. 

Svinu plaši izlieto klīniskās rūpniecibās priekš caurulēm, Izlietošana. 
kristalizešaTias vannām un dažādiem ķimiskiem traukiem. Sēr­
skābes rūpniecibā no svina izgatavo lielas .kameras" (skat. lekciju 
par sēru). Ļoti daudz svina patērē ari akumulatoru izgatavošanai 
(sal. 204 lp. p ) . No svina kausējumiem sevišķi svarigi ta kausē­
jumi ar antimonu, kurus aplūkosim antimonam veltitā lekcijā. 

Pirmo vietu pēc iegūtā svina daudzuma ieņem Ziemeļ­
amerikas Savienotās Valstis, kurās, sevišķi Missuri, ša metalurģijas 
nozare visai attīstita. Otro vietu ieņem Spānija, tai seko Vācija, 
Meksika un Austrālija. Vispasaules kopējais svina ražojums 
1912. gadā iztaisija 1189000 metr. tonnas, kas vērtējamas 
3500000 zelta rubļos. 

Svina lapu (foliju) elektriski sasmidzinot metilspirtā, S v e d - Koloidāls 
b e r g s (Svedberg) ieguva k o l o i d ā l u s v i n a š ķ ī d u m u , kas s v i n s 

atspogotā gaismā izliekas tumši-zils, bet caurejošos staros — 
brūns. Vēl vieglāk koloidāls svins iegūstams, ja svina platiti ar 
tīru, spožu virsmu iemērcam etilspirtā un laižam uz to iedarboties 
u l t r a v i j o l e t i e m stariem (no dzīvsudraba lampas, 179. lp. p.). 
Jau pēc 5 minūtēm rodas skaists kolo'idola svina hidrozols. 

Svins rada č e t r u s oksidus: Svina oksidi. 
PbO — svina oksidu jeb masikotu, 
Pb,0 H — svina trioksidu 
P b 3 0 4 — miniju un 
PbOo — svina diokidu. 

Pirmais no šiem oksidiem, PbO, ir divvērtiga svina savie- Divvērtīga 
nojums, kamēr pārējie uzlūkojami kā svinskābes (kurā svins s v . i n a . s a , v i . e " 
„ _ . . : . . nojumi. Svina 
cetrvertigs) atvasinājumi. oksids, PbO. 

Svina oksids, PbO (Bleiglātte, rnerb), izkausētu svinu 
oksidējot, rodas uz metāla virsmas kā plāna kārtiņa. Ļoti daudz 
svina oksīda rodas sudrabu treibajot (.Silberglātte", sal. 86. lp. p.). 
Svina oksids k r i s t a l i z ē j a s dzeltenos, zvīņainos kristālos un 
top lietots kā izejviela svina baltuma, svina cukura u. c. svina 
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Tabele 130. 

Svina chlorida šķīstamiba 100 gramos šķīduma. 

Temperatura: 0° 20° 40° 55° 86° 
Šķīstamiba: 0,80 1,18 1,70 2,10 3,10 d. PbCl 2 

Aiz to, šķīdumu sildot, svina chlorida nogulsnis izzūd, bet 
dzesējot atkal parādās. 

Svina jodids, Jodkalijs no svina sāļiem nogulsnē kristālisku dzeltenu 
2 ' s v i n a j o d i d a , PbJ 2 , nogulsni: 

P b - + 2 J ' = P b J 2 . 

Tas sildot paliek sarkani-brūns, bet atdziestot atgūst atpakaļ 
iepriekšējo dzelteno krāsu. P b J 2 šķīst liekā jodkalijā, radot kom­
pleksu sāli K P b J 3 (kālija plumbojodidu): 

P b J 2 + J ' = P b J 3 \ 

savienojumu pagatavošanai. Svina hidroksidu, Pb(OH) 2 , vaj 
nitrātu, P b ( N 0 3 ) 2 , uzmanigi sildot, svina oksids rodas kā a m o r f s 
dzeltens pulveris. Šo svina oksida modifikāciju sauc m a s i k o t u 
un to lieto kā krāsu. 

Svina hidr- Sārmi un amonjaks no svina sālu šķīdumiem nogulsnē 
oksids . . . . . . . . . , 

Pb(OH) 2. baltu s v i n a h i d r o k s ī d u : 

Pb-- + 2 0 H ' = Pb(OH) 2 . 

Tas šķīst vājās skābēs (piem. etiķskābē) • 

Pb(OH) 2 + 2H- = 2 H 2 0 - f P b - , 

kā ari sārmos: 

Pb(OH) 2 - f 2 0 H ' = 2 H 2 0 + P b Q 2 " . 

Pēdējāgadijienā rodas sv inpaskābessā ļu(p lumbi tu)an jons . 
Tas norāda uz svina hidroksida amfotero raksturu. 

Svina sulfīds, Sērūdeņradi laižot svina sāļu šķīdumā, iegūstams melns 
P b S ' amorfs s v i n a s u l f i d a nogulsnis: 

P b " -ļ- H 2 S = 2H- + PbS. 

Tas sildot šķīst slāpekļskābē. 
Svina chlo- Sālsskābe un chloridi no svina sāļu šķīdumiem nogulsnē 
nds, PbCl2. ļ j a u u kristālisku s v i n a c h l o r i d u , PbCl 2 , kas grūt i š ķ ī s t 

ūdenī. Karstā ūdenī tas šķīst daudz vairāk, kā redzams 
sekojošā tabelē. 
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N o r m ā l a i s s v i n a k a r b o n ā t s , P b C 0 3 , rodas kā baltiSvina kŗbo-
kristali oglekļa dioksidu laižot etiķskābā svina šķīdumā pie 40°. ' 3 ' 
Sildot tas disociē, atdalīdams oglekļa dioksidu. Pie atmosfēras 
spiediena oglekļa dioksida atmosfērā disociacija sākas pie 268,5°. 
F a l k a un A v e r b u c h a pētijumi Latvijas Universitātes laborato­
rijā pierādījuši, ka svina karbonāta disociacija notiek nevis 
piepeži, bet pamazam (līdzigi sāls hidratu disociacijai, sal. I. s. 
101. Ip. p. un II. s. 82. lp. p.). Pie tam kā starpprodukti 
rodas t r ī s o k s i k a r b o n a t i , un proti: 

8 P b C 0 3 ^ ± 2 C 0 2 - f Pb 8 (C0 3 ) 5 0 3 (d i soc iac i j as teraperatura=262,5°) 
trioksipentakarbonats 

P b 8 ( C 0 3 ) 5 0 3 ^ ± 2 C 0 2 + 4 P b 2 ( C 0 3 ) 0 (disociacijas temper.=286°) 

monooksikarbonats 

3 P b 2 ( C 0 3 ) 0 £ ± C 0 2 + 2 P b 3 ( C O s ) 0 2 (disociacijas temper .=346°) 
dioksikarbonats 

P b 3 ( C 0 3 ) 0 2 ^Zt C 0 2 + 3 P b O (disociacijas temperatuia — 400°) 
svina oksids 

Katru līdzsvaru augšējos nolīdzinajumos raksturo trīs fāzes 
(divas cietas un viena gāzejada), sastāvošas no 2 komponentiem 
(PbO 4 - COa). Tāpēc, saskaņā ar fāžu likumu (I. s., 127. lp. p.), 
.brīvības pakāpei" jābūt: 

P = n 4 - 2 ,— F = 2 + 2 — 3 = 1 . 

T. i. disociacijas temperatūra atkarājas tikai no oglekļa 
dioksida spiediena, kas ari eksperimentā pierādits. 

Svina sāļiem pielejot alkalisku karbonātu šķīdumus (vajsVina bāziskie 
amonija karbonātu), rodas dažāda sastāva b ā z i s k i e s v i n a karbonāti, 
k a r b o n ā t i (hidroksikarbonati): ( P b C 0 3 ) m ( P b C % . Kā baltai 
krāsai ( s v i n a b a l t u m a m ) , tiem liela praktiska nozīme. 

Svina baltumu praktiķa pagatavo galvenā kārtā pēc divām 
metodēm: holandiešu un vācu. Pēc h o l a n d i e š u m e t o d e s 
svina baltumu pagatavo šādi. Svina plates ieliek nelielos podos, 
kuros dibina etiķis. Šos podus ierok zirgu mēslos, kas sajaukti 
ar miecēs mizām. 

Šai masai pūstot, attīstās siltums un ogļskābe. No ša 
siltuma etiķskābe izgaro un, uz svinu iedarbodamās, rada bāzi­
skus svina acetatus. Bet no mēsliem izdalijusies ogļskābe 
izvieto no acetatiem etiķskābi, tos pārvēršot bāziskos karbonātos. 
Brīvā etiķskābe no jauna rada acetatu, kas zem ogļskābes 
iespaida atkal pārvēršas karbonātā u. t. t. Pēc dažiem mēne­
šiem svina plates apklātas ar biezu svina baltuma masu. Pēc 
holandiešu metodes pagatavotais svina baltums skaitās sevišķi 
vērtigs, jo tas cieši piestāv krāsojamam priekšmetam. 
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Pēc v ā c u m e t o d e s darbs norit daudz ātrāk. Plānas svina 
plates iekar lielās kamerās, kurās no vara retortam laiž etiķ­
skābes tvaikus un reizā ar tiem ari oglekļa dioksidu, ko iegūst 
dedzinot koksu. Pēc 6—8 nedēlam svins izšķīst un pārvēršas 
bāziskā karbonātā, kas noguļas kameras dibina. 

F r a n č u m e t o d ē karbonātu iegūst slapjā ceļā. Svina 
oksidu izšķīdina etiķskābē ar aprēķinu — iegūt b ā z i s k u svina 
acetatu. Acetata šķīdumā laiž ogļskābes anhidridu, filtrē svina kar­
bonātu, un filtratā izšķīdina svaigu svina oksidu. 

Svina baltumu lieto eļļas krāsām. Ta sastāvs a p m ē r a m 
atbilst formulai: P b 3 ( O H ) 2 ( c 6 3 ) 2 jeb 

OH — Pb Pb Pb — OH. 

\ c o 3 / \ c o / ' 
Slēgtās telpās svina baltums paliek tumšs no sērūdeņraža 

iespaida (I. s. 107. lp. p.). 
Svina acetats, S v i n a a c e t a t s rodas svina oksidu izšķīdinot etiķskābē: 

Pb(CH 3COO) 2. 
PbO + 2CH 3 COOH = Pb(CH 3 COO) 2 + H 2 0 . 

Tas kristalizējas kā hidrats: Pb(CH 3 COO). 2 . 3H 2 0 , kas pie 
75° paliek šķidrs, šķīsdams pats savā kristalizācijas ūdenī. Tas 
viegli šķīst ūdenī. Šis šķīdums, uzsūkdams no gaisa ogļskābi, 
duļķojas, jo attīstās P b C 0 3 . Svina acetatam salda garša, kāpēc 
to sauc .svina cukuru". 

Svina acetata šķīdumā šķīst svina oksids, pie kam rodas 
bāziski acetati: Pb(OH)CH 3 COO un P b 8 ( O H ) 4 ( C H 9 C O O V Pēdējā 
bāziskā acetata šķīdums pazīstams kā .svina etiķis". To ārstnie-
cibā lieto kā vašu ūdeni un ari kompresēm, bet pēdējā laikā ta 

, vietā ņem aluminija acetatu (222. lp. p.), kuram ta priekšrociba, 
ka tas veselibai gluži nekaitigs. 

Svina nitrāts, S v i n a n i t r ā t s rodas svinu izšķīdinot slāpekļskābē. Tas 
Pb(NO s) 2 . v j e g i j šķīst ūdenī, un karsējot sadaļas svina oksidā, slāpekļa 

dioksidā un skābekli (sal. I. s., 174. lp. p.) : 

2 P b ( N 0 3 ) 2 = 2PbO + 4 N 0 2 + O a . 

Tabele 131. 
P b ( N 0 3 ) 2 šķīstamiba 100 gramos ūdens. 

Temperatura: 0° 10° 20° 30° 40° 50° 70° 100° 
100 gr. ūdens iz­
šķīdina 

i 
38,7 48,3 56,4 65,5 75,2 85,1 105,8 138 ,9grPb(N0 3 ) 2 
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Sērskābe ar svina saļu šķīdumiem rada baltu kristālisku Svina sulfāts, 
i c i PbSO.. s v i n a s u l f ā t u : 

P b " + S 0 4 " = PbSQ 4 . 

Šis nogulsnis grūti šķist ūdeni, drusku — slāpekļskābē, bet 
viegli šķist sārmos un vlnskābā amonija šķīdumā. Ar sārmiem 
tas rada ūdenī viegli šķīstošus „plumbitus" (sal. 268. lp. p.) : 

P b S 0 4 + 4 0 H ' = P b 0 2 " -ļ- S 0 4 " + 2 H 2 0 . 

Svina sulfāta šķīstamiba amonija tartaratā izskaidrojama ar 
to, ka rodas svina-vīnskābes komplekss anjons. 

Kālija chromats un bichromats no svina sāļu šķīdumiem Svina chro-
nogulsnē koši d z e l t e n u n e i t r ā l u s v i n a c h r o m a t a , p ^ a

r Q 
P b C r 0 4 , nogulsni: 

Pb- + C r 0 4 " = PbCrQ 4 

2 P b " + C r , 0 7 " + H 2 0 = 2 P b C r 0 4 + 2H\ 

No sārmaina šķīduma izkrīt s a r k a n s svina bāziskā chro­
mata nogulsnis, kura sastāvs, pēc K. J a b l č i n s k a pētījumiem, 
atbilst formulai P b 2 ( O H ) 2 C r 0 4 . To iegūst parasti no svina 
bāziskā acetata un kālija chromata, vaj ari svina acetata šķīdu­
mam pieliekot zodas un kālija bichromata maisījumu: 

2 P b " + C r 0 4 " 4 - 2 0 H ' = Pb 2 (OH) 2 CrQ4. 

Dzelteno un sarkano svina chromkrāsas lieto eļļas krāsu, 
litogrāfijas un spiestuvju krāsu pagatavošanai. 

S v i n a d i o k s i d s (peroksids), P b 0 2 , rodas svina acetatu Svina četr-
oksidejot ar balināmo kalki, vaj chloru laižot svina acetata un ko- \f t}\^ >- s a r ' * * _ vienojumi. 
diga nātrija šķīdumu maisijuma (pie kam šķīduma rodas nātrija S v i ŗ ļ a d j 

hipochlorits): oksids, PbO a. 

Pb(CH 3 COO) 2 - ļ - C a < Q C I + H 2 0 = CaCl 2 + 2CH 3 COOH + 

+ PbO a . 

Jaunākā laikā oksidē svina d i v v ē r t i g us savienojumus elek-
trolitriski, anoda telpu atdalot no katoda ar diafragmu (Grisheimas 
.Elektrona" fabrikas metode). Svina dioksids — brūns amorfs 
pulveris, kas atšķaiditās skābēs nešķīst. 

Tas ir enerģisks oksidētājs. Pār nokarsētu svina dioksidu 
laižot sēra dioksīdu, svins reducējas: 

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

Uz svina dioksīda oksidējošo īpašību dibināta ta pielieto­
šana akumulatoros (sal. 204. lp. p.), kur tas pārmaiņus reducējas 
(izlādējoties) un atkal attīstās (piepildot). 
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No otras puses — svina dioksīds uzlūkojams kā svinskābju: 
H 2 P b 0 3 (metasvinskābes) un H 4 P b 0 4 (ortosvinskābes) anhidrids. 

Plumbati. Ortosvinskābes n ā t r i j a s ā l s (nātrija plumbats) dabonams 
svina oksidu sakausējot ar kodigo nātriju un zalpetri: 

PbO + 4NaOH + N a N 0 3 = N a 4 P b 0 4 + NaN0. 2 + 2 H 2 0 . 

Šķīdinot ūdenī, tas acumirklī hidrolizējas, atdalot svina per-
oksida hidratu: 

N a 4 P b 0 4 -f- 3 R 2 0 = 4NaOH + H. 2 Pb0 3 . 

No ta spriežams, ka svinskābe ir ļoti vāja skābe. 
K a l c i j a s ā l i (kalcija ortoplumbatu) ieguva K a s n e r s 

(Cassner), svina oksidu karsējot kopā ar kaļķiem, gaisam pie-
kļūstot: 

PbO 4 2CaO + 0^± C a 2 P b 0 4 . 

Augstākā temperatūrā kalcija plumbats sadaļas, atdalot skā­
bekli. Uz šās reakcijas dibinās K a s n e r a metode, pēc kuras 
skābeklis iegūstams no gaisa. Sākumā svina oksida maisījumu 
ar kaļķiem gaisā silda līdz temperatūrai, kas zemāka nekā plum-
bata disociacijas temperatūra: šajos apstākļos skābeklis saistās 
un attīstās plumbats. Pēc tam, tālāk sildot, sadala kalcija 
plumbatu, iegūstot tīru skābekli, bet palikušo masu no jauna 
oksidē zemākā temperatūrā. Jaunākā laikā ša skābekļa iegūša­
nas metode, tāpat kā B r i n a metode (kurā skābekli iegūst bārija 
peroksidam disocīejot, 124. lp. p.), praksē atmestas un to vietā 
frakcioneti destilē šķidru gaisu (sal. I. s., 27. lp. p.). Kalcija 
plumbatu lieto ari degkociņu galviņu masas sastādīšanai (skat. 
lekciju par fosforu). Kalcija plumbata disociacijas spiedienus no­
teicis L e Š a t e l j ē (Le Chatelier) un tie pievesti sekojošā tabelē. 

Tabele 132. 
2 P b C a 0 3 —>- 2 P b C a 0 2 -f- 0 2 reakcijas disociacijas spiedieni. 

Temperatura: 880° 940° 1020° 1070° 1100° 1110° 

Disociacijas spiediens: 47 112 350 570 940 1040 mm. 

Svina pārejas oksīdi no PbO uz P b O a uzlūkojami kā svin-
skābes sāļi, kuros ūdeņradis apmainits pret svinu. Svina tri-
oksids, P b 2 0 3 , rodas nātrija hipochloritam iedarbojoties uz nātrija 
plumbitu: 

N a 2 P b 0 2 + PbO + NaCIO 4 H a O == NaCl 4 P b 2 0 3 - f 
4 2NaOH. 
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To var uzskatit kā svina m e t a p l u m b a t u : P b ( P b 0 3 ) . 
Daudz vairāk praktiskas nozimes s v i n a o r t o p l u m b a t a m , Mimjs, 

P b 2 ( P b 0 4 ) = P b 3 0 4 , jeb t. s. m i n i j a m. Fabrikas apmēros to P B 3 ° ^ 

pagatavo sildot masikotu (PbO) gaisa straumē pie 350°. Tas ir 
koši sarkans kristālisks pulveris, ko lieto eļļas krāsām un ziežai. 
Atšķaidīta skābe miniju sadala svina dioksidā un nitrātā: 

P b 2 ( P b 0 4 ) + 4 H N 0 3 = 2Pb(NC* 3) 2 - f PbO., + 2 H 2 0 . 

Ša reakcija apstiprina uzskatu, ka minijs ir svinskābes sāls, 
kuras strukturformula izteicama šādā šēmā: 

\ ° > P b 

Svina dichloridu izšķīdinot kūpošā sālsskābē un šajā šķī- S v ļ n a ļ e t ŗ a 

dumā pie 0° laižot chloru, pēdējs stipri adsorbejas, bet šķīdums chiorids, 
krāsojas dzeltens. Tajā attīstās s v i n a t e t r a c h l o r i d s : PbCl4. 

PbCl 2 + Cl 2 = PbCl 4 . 

Šādi iegūtam šķīdumam pieliekot zalmiaku, atdalās s v i n a -
c h l o r ū d e ņ r a ž a skābes amonija sāls (tās sastāvs līdzigs alvas-
chlorūdeņraža skābes sastāvam: H.,SnCl t i, sal. 265 lp. p.) kā dzel­
tens kristālisks pulveris: 

PbCl 4 + 2NH4C1 = (NH 4 ) 2 PbCl 6 . 

Amonija chlorplumbatu sadalot ar koncentrētu sērskābi, 
ledū pastāvigi dzesējot, atdalās svina tetrachlorids kā smags, 
dzeltens šķidrums, kas stipri lauž gaismas starus un gaisā kūp. 
Svina tetrachlorids viegli sadaļas, atdalīdams chloru: 

PbCl 4 -ļ± PbCI 2 + Cl 2 . 

Pie 105° tas sadaļas ar sprādzienu. Ūdens svina tetra-
chloridu hidrolitiski sadala svina dioksidā un chlorūdeņradī: 

PbCl 4 - ļ - 2 H 2 0 = P b 0 2 + 4HC1. 

No četrvērtiga svina sāļiem šeit vēl jāpieved p 1 u m b i s u I-Piumbisulfats, 
l a t s , P b ( S 0 4 ) 2 . E 1 b s to ieguva uz anoda kā baltus kristālus, P b ^ s o ^ 2 -

sērskābi elektrolizejot ar svina elektrodiem. Līdzigi svina tetra-
chloridam, ar ūdeni tas sadaļas svina dioksidā un sērskābē: 

P b ( S 0 4 ) 2 + 2 H , 0 = P b 0 2 + 2 H , S 0 4 . 

Ņemot vērā svina četrvērtigo savienojumu vispārējās īpa­
šības, redzam, ka svina hidrodioksids, Pb(OH) 4 , irlīdzigā mērā vāja 
skābe, kā ari ļoti vāja bāze. 
Neorganiskās ķīmijas kurss. 11. s. 18 
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Svina un ta Svins un visi ta savienojumi (pat tādi, kas nešķīst ūdeni)» 
^ n l v i g ā s " 1 1 organismā ievaditi, rada grūtus saslimšanas gadijumus, sevišķi, 

īpašības, ja sanāvešanās notiek pastāvigi, pat ar samērā nieeigām svina 
dozām. Senatnē, kad svina kaitigās īpašibas nebija zināmas, 
šādu kroniskas sanāvešanās gadijumu nebija mazums, jo lietoja 
svina traukus, ūdensvadus, bet senās romietes — svinu saturošu 
pūderi. Vidus laikos sevišķi mēdza lietot svina cukuru nevēlamu 
cilvēku nozāļošanai. Šis preparāts ar savu saldo garšu un gauso 
iedarbibu uz organismu reaģēja neuzkrītoši, bet pareiz'. Mūsu 
laikos sanāvešanai ar svinu bieži padoti svina raktuvju un svina 
baltuma fabriku strādnieki: tāpēc šajās iestādēs ta novēršanai iz­
lietojami visi aizsarglīdzekļi: pretmaskas, cimdi un — galvenā 
kārtā — ievērojama tīriba. 

Kad notiek kroniska sanāvešanās ar svinu, pirmie simptomi 
šādi : smaganu iekaisums, tās kļūst pelēkas. Tam seko roku un 
kāju trieka (paralīze). Zarnās izceļas spazmatiskas sāpes («graizes, 
dūrieni"). Kā pretlīdzekļi asos saslimšanas gadijumos lietojami 
jodkalijs un nātrija sulfāts, kuri ar svinu rada nešķīstošus sāļus. 
Galvenais veseļošanās noteikums kroniski saslimušiem ir — turp­
mākas nāvekļa iedarbibas novēršana, laba bariba, piens un kār-
tiga dzīve. 

Svina izotopi. 

Radmsvins. Svins bij pirmais elements, pie kura neapšaubāmi tika pie­
rādīta i z o t o p i j a s parādiba (sal. 160 lp, p.). H e n i g š m i d s 
(Honigschmid) atrada, ka svinam, kas sastopams piķa rūdā un 
tiek uzlūkots kā r ā d i j a sabrukšanas (inaktivais) produkts, atom-
svars ir 206,05, kamēr .parastam" svinam atomsvars = 207,2. 
Bet ķimiskā ziņā abi .svini" pilnigi identiski, un nav nevienas 
analitiskas metodes, ar ko varētu atdalit .radiosvinu" no .pa­
rastā" svina. 

Svina izotopi Periodiskā sistēmā klasificējot radioelementus un pakāpeniski 
radīja nnda. pielietojot .pārvietošanās likumus", svina izotopu skaits stipri 

palielinājās (sal. 164 lp. p.). Svina plejāde locekļu skaita ziņā ir 
visbagātākā. No r ā d i j a rindas šajā plejādē ietilpst t r ī s lo­
cekļi: rādijs B, rādijs D un rādijs G. H a n s un Lize M e i t n e r 
(Hahn un Meitner), kā ari M a k o v e r s un R u s s ( 159 lp. p.) 
atdalija rādiju B kā pozitivas daļiņas, kas tāļak sabrūkot izstaro 
p-starus. Rādijam D ir garāks dzīves periods (23 gadi), kāpēc 
tas sastopams kopā ar radiosvinu urāna minerālos. H e v e š i un 
P a n e t s (Hevešv un Paneth) to ieguva kā peroksidu no rādija 
emanacijas sabrukšanas produktiem. Tas izstaro [3-starus. Rādijs 
G, kas identisks ar radiosvinu, ir rādija sabrukuma beigu pro­
dukts, bez izstarošanas spējām. 
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A k t i n i j a rindā sastopam d i v u s svina izotopus: akti-Svina izotopi 
niju B, kas aprakstits 233 lp. p. ( un aktiniju D, — aktinija s a - a k t m i , a n n a ' 
brukuma beigu produktu. Tā kā aktinija rinda ceļas no urāna, 
paralēli rādija rindai, —akt in i j s D jeb . a k t i n i j a s v i n s " me­
klējams urāna minerālos, kur tas pavada radiosvinu. Tomēr aiz 
ta iemesla, ka no galvenās urāna rindas aktinija atzaro tikai 3°/0» 
aktinija D piemaisijums tikai niecigā mērā var iespaidot radio-
svina atomsvaru. 

Tāpat uz pārvietošanas likumu pamata sagaidāmi divi svina Totiosvins. 
izotopi torija rindā: tie ir — torijs B (par ko runāsim vēl nākošā 
lekcijā) un torija sabrukuma*beigu produkts: torijs D jeb „ t o r i o -
s v i n s " . Torija atomsvars == 232, bet torija svins rodas no torija, 
pēdējam atdalot s e š a s a-daļiņas, no kurām katra sver 4. Tā 
tad sagaidāms, ka toriosvina atomsvaram jābūt 208, t. i. par 1 
vairāk nekā parastam svinam. Patiesibā, kad H e n i g š m i d s 
noteica atomsvaru svinam, kas iegūts no norvēģu torita, saturoša 
30,l°/o torija, tas dabūja 207,9—skaitli, ļoti tuvu torija D atomsvaram. 

Tomēr pazīstamo torija minerālu lielākā daļa satur ļoti daudz 
urāna. Tāpēc šādos minerālos sastopamais svins ir maisijums 
no radiosvina — ar atomsvaru 206 un toriosvina — ar atom­
svaru 208. Ta atomsvars diezgan smalki sakrīt ar parastā svina 
atomsvaru (207,2). Ceļas jautājums: v a j . p a r a s t a i s s v i n s nav 
š ā d s r a d i o s v i n a un t o r i o s v i n a m a i s i j u m s ? F a j a n s s šādu uz­
skatu uzlūko visai ticamu, pielaižot, ka, zemes čaulai sacietējot, urāns 
un torijs šajā periodā no šķidrās magmas attīstījušos minerālos 
izplatījušies vienmērigi. 

Tabele 133. 
S v i n a i z o t o p u ī p a š ī b a s . 

Parastais 
svins. 

RaB RaD • RaG 
(radiosvins) 

AcB 

Atomsvars 214 210 206 
Kārtības skaitlis 82 82 82 82 
Izstarojums ß(Y) ( M — 
Vidējs dzīves ilg. 38,6 min. 23,1 gadu c c 52,1 min. 
Pusperiods 26,8 min. 16,5 gadu — 36,1 min. 

AcD ThR ThD Pb 
(akt. svins) 1 11U (toriosvins) (parast, svins) 

Atomsvars — 212 208 207,20 
Kārtibas skaitlis 82 82 82 82 
Izstarojums — * M — 
Vidējs dzīves ilg. 15,3 stund. CO oo 

Pusperiods — 10,6 stund. . — — • 
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Fizikālās Oglekļa apakšgrupas elementu fizikālo īpašibu salīdzinājums. 
ipašibas. 

C (dimants) Si(kristal.) Ge Sn (tetr.) Pb 

Atomsvars 12,00 28,3 72,5 118,7 207,2 

Blīvums 3,5 2,39 5,47(20°) 7,286(15°) 11,36(20°) 
Atomtilpums 3,4 11,8 13,2 16,3 18,2 

Kušanas t° co 4400° 958° 231,5° 327° 
Vārišanās t° co 3870° — 2270° 1555° 
īpatn. elektr. 

vaditspēja 0 , 0 8 - 0 , 3 9 X 1 0 4 * ) 1 , 7 2 X 1 0 * — 8,74X10 4 (0°) 5 ,05X10 4 (0° ) 
Valence (2)4 4 (2)4 (2)4 (2)4 

No šajā tabelē pievestiem skaitļiem redzams, ka 
1) elementu b l ī v u m i un ī p a t n ē j i e t i l p u m i p i e a u g līdz 

ar atomsvariem, 
2) k u š a n a s un v ā r i š a n ā s temperatūras p a z e m i n ā s 

atomsvaram pieaugot (a lva i viszemākā kušanas tempe­
ratūra), 

3) ī p a t n ē j ā e l e k t r i b a s v a d i t s p ē j a p i e a u g līdz ar atom-
svaru un sasniedz pie alvas maksimumu. 

Skābes un to § 0 elementu dioksidi ir s k ā b j u a n h i d r i d i . Bet brīvas 
a n 1 " skābes viegli atdala ūdeni un pārvēršas atkal anhidridos. Tas 

notiek ar ogļskābi, silicijskābi, alvskābi un svinskābi. Tās vispār 
ļoti vājas skābes; ogļskābe stiprāka nekā silicijskābe, jo ta pēdējo 
izvieto no silikātiem. Tādejādi skābju stipruma pakāpeniskā pa-
vājinajumā izpaužas ari elementu metalotdalā rakstura pakāpeniska 
pavājināšanās. Svinskābe, acimredzot, no tām ir visvājākā, jo 

, *) g r a l i t a elektr. vaditspēja. 

Oglekja apakšgrupas elementu vlspārigs raksturojums. 

Alotropiski Vispār šās apakšgrupas elementiem elektronegativs (metalotdu) 
raksturs. Bet — kā to jau novērojām citās apakšgrupās — 
atomsvaram palielinoties, elementu negatīvais raksturs kļūst vājāks, 
un elektropozitivais (metāliskais) raksturs pastiprinās. O g l e k l i s 
visos savos trijos alotropiskos veidos ir metalotds, kaut gan 
grafits pēc ārējā izskata un fizikālām īpašibam (elektr. vadītspēja) 
drusku tuvojas metāliem. S i l i c i j s pazīstams divos veidos: 
amorfā — nemetāliskā un metāliskā. Tas pats novērojams pie 
a l v a s : ir pelēkā alva un metāliskā alva. Tikai svins pazīstams 
vienā, metāliskā modifikācijā. 

Tabele 134. 
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plumbati ūdenī hidrolitiski p i l n ī g i sadaļas. No skābju anhidridiem 
tikai oglekļa anhidrids ir gāze, pārējie oksidi — cietas vielas, 
kas viegli pārvēršas kolo'idos. 

Oglekļa un ta homologu elektronegativais raksturs izpaužas Hidridu 
ari to spējā radit ūdeņraža savienojumus pēc tīpa RH 4 , kuros R s a v i e n ° J u r n i -
č e t r v ē r t i g s elements. Visstabilaks no tiem ir o g l e k ļ a hidrids: 
CH 4 . Tas iztur diezgan augstu temperatūru un gaisā tikai sildot 
aizdegas. S i l i c i j a hidrids, SiH 4 , vāji sildot sadalās un aizdegas 
parastā temperatūrā. Tikpat viegli, apmēram, sadaļas ari ger-
manija hidrids, GeH 4 . Bet alvas un svina hidridi tik nestabili, 
ka līdz šim vēl nav izdevies tos iegūt. P a n e t s pierādija, ka 
a l v a s h i d r i d s rodas alvas kausējumu ar magniju šķīdinot skābē. 
Attīstījušos gāzi novadcaurulē sildot, uz pēdējās sienām rodas 
nalvas spogulis". S v i n a h idr ida pierādīšanai šis pats pētnieks 
lietoja svina r a d i o a k t ī v u izotopu', toriju B, kā „ i n d i k a t o r u " . 
Cinku šķīdinot sālsskābē, torija B klātbūtnē, attīstijies ūdeņradis 
izrādās r a d i o a k t ī v s , jo tam piemaisits torija B savienojums ar 
ūdeņradi. Izplūstošo gāzi caurulē sildot, gāze radioaktivitāti zaudē, 
bet caurules iekšpusē uz sienām nogulstas torija B radioaktīvs 
nogulsnis. Tā kā torijs B — svina izotops, svina un ūdeņraža 
savstarpējas savienošanās iespējamība uzlūkojama par pierāditu. 
Tādā kārtā torijs B ir ļoti jūtīgs i n d i k a t o r s , kura radioaktivitātei 

pateicoties, noteicami daudzumi, kas nepārsniedz 1QQ̂QQQ miligr. 

Katrā ziņā no P a n e t a eksperimentiem redzams, ka a l v a s un 
s v i n a s a v i e n o j u m i ar ū d e ņ r a d i ā r k ā r t ī g i n e s t a b i l i . 

Oglekļa un ta homologu p o z i t ī v a i s r a k s t u r s izpaužas to Bāziskais 
spējā savienoties ar h a l o g ē n i e m . Tomēr jāatzīmē, ka šo ele- raksturs, 
mentu četrvērtigie halogensavienojumi nav „sāļi", bet šķidrumi, 
kas ūdenī pilnigi sadaļas. Un ari halogēni šajos savienojumos 
viegli apmaināmi pret ūdeņradi ( m e t a l e p s i j a ) , t. i. tiem it kā 
pozitivs raksturs. Pie tam rodas chloroforma analogi: CHC1 3, 
SiHClg, GeHCl 3 . Pat alvas un svina tetrachloridi drīzāk atgādina 
organiskus savienojumus nekā neorganiskus elektrolitus. Visvājāk 
pozitīvais raksturs novērojams pie oglekļa. Ka šis elements spēj 
radīt ari b ā z e s , pirmo reiz pierādija V a l d e n s pie saviem orga­
niskiem atvasinājumiem: t r i f e n i l k a r b i n o l a , C(C 6 H 5 ) 3 OH, un ta 
sāļiem. Oglekļa atomu sakrāšanās molekulā šajā gadijienā vei­
cina ša elementa bāziskās dabas izpaušanos. No silicija savie­
nojumiem bāziska daba piemīt s i l i k a l a h i d r o k s ī d a m (sal. 
256. lp. p.). Sj>ēja radit īstus sāļus, daudz lielākā mērā novēro­
jama pie d i v v ē r t i g i e m a l v a s un sevišķi s v i n a savienojumiem. 
Svina sāļi, piem. PbCl 2 , P b S 0 4 , P b ( N 0 3 ) 2 tikai ļoti niecigā mērā 
hidrolizējas. Tādā kārtā šeit atrodam sekošu likumu apstiprinājumu: 



— 278 — 

dati. 
c Si Ge Sn Pb 

21750 —6700 
0 26100 66200 50300 cal. 

o 2 94310 191000 — 137200 62400 „ 

F 2 
— — 107600 „ 

F< — 239800 — — 
Cl 2 —' — 80790 82770 „ 

c i . 75700 128100 — 127250 — • 
Br 2 — — — 61500 64450 . 

Br 4 
— 71000 — — — 

J 2 — — — 39800 . 
J 4 6700 — —. 

Savienojumu rašanās siltumi v i s p ā r i g o s v i l c i e n o s ap­
s t i p r i n a augstāk pievestos likumus. No tabelē 135 pievestiem 
skaitļiem redzams, ka 

1) e l e m e n t u t i e k s m e p r e t ū d e ņ r a d i stipri pamazinās 
atomsvaram pieaugot, 

2) turpretim t i e k s m e pret s k ā b e k l i un h a l o g ē n i e m , 
atomsvaram pieaugot, palielinās. 

Sevišķi krīt acis silicija tetrafluorida lielais rašanās siltums, 
kas liecina par šo elementu stipro savstarpējo tieksmi. 

1) a t o m s v a r a m p i e a u g o t , p a s t i p r i n ā s e l e m e n t u po­
z i t ī v a i s r a k s t u r s un 

2) v a l e n c e i p i e a u g o t , e l e m e n t u p o z i t i v a i s r a k s t u r s 
p a v ā j i n ā s , un r e i z ā ar to n e g a 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 . 

Pirmo no šiem likumiem mēs novērojam sevišķi skaidri 
trešā grupā, no bora pārejot uz talliju. Otro likumu apstiprina 
tallijs, kura trlsvērtigie sāļi hidrolizējas daudz vairāk nekā vien­
vērtīgie. Ceturtā grupā šis likums izpaužas vēl reljefāki, jo silicijs, 
germanijs, alva un svins tikai č e t r v ē r t i g ā stāvoklī rada skābes. 
Tādā kārtā valences pamazinašana it kā elementu pārceļ uz kādu 
no iepriekšējām grupām, kurām pozitivaks raksturs (šinī gadijumā 
uz otro grupu). 

Tabele 135. 
ķ̂ mukie Oglekļa apakšgrupas elementu bināro savienojumu rašanās siltumi. 
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Četrdesmit otrā lekcija. 

Ceturtā grupa (turpinājums). Titāna apakšgrupa. 
T i t a n s . — Atrašanās. — Metāliskais titāns. — Četrvērtigi titāna savie­

nojumi. — Reducēšanas reakcijas. — Reakcija ar ūdeņraža peroksidu. — 
C i r k o n i j s . —Atrašanās. —Metals. — Cirkonija dioksīds, ZrO». — Cirkonija 
sāļu reakcijas. — Torijs. Atrašanās.— Metals. — Torija dioksids, ThOa. — 
Torija hidroksids, Th(OH)4. — Torija sāļi. — Izlietošana. — T o r i j a r a d i o ­
a k t i v i t ā t e . — Oabigais torijs. — Mezotorijs 1 un 2. — Radiotorijs. — 
Torijs X. — Torija emanacija. — Torija radioaktīvais nogulsnis. — Torija 
sabrukuma pēdējais produkts. — Torija rindas elementu īpašības. — Torija 
izotopi. — T i t ā n a a p a k š g r u p a s v i s p ā r i g s p ā r s k a t s . — Fizikālās 
īpašības. — Ķīmiskais raksturs. — 

C e t u r t ā s grupas otrā apakšgrupā ietilpst 4 elementi: titāns, 
cirkonijs, cerijs un torijs. Divi pēdējie pēc analitiskām reakcijām 
tuvi retzemju elementiem, kurus aplūkojām 40 lekcijā. Aiz ša 
iemesla c e r i j s un ta savienojumi aprakstiti relzā ar retzemem 
(231 Ip. p.). Vispār visi četri elementi dabā mazāk izplatiti nekā 
oglekļa apakšgrupas elementi. Visvairāk izplatits: 

Titans, Ti. 

Titans kā dioksids, T i 0 2 , atrodas dabā diezgan retos mine- Atrašanās, 
ralos: r u t i l ā , a n a t a s ā un b r o k i t ā . Visbiežāk tas sastopams 
kopā ar dzelzi d z e l z s r ū d ā s . Pēdējās apstrādājot, tas nogulstas 
stāvcepļos kā cianslāpekļa savienojums, Ti 5 CN 4 , un pa daļai 
iekļūst dažādās techniskas dzelzs sugās. 

M e t ā l i s k s t i t ā n s iegūstams pēc B i l l i (Billy) metodes, Metālisks 
titāna tetrachloridu reducējot ar nātrija hidridu (8 lp. p.) aparātā, t i t a n s -
kas parādits 332 zīm. Iekš A atrodas nātrijs porcelāna silitēs, 
kas izliktas ar vāramo sāli. Ūdeņraža straumē karsējot, nātriju 

Sa 
AA 

Zīm. № 332. Titāna iegūšana, TiCI4 reducējot ar NaH (no V a n i n o , Handb. 
d. präparat. Chemie), 
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pārvērš hidridā, NaH. No kolbas D pārtvaice titāna tetrachloridu 
uz A, kur notiek reducēšana: 

TiCl 4 + 4NaH = T> - j - 4NaCl + 2H 2 . 

Pēc tam lieko nātriju izšķīdina spirtā, bet chlornatriju — 
sālsskābē un ūdenī. Titāns rodas kā pelēks kristālisks pulveris, 
kas virs 1800° sakūst metālā, un pēc izskata un īpašībām atgā­
dina tēraudu. To mēdz pielikt tēraudam izturības vairošanai 
(„f e r o t i t a nu" lieto priekš dzelzsceļa riteņiem). Tad — amon­
jaku sintētiski pagatavojot, to lieto kā katalizatoru (sal. I s. 
142 lp. p.). 

T l vērugJe t r " T i t ā n a t e t r a c h l o r i d a ūdens šķīdumam pielejot amonjaku, 
savienojumi, izkrīt amorfs t i t ā n a h i d r o k s ī d a , Ti(OH) 4 , nogulsnis, kas 

viegli rada koloīdšķīdumus. Šamsavienojumamamfoters raksturs: 
tas šķīst koncentrētā sērskābē, radot sulfātu T i ( S 0 4 ) 2 , un ari 
sārmos. Pēdējā gadijienā rodas t i t a n a t i , piem. N a 2 T i 0 3 (kar­
bonātu analogi), kas viegli hidrolizējas un, chloramoniju pieliekot, 
dod atkal atpakaļ titāna hidroksīdu. Ša reakcija uzlūkojama kā 
divu pakāpenisku reakciju rezultāts: 

N a 2 T i 0 3 + 2NH 4C1 — ( N H 4 ) 2 T i 0 3 + 2NaCl 

( N H J 2 T i 0 3 + 3 H 2 0 t=j 2NH 4 OH + H 4 T i 0 4 . 

Titāna hidroksīdu karsējot, rodas titāna dioksids, T i 0 2 , kā 
balts amorfs pulveris. 

T i t ā n a t e t r a c h l o r i d s , TiCl 4 , rodas titāna dioksīda un 
ogles maisijumu karsējot chlora straumē: 

T i 0 2 + 2C + Cl , — 2CO + TiCl 4 . 

Tas — bezkrāsains š ķ i d r u m s , vārās pie 136,4° un sasalst 
pie —25°. Gaisā kūp, izplatidams smacējošu smaku. Ūdenī 
sadaļas hidrolitiski: 

TiCI 4 + 4 H 2 0 = 4HC1 + Ti(OH) 4 . 

Šķīstot koncentrētā sālsskābe, tas rada kompleksu t i t ā n i -
c h l o r ū d e ņ r a ž a s k ā b i (H 2 SnCl 6 un H 2 PbCl 6 analogu): 

TiCl 4 + 2HC1 = H 2 TiCl 6 . 

Vēl stabilāka ir t i t a n i f l u o r ū d e ņ r a ž a s k ā b e (silicijfluor-
ūdeņraža skābes, H.,SiF 6, analogs). Ta pagatavojama vienkārši 
ar fluorskābi iedarbojoties uz titanskābi: 

Ti(OH) 4 + 3 H 2 F 2 = H 2 T i F 6 + 4 H 2 0 . 

(tāpat kā silicijfluorūdeņradi iegūst no fluorskābes un silicijskābes, 
sal. 225 lp. p.). Ta dod ari ar kālija sāļiem grūti šķīstošu k a-
l i j a f l u o r t i t a n a t u : K 2 T i F 6 . 
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Viss tas norāda uz t i t ā n a l i e l o l ī d z i b u s i l i c i j a m . 
Galvenā starpiba starp šiem elementiem, ka t i t ā n a č e t r v ē r t i g i e ^ a k c i j a s 3 8 

savienojumi spēj reducēties t r l s v ē r t i g o s sāļos. Titāna tetra-
chlorids (vaj T i ( S 0 4 ) 2 ) reducējas jau n d e n s š ķ ī d u m ā , tajā 
iemērcot cinka gabaliņu. Tad šķīdums krāsojas tumši-zilā 
krāsā, kas raksturiga t r i s v ē r t i g a titāna sāļiem: 

TiCI 4 + ' H = TiCl ;, + HC1. 

Šie sāļi ar sārmiem rada zilu titanohidroksida, Ti(OH) 3 , 
nogulsni. 

Bezūdens t i t ā n a t r i c h l o r i d s pagatavojams pēc Š t ē -
l e r a un B a c h r a n a (Stāhler un Bachran) metodes — ar 
gāzejadu ūdeņradi iedarbojoties uz titāna tetrachloridu sarkanas 
kvēles temperatūrā. Titāna trīsvērtigi savienojumi — enerģiski 
reducetaji. Tie gaisā ātri oksidejas un šķīdumos reducē zelta, 
sudraba, pat vara un dzīvsudraba sāļus. Titāna trīsvērtigie sāļi 
daudzkārt līdzigi t r e š ā s grupas metālu, sevišķi alumīnija, 
sāļiem. 

Titāna četrvērtigiem savienojumiem raksturiga reakcija ar R e a k c i j a a r 

ū d e ņ r a ž a p e r o k s i d u . Tas krāso šo sāļu šķīdumus s ā r t - ūdeņraža 
z e l t a (oranža) krāsā, bet amonjaka klātbūtnē rodas sārtzelta P e r o k s , d u -
nogulsnis. 

Cirkonijs, Zr. 

Šis elements kā d i o k s i d s, Z r 0 2 , atgadās minerālā mala- Atrašanās, 
konā, Brazilijas dienvidos un kā silikāts, ZrSiC*4, minerālā clrkonā. 

M e t ā l i s k a i s c i r k o n i j s pēc izskata līdzigs tēraudam, Metals, 
gaisā neoksidejas un stiprās skābēs nešķīst, izņemot fluorskābi, 
kas reaģē uz cirkoniju pat aukstumā. 

Cirkonijs rada č e t r v ē r t i g u s s ā ļ u s . C i r k o n i j a sul- Orkonlja 
f a t s iegūstams dabigo oksīdu izšķīdinot karstā koncentrētā sēr- d z r o 2

d S ' 
skābē, un kristalizējas kā hidrats Z r ( S 0 4 ) 2 . 4 H 2 0 , kas viegli šķīst 
ūdenī. Sārmi un amonjaks no šķīdumiem nogulsnē c i r k o n i j a 
h i d r o k s i d u , Zr(OH) 4 , kas viegli šķīst skābēs, un gandrīz 
nemaz nešķīst liekā sārmā. Karsējot cirkonija hidroksīds zaudē 
ūdeni un pārvēršas c i r k o n i j a d i o k s i d ā , Z r 0 2 . Ta ir viena 
no visgrūtaki kūstošām vielām. Viņas kušanas temperatūra ir 
aptuvem 3000°. Tāpēc no ta izgatavo dažādus grūti kūstošus 
traukus, kā : tiģeļus u. t. t. Tas karsējot izstaro spilgtu baltu 
gaismu. Ar sārmiem sakausējot, cirkonija dioksids rada meta-
cirkonatus: 

Z r 0 2 + 2NaOH = N a 2 Z r 0 3 + H 2 0 , 

kas ūdenī p i l n i g i sadaļas, atdalot cirkonija hidroksidu: 

N a 2 Z r 0 3 + 3 H 2 0 = 2NaOH + Zr(OH) 4 . 
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Tas pierāda, ka cirkonijs skābes radit spēj mazākā mērā 
nekā titāns. Skābais kālija fluorids ar cirkonija dioksidu ūdens 
šķīdumā rada ūdenī gŗūtī šķīstošu kompleksu sāli : K,ZrF 6 , kālija 
cirkonofluoridti (KoSiFg un K 2 T i F 0 analogu). 

Cirkonija sāļu Cirkonija sāji rada ar s k ā b e ņ s k ā b i (vaj amonija oksalatu) 
reakcijas. D a ļ f u cjŗļjonjja oksalata nogulsni, Zr(COO) 4 , kas šķīst liekā 

skābeņskābē (starpība ar retzemem). Ū d e ņ r a ž a p e r o k s i d s 
nogulsnē baltu cirkonija peroksidu. Cirkonija sāļu šķīdums sāls­
skābē k u r k u m p a p ī r i krāso sārtzelta krāsā. 

C i r k o n i j a c h l o r i d s ar sālsskābi rada baltu kristālisku 
o k s i c h l o r i d a nogulsni: ZrOClo.SPĻO. 

Torijs, Th. 

Atrašanās. Torijs sastopams kopā ar ceriju un citām retzemem mona-
cita smiltīs (229 lp. p.). Ari ķimiskā ziņā torijs stipri līdzinās 
retzemju elementiem un visvairāk savam tuvākam homologam — 
cerijam (231. lp. p.). Toriju no retzemem atdala kā kompleksu 
torija un amonija skābeņskābes sāli, kas viegli šķīst ūdenī 
(231 lp. p.). 

B o 11 o n s ieguva metālisku toriju ar nātriju iedarbojoties uz 
torija chloridu: 

Metals. ThCl 4 + 4Na = 4NaCl + Th. 

Torijs kūst pie 1450°; gaisā degdams, rada spožu dzirksteļu 
fontānu un pārvēršas dioksidā ThO a . Tas šķīst sālsskābē, gausāk 
— sērskābē. Slāpekļskābe, kā ari kodigais kālijs, uz toriju nereaģē 
pat vārot. 

Torija diok- T o r i j a d i o k s i d s rodas kā balts amorfs pulveris, torija 
sids, Th0 2 . hidroksidu, nitrātu vaj oksalatu karsējot. Tas karsējot nekūst; 

šķīst tikai karstā koncentrētā sērskābē. 

Torija hidrok- T o r i j a h i d r o k s i d s izkrīt kā hidrogels torija sāļu šķīdu-
sids, miem pielejot amonjaka vaj sārmu šķīdumu. Nogulsni vārot 

Th(OH) 4. ūdenī, mazliet pieliekot torija nitrātu, hidrogels pāriet koloidālā 
šķīdumā jeb hidrozolā. Šādu parādibu sauc p e p t i z a c i j u . 

Torija sāļi. T o r i j a c h l o r i d s , ThCl 4 , rodas sēra chlorida tvaikiem 
iedarbojoties uz torija dioksidu, nokarsētu līdz sarkanai kvēlei 
(B u r i o n a metode) : 

2 T h 0 2 + SoCIo + 3 C 1 2 = 2ThCl 4 + 2 S 0 2 . 

Tie ir balti kristāli, viegli šķīstoši ūdenī un spirtā. 
T o r i j a n i t r ā t u , Th (N0 3 ) 4 * .4R>0, iegūst fabrikas apmēros 

Auera kvēlsietiņu pagatavošanai (skat. zemāk). Tas rodas torija 
hidroksidu izšķīdinot slāpekļskābē. Ūdens šķīdumam skāba 
reakcija, jo tajā notiek hidrolize ( n e p i l n i g a ) . 
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T o r i j a s u l f ā t s , T h ( S 0 4 ) 2 , pazīstams kā hidrati ar 9 un 
8 molekulām ūdens, kas vidēji šķīst ūdenī un tāpēc visai noderigi 
torija preparātu tīrišanai. 

Ūdeņraža peroksids ar torija sāļiem rada baltu t o r i j a 
p e r o k s i d a nogulsni. Tā kā šis savienojums, ar sērskābi pa-
skābinot, uzrāda ūdeņraža peroksida reakcijas, tas uzlūkojams kā 
ūdeņraža peroksida grūti šķīstošs sāls (sal. I. s. 108 Ip. p.). 

Kad A u e r s f o n V e l s b a c h s (Auer von Welsbach) sāka Torija izlieto-
lietot torija oksidu „ k v ē l s i e t i ņ i e m", radās iespēja desmitkārt 
pastiprināt deggāzes liesmas spožumu, kas gāzes apgaismošanai 
ciņā ar elektribu deva jaunas izredzes. Šis svarigais izgudrojums 
dibinās uz diviem principiem. P i r m k ā r t , zināms, ka spīdoša 
ķermeņa v i s p ā r ē j ā izstarošanas spēja proporcionāla absolūtās 
temperatūras c e t u r t a i pakāpei. ( S t e f a n a un B o l c m a ņ a 
likums). Auera spuldzē augstā temperatūra sasniedzama gāzi 
p i l n i g i sededzinot Bunzena deglī (I s. 243 lp. p.). S a s p i e s t u 
gāzi lietojot, iespējams sasniegt vēl augstākas temperatūras un tā 
tad ari labāku gaismas efektu. O t r k ā r t , katrs ķermenis izstaro 
tādus starus, kādus pats adsorbē ( K i r c h h o f a un B u n z e n a 
likums, 64 lp. p.). R u b e n s a pētījumi pierādijuši, ka t ī r s 
torija oksids pilnigi „caurspīdigs", t. i. karsējot tas neadsorbē un 
ari neizstaro starus. Gerija oksidu pieliekot, torija oksids .no­
krāsojas", t. i. izstarojuma stiprums pieņemas spektra dzeltenā, 
zaļā un zilā daļās. Jau empiriski atrasts, ka vislabāk siltums 
top izmantots ar maisijumu, sastāvošu no 99,l°/ 0 torija oksida un 
0 , 9 % cerija oksida. Šāda sastāva sietiņš vienā stundā patērē uz 
1 Hefnera sveci apm. 1 litru deggāzes. Bez parastās gāzes kvēl-
gaismai noderiga ūdens gāze, kā ari spirts, bencins un petroleja. 

„ K v ē l s i e t i ņ u s " pagatavo no .ramijas" (ķiniešu zāles) 
šķiedriem vaj māksliga zīda un piesūcina ar torija n i t r ā t a kon­
centrētu šķīdumu, kuram piemaisits cerija nitrāts. Izsausetu sie­
tiņu aizdedzina. Organiskā daļa sadeg, bet paliek torija un ce­
rija oksidu skelets-. Lai šis skelets pārvadājot būtu izturigaks, to 
vēl piesūcina ar kolodiju, kas, lampā sietiņu pirmo reizi aizdedzi­
not, sadeg. 

Torija radioaktivitāte 

atrasta jo drīzi pēc tam, kad 1898. gadā Š m i d t s (G. C. Schmidt) Torijs, 
un Marija K i r i (Curie) šo īpašibu atrada urānā un rādijā. T a k ā 
šis elements vairāk pieejams, tas saistija pie sevis vairāk uzma-
nibas, un jau 1899. gadā R e z e r f o r d s (Rutherford) atrada torija 
„emanaciju", kad vēl nebij zināms rādija un aktinija emanacijas 
(sal. 150. lp. p. un 233. lp. p.) Vēlāk izrādijas, ka elements torijs, 
kas bij pazīstams jau 100 gadus atpakaļ, ir atsevišķas r i n d a s 
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radioelementu ciltstēvs. Šie radioelementi d a b i g ā torijā atrodas 
r a d i o a k t i v a l ī d z s v a r a stāvoklī. T ī r s torijs, ka atdališana no 
ta sabrukuma produktiem saistita ar lielām grūtibam, izstaro tikai 
a-starus, kuru sniegšanās tālums ir 2,72 cm. G e i g e r s un R e -
z e r f o r d s ar .scintilaciju" palīdzibu (143. Ip. p.) noteica torija 
vidējo dzīves ilgumu = 19 miljardi gadu. No visiem pazīsta­
miem radioaktīviem elementiem torijam visgarākais mūžs. 

Mezotorijs Par torija sabrukuma pirmo tiešo produktu pētijumiem gal-
u n ' venā kārtā jāpateicas H a n a m (O. Hahn). Pirmais no šiem pro­

duktiem, m e z o t o r i j s 1 — saskaņā ar pārvietošanās likumu (164. 
Ip. p.) — ir rādija izotops un pieder o t r a i periodiskās sistēmas 
grupai. Tas izkrīt kopā ar bārija sulfātu no t o r i j a n i t r ā t a 
šķīduma. Izstarojot 3-starus, tas pārvēršas mezotorijā 2, aktinija 
izotopā. Mezotoriju līdzigi rādijam lieto ārstniecibā, un proti: 
radioterapijā. Ar rādiju salīdzinot, mezotorijs daudz lētāks, bet 
tam īsāks ari mūžs: jau pēc 5,5 gadiem ta radioaktivitāte pama­
zinās d i v k ā r t . 

Radiotorijs. Mezotorijā 2 pārvēršanās produkts ir r a d i o t o r i j s , paša to­
rija izotops, ietilpstošs c e t u r t ā grupā. Šis elements izstaro 

o n s ' a-starus ar sniegšanās tālumu 3,87 cm. un pārvēršas t o r i j ā X, 
ko kā pirmie ieguva R e z e r f o r d s un S o d d i (Soddy), torija ni­
trātu nogulsnejot ar amonjaku. Šajā reakcijā gandrīz viss torijs, 
kā aizrādits 282. Ip. pusē, izkrīt kā hidroksids, Th(OH) 4 . Tomēr 
izrādījās, ka mdroksida nogulsnis satur tikai niecigu iepriekšējās 
torija aktivitātes daļu. Lielākā daļa radioaktivitātes toties paliek 
filtratā. Šo filtratu iztvaicējot sausu, paliek neliels nogulsnis, 
kura radioaktivitāte 1000 reiz pārsniedz iepriekšējā torija radio­

aktivitāti (rēķinot uz abu 
preparātu vienādiem sva­
riem). Šo nogulsni no-

| sauca t o r i j u X. No-
i gulšņa radioaktivitāte ne­

daudz pieaug vienas die­
nas laikā, bet pēc tam 
strauji k r ī t a s un mē­
neša laikā krīt gandrīz 
līdz nullei. Par šo laiku 
hidroksida nogulšņa ra­
dioaktivitāte pamazam 
p i e a u g un pēc viena 
mēneša sasniedz konstan-

; tu lielumu, atbilstošu 

Zim. № 333. Torija X aktivitātes krišanās ^Priekšējā torija nitrāta 
līkne un torija .atpūtas" Hkne (pēc Rezertorda) . aktivitātei. J a koordinātu 
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sistēmā (zīm. 333) atzīmējam torija X aktivitātes krišanos (līk­
ne I) un torija hidroksida aktivitātes pieaugšanu (līkne II), rodas 
ta pati aina, ko redzējām pie rādija un ta emanacijas 149. 
lp. pusē. Ta pierāda, ka torijs X ir torija s a b r u k u m a p r o ­
dukts un apstiprina radioelementa un ta pārvēršanās produktu 
.radioaktivitātes konstantās zumas" likumu (155. lp. p.). 

Torijs X izstaro a-starus un pie tam — līdzigi rādijam — Torija err 
atdala r a d i o a k t i v u g ā z i . Tā kā torija savienojumi pie- -nācija, 
ejami, torija emanacija viegli izpētāma ar vienkāršu ierī­
kojumu, ko aprakstijis R e z e r f o r d s (zīm. 334). Cau­
rulē A, kurai bumbiņa, ieliek torija hidroksidu (kas vieglāk 
nekā citi savienojumi atdala emanaciju). Ša caurule ar garu 
tievu cauruli L savienota ar pielādētu elektroskopu. Sākumā 
elektroskopa lādiņš nemainās. Bet gaisa straumi lēni pūšot caur 
A elektroskopa, pēdējs izlādējas, jo līdz ar gaisu tajā ieplūst 
torija emanacija. Gaisa straumi pārtraucot, pārliecināmies, ka 
e l e k t r o s k o p a i z l ā d ē š a n ā s ā t r u m s p a k ā p e n i s k i 
k r ī t a s : pirmā minūtē tas pamazinās apmēram uz pusi, otrā — 
līdz ceturtdaļai, trešā minūtē — līdz astotdaļai iepriekšējā ātruma 
u. t. t. Tā tad ari šajā gadijienā paliek spēkā . a k t i v i t ā t e s 
k r i š a n ā s e k s p o n e n c i a l a i s l i k u m s " , kas pievests 150. lp. 
pusē. Starpiba tikai, ka torija emanacijas aktivitāte krītas daudz 
ātrāk nekā rādija emanacijas aktivitāte. Torija emanacijas vi­
d ē j s d z ī v e s i l g u m s tikai 78,7 sekundes. 

Zim. Jw 334. Torija emanacijas iegūšana pēc R e z e r f o r d a . 

Torija emanacija pilnigi līdziga rādija emanacijai un uzlū­
kojama kā pēdējās izotops. R e z e r f o r d s un S o d d i parādija, ka 
torija emanacija nesavienojas ne ar vienu ķimisku reaģentu, aiz 
ko ta pieskaitāma pie cēlajām gāzēm (I. s., 136. lp. p.). 

Torija emanacija, izstarojot a-starus, pārvēršas hēlijā un Torija 
atstāj radioaktivu nogulsni, sastāvošu no trim radioelementiem, r a d i o a k t i Y a i s 

kas pakāpeniski pārvēršas viens otrā. Šie trīs radioelementi ir: n o g u l s n ' s -
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Tabelē 136. 

T o r i j a p l e j ā d e . 

Nosaukums Simbols Izsta-
rojums 

Vidējs dzīves 
ilgums 

Atom-
svars 

Kārt. 
skaitlis 

Radioaktinijs RdAc m 28,1 dienas (226) 90 

Radiotorijs RdTh m 2,92 gadi 228 90 

Jonijs Jo a 9,95X10* gadi 230 90 

Urāns Y UY P 1,50 dienas (230) 90 

Torijs Th a 1,89 X I 0 1 0 gadi 232 90 

Urāns X x UX X P 35,5 dienas 234 90 

Titāna apakšgrupas vispārigs pārskats. 

Ša apakšgrupa atšķiras no oglekļa apakšgrupas ar spilgtāki 
izteikto metālisko raksturu. Titāna un ta analogu fizikālās īpa-
šibas pievestas tabelē 139, 288 lp. p. 

torijs A, torijs B un torijs C. Torijs C — Hdzigi rādijam C un 
aktinijam C — divkārši pārvēršas. No vienas puses, izstarojot 
a-starus, tas rada toriju C", un vienā laikā, izstarojot [3-starus, 

rada radioelementu C ar ārkārtīgi īsu mūžu: apm. ļ n n f ^ n n n n n n 

1 v/U u u u u u u u u u 

sekundes! 

Torija sābru- Pēdējais torija sabrukuma' n e r a d i o a k t i v a i s produkts ir 
jai"rprodukts t ° r ' J s & J e D t o r i o s v i n s , ar ko iepazināmies pagājušā lekcijā 

(sal. 275. lp. p.). 

No ta redzams, ka torijs un ta pārvēršanās produkti sastāda 
patstāvīgu ģenētisku elementu rindu, kas visai līdzīga urāna — 
radīja rindai. 

Kā redzams 137 tabelē, 164. lp. pusē pievestos p ā r v i e ­
t o š a n ā s l i k u m u s torija rinda pilnīgi apstiprina. 

Torija izotopi. No torija sabrukuma produktiem r a d i o t o r i j s — vienigais 
torija izotops. Bet v i s p ā r ī g s torija izotopu skaits sastāda ple­
jādi no s e š i e m locekļiem. 
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Tabdc 137. Torija rindas 
elementu 

Torija ģenealoģiska rinda. īpašības. 
tn 

Nosaukums Simbols 

Iz
st

ar
oj

um
 

Dzīves ilgums 

A
to

m
sv

an
 

K
ār

ti
ba

s 
sk

ai
tl

is
 

G
ru

pa
 o . o 

o 
N 

Torijs Th 
1 

a 1,89 X 10«° gadi 232 90 IV Th 

Mezotorijs 1. 
i 

MsTh 1. 
! ' 1 

— 9,66 gadi 228 88 II Ra 

Mezotorijs 2. ! MsTh 2. 
1 

8,95 stundas 228 89 III Ac 

Radiotorijs 1 
RdTh 

1 

«#) 2,92 gadi 228 90 IV Th 

Torijs X 
i 

ThX 
1 

a 5,25 dienas 224 88 II Ra 

Th Emanacija 
i 

EmTh 
1 

a 78 sek. 220 86 OfVlll) Em 

Torijs A 
J 

ThA 
1 

a 0,20 sek. 216 84 VI Po 

Torijs B 
1 

ThB 
1 

P.r 15,3 stund. 212 82 IV Pb 

Torijs C : I 
ThC 
1 i 

86,5 min. 212 83 V Bi 

Torijs C 
Torijs C" 

Torijs D 
(toriosvins) 

i 
T h C ļ 
ļ l h C " 

¡ ThD 

a 

P.T 
1 4 X 1 0 " 1 1 sek. 

4,48 min. 
212 
208 
2 0 8 

8 4 

81 
82 

VI 
III 
IV 

Po 
Tl 
Pb 

Tabele 138. 
Torija emanacijas aktivitātes krišanās. 

Laiks Aktivitāte Laiks Aktivitāte 

0 sek. 100 155 sek. 14 
28 ; 69 210 . 6,7 
62 . 51 272 , 4,1 

118 „ 25 360 , 1,8 
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Tabele 139. 

Fizikālās īpa- Titāna apakšgrupas elementu fizikālās īpašibas. 
S1DHS. 

Ti Zr Ce Th 

Atomsvars 48,1 90,6 140,25 232,1 
Blīvums 4,5(17°) 6,4(18°) 7,02 12,16 
Atomtilpums 10,7 14,1 20 19,1 
Kušanas temper. 1800°—1850° 1530° 623° 1700° 
Vārišan. temper. — — — 
Valence 4 (3,2) 4 4(3) 4 

Ķimiskais Visi šie elementi rada g r ū t i k ū s t o š u s oksidus pēc M e 0 2 

raksturs. j - p a U [ ļ hjfjroksjrjug Me(OH) 4 , kas viegli pāriet koloidālā stāvoklī. 
Tikai titāna hidroksidam amfoters raksturs. Šis savienojums šķīst 
sārmos un rada titanskābes sājus ( N a 2 T i 0 3 ) . Cirkonijam mazākā 
mērā, bet cerijam un torijam pavisam nav skāba rakstura. Totiesu 
tie rada stabilus sājus pēc šēmas ZrA 4, CeA 4 , ThA 4 , kas tikai 
mazā mērā ūdenī hidrolizējas. Tadā kārtā ari šajā apakšgrupā, 
a t o m s v a r a m p a l i e l i n o t i e s , e l e m e n t u 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 . Pirmo divu elementu līdziba silicijam vēl ir ta, 
ka tie rada fluortitanatus, Na 2 TiF 6 , un fluorcirkonatus, Na 2 ZrF 6 . 

Titāns un cerijs rada bez četrvērtigiem vēl t r ī s v ē r t i g u s 
savienojumus: T i 2 0 3 un C e 2 0 3 . Titānam pazīstams ari divvērtigs 
oksīds TiO un chlorids TiCl 2 . 

Vispār titāna un oglekļa apakšgrupu starpiba nav tik krasa, 
kā to novērojam pirmo trīs grupu paralēlās apakšgrupās. 



Četrdesmit treša lekcija 

Piektā grupa: fosfors. 

F o s f o r s . — Atrašanās. — Iegūšana. — Alotropiski veidi: a) baltais 
fosfors. — Ta izlietošana. — Nāvigās ipašibas. — M i č e r l i c h a reakcija. — 
b) Sarkanais fosfors. — Sarkanā fosfora izlietošana. — F o s f o r a s a v i e n o j u m i 
a r ū d e ņ r a d i . — Fosfins. — Ta iegūšana. — Ipašibas. — Analoģija ar amon­
jaku. — Fosfonija jodida pagatavošana. — Viņa sadališana. — Šķidrais fosfor-
ūdeņradis, P 2 H 4 . — Cietais fosforūdeņradis. — F o s f o r a o k s i d i un ska­
ta e s. — Analoģija ar slāpekļa oksidiem. — Fosfora trioksids, P 4 O s . — Fosfora 
tetroksids, P 2 0 4 . — Fosfora pentoksids, P 2 O s . — Fosfora skābju pārskats. — 
Fosforapskabe, H 3 P 0 2 . — Fosforpaskābe, H 3 P 0 3 . — Fosforieskābe, H 4 P 2 O s . — 
Fosfora skābes. — Ostofosforskābe,H3P04. — Fosfāti. — Ortofosforskābes reak­
cijas. — Superfosfāts. — Pirofosforskābe, H 4 P 2 0 7 . — Metafosforskābe, H P O a . — 
F o s f o r a s a v i e n o j u m i ar s ē r u un h a l o g ē n i e m . — Fosfora sulfidi. — 
Fosfora trichlorids, PC13. — Fosfora pentachlorids, PCI5. — Fosfora chloroksids, 
POCl 3. — Fosfora bromidi. — Fosfora jodidi. — Salīdzinājums ar slāpekļa 
halogensavienojumiem. 

P i r m o šās grupas priekšstāvi — slāpekli — sīki iztirzājām 
ša kursa vispārigā daļā (I. s. 12—15 lekcijas). Visvairāk izpla­
tīts no piektās grupas elementiem ir 

Fosfors,- P (Phosphorus), 

kas daudzkārt Hdzigs slāpeklim, bet no pēdējā atšķiras ar daudz 
lielāko tieksmi uz negativiem elementiem un sevišķi uz skā­
bekli. Aiz to fosfors dabā nav domājams brīvā veidā, kā 
slāpeklis, bet vienigi savienojumos: fosforskābos sāļos jeb 
f o s f ā t o s . Visai izplatits minerāls ir kalcija fosfāts jeb 
a p a t i t s , C a 3 ( P 0 4 ) 2 . F o s f o r i t s ir apatita modifikācija un baga-
tigi ta iegulumi atrodas Spānijā, kā ari Krievijas centrālās 
guberņās. 

Fosforam liela nozīme a u g o s . Kur zemē maz fosfora, ta 
māksligi mēslojama ar fosforu saturošām vielām (superfosfātu), 
kas līdz ar slāpekļa un kālija mēslošanas līdzekļiem izpilda 
lauksaimniecibā izcilus lomu visās kulturvalstīs. Ļoti daudz 
fosfora satur augstākie d z ī v n i e k i . Dzīvnieku kauli, kā ari zobi 
galvenā kārtā sastāv no kalcija fosfāta: C a 3 ( P 0 4 ) 2 . Bez tam 
fosfors ir daudzu baltumvielu, piem. l e c i t i n a , sastāvdaļa. 
Sevišķi ar šo vielu bagāti cilvēka smadzenes un nervi. «Bez 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 19 
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fosfora nav domu." Tā kā fosfors piedalās organisma vielu 
maiņā, tas pa daļai atdalās no organisma. Urina un ekskre­
menti tāpēc vienmēr satur fosforskābes sāļus. Sevišķi daudz 
šādu fosfātu cietos putnu ekskrementos. No šāda materiāla 
dažos piekrastu apgabalos un salās aizvēsturiskos laikos uzkrā­
jušies veseli kalni mēslu, kas pazīstami kā » g u a n o " . Tā kā 
šie mēsli bez fosfora satur ari slāpekli, tie visai vērtigs mēslo­
šanas līdzeklis. 

Fosfora Elementu fosforu pirmo reizi atrada alķimiķis B r a n d t s 
iegūšana. 1669. gadā. Šis alķimiķis, meklēdams ,.filosofu akmeni", bij 

iedomājies, ka šam akmeņam jāatrodas urinā (mīzalos), kā „cil-
veka darbības" ekstraktā. 
Urinu iztvaicējot un 
karsējot iegūto cieto no­
gulsni, gaisam nepie-
kļūstot, tas dabūja ne­
daudz fosfora, kas tumsā 
spīdot saistija uzmanibu 
(phosphorus mirabilis). 
Toreiz to uzlūkoja kā 
retu un dārgu brīnumu. 
Bet mūsu laikos fosfors 
visai pieejams un lēts 
technisks produkts. To 
iegūst gandrīz vienigi 
elektriskās krāsnis pēc 
V ê l e r a (Wohler) meto­

des. Šam nolūkam pie­

pilda krāsni, kāda re­

dzama 335. zīm., ar neitrāla kalcija fosfāta (t. i. apatita), 'smilšu 
un ogles maisījumu. Šo maisijūmu karsē ar elektrisko strāvu, 
kas plūst caur grafita mietiņu D. Silīcijs no fosfāta izvieto 
fosforskābi, ko ogle tūliņ reducē: 

Zīm. № 335. Fosfora iegūšana G i b s a elek­
triskā kšāsnī. 

2 C a 3 ( P 0 4 ) 2 + 6 S i 0 2 + 10C = 10CO + 6 C a S i 0 3 + 4P. 

Fosforu pārdestilē pa novadcauruli H. Reakcijas maisi­

jūmu iepilda pa F, bet atliekas izvāc pa G. Attīstījušies pie 
1400° fosfora tvaiki kondensējas vara traukos zem ūdens. 
Vēlāk fosforu pārkausē cilindriskos spieķišos un tādā veidā 
pārdod. 
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Destilējot iegūtais fosfors — bezkrāsains un caurspīdīgs (t. s. Fosfora alo-
. * , « . . _v _ _ . - .. , tropiskas mo-

„ b a l t a i s f o s f o r s " ) . Tas viegli oksidejas un tapec vienmēr tiek difikacijas: 
uzglabāts zem ūdens. Tomēr ari šajos apstākļos, ilgi stāvot, tas a^ ̂ ļ | i s 

pārklājas ar dzeltenu kārtu. Tīrišanai to kausē zem šķīduma, 
sastāvoša no vienādām daļām kālija bichromata un sērskābes. 
Baltais fosfors istabas temperatūrā tik mīksts, ka tas griežams ar 
nazi (zem ūdens!). Ta īpatnējais svars = 1,83. Ūdens, fosfora 
un sērskābes blīvumu starpiba novērojama sekošā mēģinājumā. 
Mēģinājumu stobriņā ielej ūdeni, pēc tam ar pipeti, kas iet lidz 
stobriņa dibinām, uzmanigi stobriņa dibina ielej apm. 10 cm 3 

koncentrētas sērskābes, ka abi šķidrumi atdaliti ar asu 
robežu (zīm. 336.) . Stobriņā iemetot fosfora gabaliņu, 
redzam, ka tas slīkst ūdenī, bet peld virs koncentrētas 
sērskābes. Tā tad fosfora blīvums l i e l ā k s nekā 
ūdens blīvums (1) un m a z ā k s nekā sērskābes 
blīvums (1,84). 

Baltais fosfors kūst pie -ļ- 44,5° un vārās pie 
290°. Pie 100° ta tvaiku spiediens pietiekoši liels, lai 
to varētu ar ūdens tvaikiem destilēt. ( N e l t i n g s un 
F e i e r š t e i n s ) . Fosfora tvaiku blīvums atbilst fomulai zīm.№336. 
P 4 . Š t o k s (Stock) parādīja, ka virs 1000° šās Fosfora biī­

saliktās molekulas disociē vienkāršākās, saskaņā ar teikšanapēc 
nolīdiznajumu: Arendta . 

P* 2 P , 

Pie 1200° disociē 50°/o P 4 molekulu. Baltais fosfors ūdenī 
gandrīz nešķīst, vieglāk šķīst ēterī, benzolā, terpentinā un tauku 
eļļās, bet sevišķi viegli sērogleklī. No pēdējā tas kristalizējas 
spīdigos rombiskos kristālos. Fosfors gaisā lēni oksidejas jau 
istabas temperatūrā, bet pie 60° aizdegas. Dīvains ir» fakts, ka 
fosfors parastā temperatūrā neoksidejas t īrā, normāla spiediena 
skābekli (sal. I. s., 36. lp. p.). Par fosfora oksidēšanas aizturē­
šanu, dažu n e g a t i v u katalizatoru klātbūtnē, jau minēts 3 . lek­
cijā. Slāpekļskābe un chromskābe to oksidē, pārvēršot fosfor­
skābē. Aiz šās oksidēšanās spējas baltais fosfors visai enerģisks 
reducetajs. Tas viegli reducē zeltu un sudrabu, kā ari varu un 
svinu no šo metālu sāļu šķīdumiem. Šādā ceļā iegūst z e l t a 
k o l o t d š ķ ī d u m u (sal. 94. lp. p.). Fosfors ļoti enerģiski savie­
nojas ari ar halogēniem un sēru. 

Senāk balto fosforu piemaisija d e g k o c i ņ u galviņām, kas Baltā fosfora 
velkot pār grubuļainu virsmu aizdegās. Bet šo degkociņu kaiti- i z l'etošana. 
gurns un bīstamiba pamudināja visu kulturelo valstu valdibas 
aizliegt .fosfora degkociņus", kuru vietā nāca t. s. .nekaitigie 
degkociņi", par kuriem runāsim vēlāk. Balto fosforu šimbrīžam 

19, 
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lieto fosformetalu, kā : fosforalvas, fosforvara, bronzas pagatavoša­
nai, kā ari dažu ta savienojumu (fosforskābes, fosfora chlorida 
u. c. preparātu) iegūšanai. 

Pēdējā karā lidotāji ar balto fosforu aizdedzināja bumbas, ko 
svieda no aeroplaniem. 

Baltā fosfora Baltais fosfors ir viena no visnāvigakām vielām. Jau 
ieda'rbfba u > " & T' n o n ^ v ^ pieaugušu cilvēku. Pirmie sanāvešanās simptomi 

ar fosforu ir stipras vēdera sāpes un vemšana. Tam pievienojas 
vēl fosfora īpatnēja iedarbiba uz aknu šūniņām: pēdējās iznīkst 
un to vietā stājas tauki. K r o n i s k ā sanāvešanās ar fosforu, ko 
senāk bieži novēroja degkociņu fabrikās, ceļas ieelpojot fosfora 
tvaikus. Ta vispirms atsaucas uz apakšas žokli, kam iekaistot 
sāk izkrist zobi. 

Asos sanāvešanās gadijienos kā pretnāvekli dod 0,2°/o-tigu 
vara vitriola ūdens šķīdumu, kas fosforu oksidē, kā ari ozonizetu 
terpentinu. Šādos gadijienos bez izņēmuma ir kaitigas tauku eļļas 
(sēņu eļļa!), kas paātrina fosfora asimilāciju organismā. Kā 
radikāls līdzeklis atzīstams nāvekļa ātra laukā izdabūšana, izpum­
pējot vaj izvemjot kuņģa saturu. 

Zīm. № 337. Wti č e r 1 i c h a reakcija. 

Mičerl icha Senāk, kad lietoja «fosfora degkociņus", fosfors bij iecienīts 
reakcija, pašnāvibas, kā ari citu nonāvēšanas līdzeklis. Gadijienos, kad 

pēc nāves jākonstatē sanāvešanās ar fosforu, visai jūtiga ir 
M i č e r l i c h a (Mitscherlich) reakcija. T o izdara šādi. Kuņģa 
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saturu ieliek kolbā A (zīm. 337), kas ar divreiz saliektu cauruli 
B savienota ar dzesētāju C. Pēc tam ielej kolbā A ūdeni un to 
vāra. Ja kuņģī fosfors, tas ar ūdens tvaikiem pārtvaicejas un 
gaisam piekļūstot oksidejas. T ā d ā g a d i j i e n ā d z e s ē t a j ā D 
t u m s ā n o v ē r o j a m a s p ī d ē š a n a . Tomēr šeit vērā ņemams 
apstāklis, ka dažas vielas (piem. terpentins, sērūdeņradis u. c.) 
aiztur fosfora oksidēšanu (I. s. 36. lp. p.). Tā tad šo vielu klāt­
būtnē M i č e r l i c h a reakcija dod negativu rezultātu. 

Š r e t t e r s (Schrōtter) parādija, ka baltais fosfors sildot pār-b) sarkanais 
vēršas citā, mazāk aktivā modifikācijā, ko sauc s a r k a n o fos - fosfors, 
f o r u . Dažus fosfora gabaliņus uzmanīgi nosausē ar filtrpapīri 
un ieliek caurulē ar biezām sienām. Pēc tam šajā pašā caurulē 
ieliek dažus joda kristališus, to aizkausē un dzelzs caurulē karsē 
20 minūtes pie 300°. Pēc atdzišanas cauruli izņem. Baltais 
fosfors nu pārvērties sarkanā. Jods ir šās pārvēršanās paātrinā­

tājs (katalizators). Sarkanais fosfors 
nešķīst sērogleklī, nereaģē ar kodigā 
nātrija šķīdumu un vispār nav tik 
aktivs, kā baltais fosfors. Tas aizde­
gas virs 400°. 

Uz vara platites noliekam gaba­
liņu baltā fosfora un nedaudz sarkanā 
fosfora, vienu no otra apm. 10 cm. 
atstatumā (zīm. 338). Zem platites, 
vidū starp abām fosfora modifikācijām, 
noliekam degošu degli. Baltais 

Zīm. J* 338. Baltā un sarkanā f o s f o r S t Ō , i n a i z d e g a s U n s a d e g -
fosfora aizdegšanās ātrums. Sarkanais fosfors aizdegas daudz 

vēlāk un deg gausāki. Baltā un 
sarkanā fosfora enerģijas krājumu starpiba redzama to degšanas 
siltumos: 

baltā fosfora degšanas siltums = 369400 cal. 
* sarkanā „ . = 365700 „ 

S a r k a n a i s f o s f o r s nav n ā v i g s . Tas lēnāk reaģē ar 
slāpekļskābi un halogēniem un nereducē metālus no to sāļu 
šķīdumiem. Zem s p i e d i e n a tas kūst pie 630°. Acimredzot, 
sarkanais fosfors v i s ā s t e m p e r a t ū r ā s ir visstabilākā fosfora 
modifikācija. Citiem vārdiem, fosfors pārvēršas t i k a i v i e n ā 
v i r z i e n ā : 

p • p 
baltais sarkanais. 

Šādas modifikācijas, no kurām viena jebkuros apstākļos 
ir stabilāka nekā citas, Š e n k s (Schenk) nosauca mono-
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t r o p i s k a s , atšķiriba no e n a n t i o t r o p i s k a m , kas savstarpēji 
spēj pārvērsties viena otrā, kā, piem., baltā un pelēkā alva 
(sal. 260. lp. p.). 

Sarkanais fosfors drusku šķīst svinā, no ka atdziestot tas 
atdalās kristāliskā veidā. Tas ir t. s. H i t t o r f a ,metāliskais 
fosfors". No šķīduma fosfora bromidā Š e n k s ieguva «gaiši 
sarkano fosforu". Domājams, šās abas modifikācijas identiskas 
ar sarkano fosforu. 

F o s f o r a k o l o ' t d š ķ ī d u m s iegūstams pagatavojot baltā 
fosfora piesātinātu šķīdumu etilspirtā (vārot) un ša šķīduma 
5—25 cm 3 ielejot vienā litrā auksta ūdens, pastāvīgi maisot 
(fon V e i m a r n s u n M a l i š e v s ) . 

Sarkanā fos- Sarkano fosforu galvenā kārtā lieto « n e k a i t ī g o d e g -
for„a izlieto- k o c i ņ u " izgatavošanai. Šo degkociņu galviņas nesatur fosfora, 

s a n a ' bet tikai oksidējošas vielas: Bertolē sāli, kālija bichromatu, man­
gāna dioksidu, kalcija plumbatu, bieži maisijumā ar antimona 
sulfidu un līmi. Sarkanais fosfors atrodas masā, ar ko pārklāj 
kastišu sienas. Jaunākā laikā ar degkociņiem konkurē dažādi 
«aizdedzināmie" no piroforiem metāliem (sal. 322 lp. p.). 

Fosforudeņraži. 

Pazīstami t r ī s fosfora savienojumi ar ūdeņradi, kuri atšķi­
ras viens no otra ar savu agregātstāvokli, kā : g ā z e j a d s , 
š ķ i d r s un c i e t s fosforūdeņradis. 

Fosfins, PH S. G ā z e j a d s f o s f o r ū d e ņ r a d i s jeb fosfins, PH„ netīrā 
veidā rodas sārmam iedarbojoties uz balto fosforu. Stikla retortā, 
kurai tubuss (zīm. 339), apmēram līdz pusei ielej atšķaidītu ko-Iegušana. 

1 7 

C Z > / 
o / 

r -

Zīm. № 339. Gazejada fosforudeņraža iegūšana pec A r e n d t a. 
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digā kālija šķīdumu, pa tubusu ielek dažus baltā fosfora gabaliņus 
un no visa ša aparāta izdzen gaisu ar ūdeņradi n o K i p a aparāta 
vaj kāda cita ūdeņraža attīstitaja. Retortas tievais gals savienots 
ar gāzes novadcauruli ar trauku, kurā ūdens. Tikai pēc tam, 
kad viss gaiss no aparāta izdzīts, sāk uzmanigi sildit retortu ar 
fosforu. Fosfors šķīst sārmā, izvietodams ūdeņradi un radidams 
k ā l i j a h i p o f o s f i t u ( f o s f o r a p s k ā b o k ā l i j u ) : 

3P + 3KOH + 3FĻO = 3KH2POo + 3H. 

Ūdeņradis „in statu nascendi", ar fosforu savienodamies, 
rada fosfinu: 

3H + P = PH3. 

Abas reakcijas kopā* saņemot, fosfina rašanās izteicama se-
košā šēmā: 

AP + 3KOH + 3H 2 0 m 3KH2POo -f- PH 3 . 

Patiesībā tomēr ša reakcija ir saliktāka, un bez gāzejadā 
fosforūdeņraža reizā attīstās ari pašaizdegošais šķidrais fosfor-
ūdeņradis, ka tvaiki piemaisīti fosfinam. Katrs gāzes burbulis, 
nokļūdams ārpusē, gaisā aizdegas un sadeg fosfora anhidridā, 
P 2 0 5 , kas paceļas augšup kā skaisti balti riņķi — jo augstāk, jo 
platāki. Ša gāze attīrāma no piemaisījumiem laižot caur spirtu 
vaj sālsskābi. 

T ī r s f o s f i n s , PH3, ļoti nāviga gāze, kuras smaka atgādina īpašības, 
ķiplokus. Tas kondensējas pie —86,2° bezkrāsainā šķīdumā, kas 
sacietē pie —133°. T ī r s fosfins parastā temperatūrā gaisā pats 
no sevis neaizdegas. Fosfina maisijums ar tīru skābekli, spie­
dienu pazeminot, aizdegas (van d e r S t a a d t ) . Lēni oksidejoties, 
rodas fosfora anhidrids un ūdens: 

2PH 3 - f 4 0 2 = P 2 0 5 + 3H 2 0. 

Šās reakcijas ā t r u m u pētot, V a n t - H o f s atrada, ka šis 
ātrums proporcionāls fosfina koncentrācijas p i r m a i p a k ā p e i f 

t. i. ša reakcija m o n o - m o l e k u l ā r a (I. s., 82. Ip. p.). No ta 
izvedams slēdziens, ka oksidēšanas reakcija sastāv no t r i m pa­
kāpeniskām fāzēm: 

PH 3 = P + 3H (norisinās lēni) 
2P + 5 0 = P 2 0 5 . . . 

6H + 3 0 = 3 H 2 6 ( n o r i s m a s atn)-
Fosfins, PH 3 , pēc sastāva līdzigs amonjakam, NH3. Līdzigi Analoģija ar 

amonjakam tas spēj savienoties ar skābēm, radot f o s f o n i j a a m o n J a k u -
s ā ļ u s, p iem. : 
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P H 3 + HC1 ŗ+ p H 4 C l ( f o s f o n i j a c h l o r i d s ) 

PH 3 - f HJ ŗ ± P H 4 J ( f o s f o n i j a j o d i d s ) . 

Tomēr fosfonija sāļi daudz nestabilāki nekā amonija sāļi. 
Fosfonija chlorids disociē jau pie —28° , ja ta attīstito gāžu spie­
diens = 1 atmosfēra, bet istabas temperatūrā tas var pastāvēt 
tikai pie 20 atmosfēru spiediena. A m o n i j a chlorids zem at­
mosfēras spiediena disociē tikai pie 340°. 

Tabele 140. 
Fosfonija chlorida, PH 4C1, disociacijas spiedieni. 

Temperatūra 
Disociacijas 

spiediens Autors 

— 40° 284 mm 
— 30° 603 , T a m m a n s 
— 20° 1260 „ 
— 15° 1924 „ 
+ 0 o 8,9 atm. 

15° 19,6 . 
B r i n e r s 20° 25,9 . B r i n e r s 

28° (kušanas 49 . 
temp.) 

Fosfonija jo- Stabilāks ir f o s f o n i j a j o d i d s , P H 4 J . To iegūst aparātā, 
diegūšana J : kāds r e d z a m s 340 zīmējumā. Retortā ielej sausu sēroglekli, kurā 

izšķīdina 100 gr. baltā fosfora. Pēc tam dzesējot pieliek 175 gr. 
joda, pārtvaicē sēroglekli, un ta pēdējās iezīmes aizdzen laižot 

Zīm. № 340. PHjJ iegūšana un sublimācija pec A r e n d t a. 
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sausa oglekļa dioksida straumi. Kad retorta atdzisusi, to ar 
garu plānu cauruli savieno ar ievāktuvi, (kā parādits zīmējumā) 
un pa pilināmo piltuvi lej mazām porcijām 5 0 gr. ūdens. Reak­
cijas beigās retortu silda un pārtvaicē fosīonija jodidu, kas cau­
rulē nogulstas kā spīdīgi kristāli, kuri zem atmosfēras spiediena 
sublimejas bez kušanas jau pie + 8 0 ° . Jodam uz fosforu iedar­
bojoties, rodas sākumā fosfora jodids (skat. zemāk): 

Ūdeni pielejot, fosfora jodids sadaļas, radot fosforpaskābi, 
H 3 P 0 3 , bet attīstījies pie tam ūdeņradis , in statu nascendi" pa 
daļai pievienojas jodam, pa daļai fosforam: 

jeb kopa ņemot: 

3 P J 3 + 6HOH = 3 H 3 P 0 3 + P H 4 J + 2HJ + 3 J 2 . 

Daļa jodūdeņraža reakcijā atdalās brīvā veidā, bet brīvais 
jods no jauna savienojas ar lieko fosforu," radidams svaigu fos­
fora jodidu, kas ar ūdeni atkal sadaļas. 

Fosfonija jodids ūdens šķīdumā hidrolizējas, kas norāda uz Fosfonija j< 

Ka f o s f o n i j a sāļi, ar a m o n i j a sāļiem salīdzinot, vieglāk 
sadaļas, norāda uz fosfina vāji attīstito bāzisko raksturu. Ar to 
izskaidrojams ari apstāklis, ka fosfins maz šķīst ūdenī un nerada 
hidroksidu, PH 4 OH, kas analoģisks amonija hidroksidam, 

Totiesu fosfinam daudz stiprāki attīstīta r e d u c ē š a n a s 
s p ē j a : tas — līdzigi fosforam — reducē metālus: sudrabu un 
varu no to sāļu šķīdumiem. 

Š ķ i d r a i s fosforūdeņradis, P 2 H 4 , pagatavojams kalcija fosfidušķidrais(paš-
sadalot ar ūdeni (sal. 115 lp. p.). Šās vielas iegūšanai lieto Vulfa t o r u d e n ' 
trīskaklu stikleni, savienotu ar kondensacijas cauruli.ko dzesē ar ledus radis, P 2 H 4 . 
un ūdens maisijumu līdz 0°. Sākumā no aparāta izvieto ar ūdeņ­
radi visu gaisu, tad trīskaklu stikleni, saturošu apm. V/2 litra 
ūdens, uzsilda uz ūdens vannas līdz 60° un pa plato piltuvi, 
kuras gals iemērkts ūdenī, iemet pa gabaliņam kalcija fosfidu. 

2P + 3 J 2 == 2 P J 3 . 

2 P J 3 + 3HOH = H 3 P 0 3 + PH 3 + 3 J 2 

P J 3 + 3HOH = H 3 P 0 3 + 3HJ 

rosionija jo-
dida sadalī­

šanās. 

NH 4 OH. 
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Reakcijā attīstās gāzejada un šķidra fosforūdeņražu maisijums, no 
kura kondensacijas caujulē atdalās š ķ i d r a i s fosforūdeņradis kā 
bezkrāsains Šķidrums, kam loti liels staru refrakcijas koeficients 
un vārišanās temperatūra 58°. Šķidrais fosforūdeņradis sildot sa­
daļas gāzejadā un cietā fosforūdenražos. Stipra sālsskābe šo sa-
dališanos paātrina. 

Š ķ i d r a i s f o s f o r ū d e ņ r a d i s g a i s ā p a t s a i z d e g a s . 
Šķidra un gāzejada fosforūdeņražu maisijums viegli pagatavojams 
aparātā, kāds redzams 341 zīmējumā. Lielā batarejas glāzē, kas 
pildita ar ūdeni, saitītē pakar stikla bundžu, kurai dibina skrotis 

(smaguma palielināšanai) un virs tām 
daži gabaliņi kalcija fosfida. Pirms mē­
ģinājuma bundžā ielej drusku ētera, aiz­
bāž caurumu ar korķi, kurā īsa cauru-
lite, 3—5 mm diametri, un ar roku sa­
silda bundžu. Bundžu ieliekot ūdenī, 
ētera tvaika spiediens pamazinās un bun­
džā drusku'' iekļūst ūdens, kas sadala 
kalcija fosfidu, atdalot fosforūdeņražu 
maisijumu. Šis maisijums gaisā aizdegas 
un rada dūmu riņķus, līdzigus tiem, kas 
aprakstīti 294 lp. pusē. Ūdens ieplūšana 
un gāzes atdališanās notiek pārmaiņus. 

Šķidrā fosforūdeņraža sastāvs P 2 H 4 

līdzīgs hidrazina sastāvam N 2 H 4 (I. s., 
160. lp. p.). Bet P 2 H 4 daudz nestabilāks 

Šajā apstāklī atkal izpaužas fosfora vājā tieksme 

Zīm. № 341. Pasaizdegoša 
fosforūdeņraža iegūšana • 
pēc K. A. H o f m a ņ a. 

P , s H e 

nekā hidrazins 
uz pozitivo ūdeņradi. 

. C i e t a i s f o s f o r ū d e ņ r a d i s rodas kā š ķ i d r ā fosfor-
Cjictāis I0S~ 

forūdeņradis, ūdeņraža sadalīšanās produkts kūpošās sālsskābes vaj cieta kalcija 
chlorida klātbūtnē. To izpētijuši Š e n k s (Schenk) un Š t o k s 
(Stock). Tas ir gaiši dzeltens pulveris, bez smakas; ūdeni un 
spirtā nešķīst, šķīst izkausētā fosforā. Ta sastāvs atbilst vien­
kāršākai formulai P 2 H ; molekulāro svaru noteicot pēc sasalšanas 
temperatūras pazemināšanās fosforā, Š e n k s atrada šai vielai sa­
liktāku formulu: P 1 2 H G , t. i. (P 2 H) 6 . Tas šķīst kodigā kālija 
spirta šķīdumā, radot f o s f ī d u . Tas norāda uz c i e t ā fosfor­
ūdeņraža skābo raksturu un atgādina analoģiskas slāpekļūdeņraža, 
N 3 H, īpašibas (I. s., 162. lp. p.). 

Fosfora oksīdi un skābes. 
Analoģija ar Pazīstami č e t r i f o s f o r a o k s i d i , kuru sastāvs līdzigs 

slāpekļa slāpekļa oksidu sastāvam (|. s., 165. lp. p.), kā redzams sekojošā 
oksidiem. , . , - * 

tabele. 
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Slāpekļa oksidi Fosfora oksidi 

Formula 
Vārīšanas 
temper. 

Kušanas 
temper. Formula 

Vārīšanas 
temper. 

Kušanas 
temper. 

N 2 0 
NO 

N 2 0 3 

N 2 0 4 

N 2 0 B 

— 89,5° 
—150,2° 
+ 3,5° 
+ 26,0° 
+ 45° 

— 102,4° 
— 160,6° 
— 103,0° 

— 9,04° 
+ 30° 

P 2 0 

( P A ) 2 

P - A 

P 2 O 5 

173,1° 

sarkanā 

22,5° 

kvēle 

Pirmais no tiem, ko sauc fosfora oksidulu, P 2 0 , ir diezgan 
stabils savienojums un to iegūst fosfora chloroksidam iedarbo­
joties uz gāzejado fosforūdeņradi: 

POCl 3 + P H 3 = 3HC1 - f P 2 0 . 

Pagaidām tas vēl maz izpētits. 

F o s f o r a t r i o k s i d s , kā pierādījuši T o r p a un T e t t o n a 
(Thorpe un Tutton) pētījumi, pastāv kā polimerizetas molekulas 
P 4 0 6 . Tas rodas fosforam lēni oksidejoties, vaj ari tam degot 
skābekļa nabadzigā vidē. Reakcijā rodas balta kristāliska masa, 
kas kūst pie 22,5° un vārās bezskābekļa atmosfērā pie 173,1°. 
Gaisā un skābekli fosfora trioksids lēni oksidejas, pārvēršoties 
pentoksidā: 

P 4 0 6 + 2 0 2 = 2 P 2 0 5 . 

Trioksida oksidēšanās norisinās ar spīdēšanu, kāda novēro­
jama ari baltajam fosforam oksidejoties. Pie 70° trioksids aiz­
degas. Tas viegli šķīst organiskos šķīdinātajos, ar ūdeni rada 
fosforpaskābi: 

P 4 0 6 + 6 H 2 0 = 4 H 3 P 0 3 . 

Tas ļoti nāvigs. 
Fosfora trioksids sildot sadaļas fosforā un 

o k s īd ā : 

2 P 4 0 6 = 2P + 3 P . 2 0 4 . 

Atcerēsimies, ka ari s l ā p e k ļ a trioksids ir nestabils sa­
vienojums, kas sadaļas pēc nolīdzinajuma: 

f o s f o r a t e t r -

Fosfora 
trioksids, 

P P . . 

2 N 2 0 3 == 2NO + N 2 0 4 (I. s., 174. lp. p.). 

Tabele 141. 
F o s f o r a o k s i d u s a s t ā v s un ī p a š i b a s . 
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Bezkrāsainie fosfora tetroksida kristāli, savienodamies ar 
ūdeni, rada fosforpaskābi un fosforskābi': 

P , 0 4 - f 3 H , 0 = H 3 P 0 3 + H 3PC\. 

Līdzigu parādibu mēs novērojām ari pie s l ā p e k ļ a tetr­
oksida (kā slāpekļskābes un slāpskļpaskābes maisita anhidrida): 

N._,04 + H , 0 = H N 0 2 + H N 0 3 (I. s., 1 7 7 , Ip. p.). 

Fosfora No visiem fosfora oksīdiem visstabilākais ir pentoksids, 
p e p O j ' d s ' P 2 ° 5 > kas iegūstams fosforam pilnigi sadegot: 

P 4 - f 5 0 2 == 2 P 2 0 5 . 

Pēc ārējā izskata tas līdzigs sniegam. Jau pie 2 5 0 ° tas 
sublimejas un atdziestot nogulstas kā balti spīdigi kristaliņi. Līdz 
ar to norisinās ari polimerizacija, kāpēc pentoksids zaudē izgai­
šanas spēju un pārvēršas amorfā, stiklainā modifikācijā, kas kūst 
sarkanas kvēles temperatūrā. Molekularsvars pēc tvaiku blīvuma 
dod formulu P 4 O 1 0 . 

Fosfora pentoksidam ārkārtīgi liela tieksme uz ūdeni, ar ko 
rada m e t a fosforskābi: 

P 2 0 5 + H 2 0 = 2 H P 0 3 . 

Aiz to fosfora pentoksids uzlūkojams kā f o s f o r s k ā b e s 
a n h i d r i d s . To lieto gāžu un organisku šķidrumu pilnīgai at-
ūdeņošanai. Tam tieksme uz ūdeni tik liela, ka tas spēj atņemt 
citām skābēm ūdeni, pēdējās pārvēršot anhidridos: 

2 H N 0 3 + P 2 0 5 = 2 H P 0 3 +- N 2 O b (I. s., 1 7 7 . Ip. p ) , 

2HC10 4 + POOŌ = 2 H P O s -ļ- C 1 2 0 7 (L s., 325. Ip. p.) un. 

H 2 S 0 4 - f P 2 O ā a= 2 H P 0 3 + S 0 3 . 

Fosfora Fosfora oksidiem pievienojot ūdeni, atvasināma vesela rinda 
jkābju skābju. Kaut gan šāds paņēmiens katrreiz nesakrīt ar fosfora 

pārskats, g^b ju iegūšanas metodēm, tomēr tas atvieglina šo skābju pār­
skatu : 



Tabele 142. 

F o s f o r a o k s i d i un s k ā b e s . 

O K S I D I S K Ā B E S S A K A R S A R 

Nosaukums Formula Nosaukums Formula Strukturformula A N H I D R I D U 

Fosfora oksiduls P , 0 - > Fosforapskābe H«POA H 9 = P < § H 
P a O + 3 H a O = 2 H 3 P O A 

Fosfora trioksids P A — • Fosforpaskābe H 8 P O S H - P ' OH 
OH 

H 0 V OH 
H O ^ P — P ^ OH 

P 2 0 8 - f 3 H a O = 2 H 3 P O f l 

Fosfora tetroksids p , o 4 - * Fosforieskābe H . P A 

H - P ' OH 
OH 

H 0 V OH 
H O ^ P — P ^ OH P . i 0 4 + 2 H a O = H 4 P 2 O f l 

> 
P A 

Ss 

Metafosforskābe H P 0 3 pjj P - OH P a 0 5 + H a O = 2 H P 0 3 

Fosfora pentoksids 

> 
P A 

Ss 

Pirofosforskābe 

Ortofosforskābe 

H 4 P , 0 7 

H ! t P 0 4 

H O . OH 
H 0 4 P v / P ^ O H 

OH 
0 = P(- OH 

X 0 H 

P , 0 B + 2 H a O = H 4 P a O -

P , 0 6 + 3 H a O = 2 H H P 0 4 
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Fosforapskābe F o s f o r a p s k a b e s , H3PCX„ sals rodas balto fosforu sildot 
H PO — 

8 2" sarma ūdens šķīduma. Pie tam rodas ari pašaizdegošais fosfor-
ūdeņradis (294 lp. p.). Parasti iegūst b ā r i j a sāli, fosforu sildot 
barita ūdenī, līdz tas pilnigi izšķīst: 

2 P 4 + 3Ba(OH) 2 + 6 H 2 0 == 3 B a ( H 2 P 0 2 ) 2 + 2PH 3 . 

Pēc tam bārija hipofosfitu sadala ar sērskābi un divkāršas 
apmaiņas reakcijā iegūst brīvu fosforskābi, jo bārija sulfāts no 
šķīduma atdalās kā nogulsnis: 

B a ( H 2 P 0 2 ) 2 + H 2 S 0 4 = B a S Q 4 + ^ a P C y 

Šķīdumu iztvaicējot bezgaisa telpā, iegūst bezūdens skābi 
kā kristāliskas plāksniņas, kas kūst pie 17,4°. Ta šķīst ūdenī 
visādos samēros. Kaut gan fosforskābe satur t r ī s ūdeņraža 
atomus, tomēr tikai viens no tiem spēj apmainīties ar metālu. 
Tā tad šeit mums darišana ar vienvērtigu skābi, kas disociē pēc 
šēmas: 

H 3 P 0 2 ± ^ H - + H 2 P 0 2 \ 

H 
Uz ša pamata fosforapskābei pieņemtastrukturformula: P f ^ o 

OH 
un to uzlūko kā fosforūdeņraza, PH 3 , oksidēšanas produktu: 

P H 3 + 2 0 = H 3 P 0 2 . 

Istenibā tai ar fosforūdeņradi kopīgs ir tas, ka ta reducē 
zelta, sudraba un vara sāļus metālos. Tā, piem. vara sulfāts 
reducējas pat šķīdumā, saturošā 1 0 % brīvas sērskābes. No otras 
puses ta pati var reducēties fosforūdeņradi, līdz ar to radot 
fosfora oksidēšanas a u g s t ā k o pakāpi. Tā, piem., sildot nori­
sinās šāda reakcija: 

2 H 3 P 0 2 = P H 3 + H 3 P 0 4 . 

Šajā gadijienā notiek oksidēšanās s t a r p v i e l a s sadalī­
šanās galējos produktos, kādu novērojām 23 lekcijā pie chlora 
skābēm. 

F o s f o r p a s k ā b e , H 3 P 0 3 , rodas fosfora trioksidu izšķī-

paskābē. d i n o t ū d e n ī ( 2 9 9 JP» P-)- B e t d a u d z P a r o c i g a k t a pagatavojama, 
H 3 P 0 3 . ' ar fosfora trichloridu iedarbojoties uz ūdeni: 

PC1 3 + 3HOH = 3HCI 4 - H 3 P 0 3 . 

Šajā nolūkā pūš stipru gaisa straumi caur fosfora trichloridu, 
kas sasildits līdz 60°, un gāžu maisijumu laiž caur divām ska-
lotnem, saturošām 100 cm 3 ūdens. Pirmā skalotnē atdalās bez­
krāsaini fosforpaskābes kristāli, kas kūst pie 71° un viegli šķīst 
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ūdeni. Fosforpaskabe, līdzigi fosforapskabei, sildot sadaļas fosfor-
ūdeņradi un fosforskābē: 

4 H , P 0 3 = P H 3 + 3 H 3 P 0 4 . 

Fosforpaskabe ari stiprs reducetajs. No sudraba sāju šķī­
dumiem sākumā atdalās fosforpaskābais sudrabs, kas tomēr ātri 
sadaļas, atdalīdams metālisku sudrabu. Sublimata šķīdums redu­
cējas kalomelī, bet sildot atdala metālisku dzīvsudrabu. 

Šās reakcijas, kā ari pašas skābes iegūšana no fosfora 
trichlorida, norāda, ka fosforpaskabe fosfors ir trīsvērtigs, un noved pie 

/ O H 
strukturforraulas: P—OH. Bet no otras puses apstāklis, ka ša 

\ O H 
skābe d i v v ē r t ī g a , kā ari o r g a n i s k u esteru pastāvēšana, 

O 
kuru struktūra konstatēta un atbilst formulai R — P — OR (R == 

^ O R 
organisks radikāls, piem. C 2 H 5 ) , pielaiž varbūtību, ka fosforpa-

H 

skābes strukturformula izteicama simbolā F f ž f ^ j ļ Beidzot iespē-

OH 
jams, ka pastāv divas t a v t o m e r a s fosforpaskābes formas, 
atbilstošas divām augstāk pievestām strukturformulam (sal. I. s. 
269 Ip. p.) . 

F o s f o r i e s k ā b e s nātrija sāls, N a . 2 H 2 P 2 0 6 . 6 H a O , iegū-Fosforieskābe, 
stams pēc Z a l c e r a (Salzer) metodes, fosfora gabaliņus virs H * P 2 ° 6 -
nātrija acetata šķīduma lēni oksidējot nepietiekošā gaisa daudzumā. 
Eksperimentu izdara aparātā, kas redzams 342 zīmējumā. Zem 

stikla kupola, kurama-
1as cieši nepiestāv šķī-
vim, paliek stikleni, 
s a t u r o š u piesātinātu 
nātrija acetatašķīdumu. 
Stiklenes kaklā ieliek 
piltuvi, kurā vesela 
rinda stikla cauruju ar 
š a u r ā k i e m apakšga­
liem. Tajās atrodas 
baltā fosfora spieķiši. 
Fosforam lēni okside-
joties, attīstās fosfor­
skābe, fosforpaskabe 
un fosforieskābe, ku­

ras pa piltuvi tek uz leju. Fosforskābais nātrijs grūtāki šķīst 

Zīm. № 342. Fosforieskābes iegūšana pec 
Z a l c e r a metodes. 
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ūdenī un tāpēc izkristalizējas. Pēc tara ša šāļa šķīdumu nogulsnē 
ar svina acetatu. Atdalās s v i n a h i p o f o s f a t s , P b . , P 2 0 6 , kas 
ar sērūdeņradi sadalot dod brīvu fosforieskābi. Šķīdumu kon­
centrē evakuētā telpā iztvaicējot. Stipri dzesējot, no šķīduma 
atdalās rombiski kristāli, kuru sastāvs H 4 P 2 0 6 . 2 H 2 0 . Tie kūst pie 
70° un ūdenī šķīst ļoti labi. 

Fosforieskābes šķīdums pilnīgi stabils gaisā un reducē zelta 
un sudraba sāļus. Tomēr kopā ar sērskābi sildot, fosforieskābe 
sadaļas fosforskābē un fosforpaskābē: 

H 4 P 2 0 6 + H 2 0 = H S P O , + H 3 P 0 4 . 

Fosfora Visaugstākā fosfora skābe pazīstama kā trīs hidrati, kas savā 
starpā atšķiras ar ķīmiski saistītā ūdens daudzumu: 

P 2 O Ā + H 2 0 = 2 H P 0 3 ( m e t a fosforskābe) 

2 H P 0 3 - f H 2 0 == H 4 P 2 0 7 (pirofosforskābe) 

H 4 P 2 0 7 + H 2 0 == 2 H 3 P 0 4 ( o r t o fosforskābe). 

Visas trīs skābes ne tikai atšķiras pēc radito sāļu sastāva, 
bet var pastāvēt atsevišķi ari ūdens šķīdumā, un dod dažādas 
reakcijas, kas vispār nav novērojams citos gadijumos, kad ūdens 
šķīdumos attīstās hidrati. 

Orfofosfor- Tomēr visstabilākā no tām ir o r t o f o s f o r s k ā b e , HoPO,; 
skābe _ _ _ 

H3PO.ļ. u n a " c ' t as fosforskābes, ūdens šķīduma stāvot, l ē n i pārvēršas 
šajā skābē. Ta pagatavojama sildot retortā ar atpakaļplūstošu 
dzesētāju balto fosforu ar slāpekļskābi (īpat. sv. = 1,2). Šādi 
iegūto šķīdumu pēc tam iztvaicē platinas bļodiņā, ne augstākā 
par 150° temperatūrā. Ortofosforskābe atdalās kā cieti caurspī-
digi kristāli, kas kūst pie 38,6° un ļoti viegli šķīst ūdenī. Sildot 
virs 213° ta zaudē ūdeni un pārvēršas pirofosforskābe. 

Ortofosforskābe pieder pie t r ī s v ē r t i g ā m skābēm. Tāpat 
kā citas tamlīdzigas skābes, ta pakāpeniski disociē jonos (sal. 
4 3 lp. p . ) : 

H 3 P 0 4 7 = t H - + H 2 P O / 

H 2 P 0 4 T± H- + H P 0 4 " 

H P O ' ^ H - + P 0 4 " ' . 
Tomēr lielākā mērā atšķeļas tikai pirmais ūdeņraža jons. 

Tāpēc fosforskābi titrejot ar kodigo nātriju, metiloranža — kā 
indikatora — klātbūtnē, pāreja no sarkanās krāsas uz dzelteno 
jau rodas vienu molu NaOH pieliekot vienam H 3 P 0 4 molam 
(t. i. trīs ekvivalentiem). Fenolftaletna klātbūtnē šķīdums krā­
sojas vijolets tikai pēc d i v u molu NaOH pielaišanas vienam 
H 2 P 0 4 molam. Trešais ūdeņraža jons vispārigi nepadodas nei­
tralizēšanai, t. i. gandrīz nepavisam neatšķeļas. 
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Ortofosforskābe dod trīs rindas sāļu: • Ortofosfor-
skabes saļi. 

m o n o f o s f a t u s , piera. KH. 2 P0 4 , N a H 2 P 0 4 , 
CatHaPOJ, , 

d i f o s f ā t u s , piem. K 2 H P 0 4 , N a 2 H P 0 4 , C a H P 0 4 un 
t r i f o s f a t u s , piem. C a 3 ( P 0 4 ) 2 , A g 3 P 0 4 . 

Jau monofosfati, piem. KH. 2 P0 4 , uzrāda ūdens šķīdumā gan­
drīz neitrālu reakciju, kaut gan tie satur vēl 2 pret metāliem ap­
maināmus ūdeņraža atomus. Tie atdala H 2 P 0 4 * jonu, kuram 
nieciga disociacijas pakāpe. Difosfati jau dod skaidru sārmainu 
reakciju, jo no ūdens atšķeļas hidroksila j o n i : 

H P 0 4 " + HOH ¿1* H 2 P 0 4 ' + O H ' . 

Ša reakcija novērojama vēl lielākā mērā pie trifosfatiem. 
Šķīstošie trifosfati ūdenī pilnigi hidrolizējas: 

P 0 4 " ' + HOH — » P H O , " - f O H ' . 

Kalcija un sudraba fosfāti nehidrolizejas tikai tāpēc, ka tie 
nešķīst ūdenī. 

Fosforskābie sāļi dod nogulšņus ar parastiem skābju reak- Fosforskābes 
tiviem: b ā r i j a c h l o r i d u , s v i n a a c e t a t u un s u d r a b a r e a k c , ) a s -
n i t r ā t u : 

3 B a - + 2 P 0 4 " ' = B a 3 ( P 0 4 ) 2 

balts nogulsnis, šķīst etiķskābē un ūdenī pa daļai hidrolizējas, 

3 P b - + 2 P 0 4 " ' = P b s ( P 0 4 ) 2 

balts, etiķskābē grūti šķīstošs nogulsnis, 

3 A g - - f P 0 4 " ' = r A g 3 P 0 4 ; 

dzeltenais s u d r a b a t r i f o s f a t s viegli šķīst amonjakā un skābēs. 
F e r i c h l o r i d s nogulsnē baltu feritrifosfatu: 

F e - + P 0 4 " ' = F e P 0 4 . 

Fosforskābes kvantitatīvai noteikšanai visbiežāk lieto magnijs 
un amonija sāļu maisijumu ar amonjaku (t. s. „ m a g n e z i j a s 
m i k s t ū r u " ) : 

M g " + N H 4 - + P 0 4 " ' = M g N H 4 P 0 4 (sal. 109. lp. р.). 

Fosforskābei un tās sāļiem raksturīga reakcija ar a m o n i j a 
m o l i b d a t u , (ЫН 4 ) 2 МоО л . Parasti lieto molibdata šķīdumu slā­
pekļskābē (īpat. sv. = 1,2), un šam šķīdumam pielej fosforskābi 
saturošu šķidrumu. Maisijumu vāji uzsildot, rodas d z e l t e n s 
k r i s t ā l i s k s kompleksa n o g u l s n i s : ( N H 4 ) 3 P 0 4 . 1 2 M o 0 3 . 6 H 2 0 
(amonija fosforraolibdats). 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 20 
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Pirofosfor­
skābe, 

H 4 P 2 0 7 . 

Superfosfāts. Fosfāti ļoti svarigs augsnes mēslošanas līdzeklis. Sevišķa 
loma šajā ziņā piekrīt k a l c i j a f o s f ā t a m . Dabigais apatits šam 
nolūkam maz noderigs, jo tas nešķīst ūdenī un aiz to ļoti nie-
cigā mērā top no augiem uzsūkts. L ī b i g s (Liebig) parādija, ka 
neitrālais kalcija fosfāts, ar sērskābi apstrādāts, pārvēršas šķīstošā 
monofosfatā: 

C a 8 ( P 0 4 ) a + 2 H 2 S 0 4 = C a ( H 2 P 0 4 ) . 2 + 2 C a S 0 4 . 

Kalcija monofosfatā maisijumu ar ģipsi lauksaimniecībā lieto 
kā māksligus mēslus. To sauc s u p e r f o s f ā t u . Jaunākā laikā 
ļoti daudz kalcija fosfāta iegūst kā blakus produktu, konvertoros 
pēc T o m a s a metodes izgatavojot tēraudu (skat. lekciju par 
dzelzi). Šis produkts, ko sauc t o m a s m i l t u s , ūdenī nešķīst, bet 
viegli šķīst 2°/o-tigā citronskābē. Augi to viegli asimilē, kāpēc 
to, tāpat kā superfosfātu, lieto mēslošanai. 

Nātrija difosfats, N a 2 H P 0 4 . 1 2 H A O , karsējot zaudē ūdeni un 
pārvēršas n ā t r i j a p i r o f o s f a t ā : 

2Na2HP0 4 = H 2 0 + N a 4 P 2 0 7 . 

Ar svina acetatu no ša sāļa apmaiņas reakcijā iegūst svina 
pirofosfatu, P b 2 P 2 0 - , ko ūdens klātbūtnē sadala ar sērūdeņradi, 
tādejādi iegūstot šķīdumā p i r o f o s f o r s k ā b i : 

P b 2 P 2 0 7 + 2 H 2 S -d 2PbS + H 4 P 2 O T . 

Tīrā veidā ta ir bezkrāsaina stiklaina masa. Kopā ar skābju 
šķīdumiem sildot, ta lēni pārvēršas ortofosforskābe. 

Pirofosforskābes sāļi dod ar sudraba nitrātu b a l t u A g 4 P 2 0 7 

nogulsni, kas šķīst slāpekļskābē un amonjakā. 
Natrija-amonija fosfātu karsējot, sākumā aiziet ūdens, 

pēc tam amonjaks, un paliek n ā t r i j a m e t a f o s f a t s f 

Na(NH 4 )HP0 4 = NH ā - ļ - H A O + N a P 0 3 . 

Tas paaugstinātā temperatūrā kūst un izkusis izšķīdina — 
līdzīgi boraksam — metālu oksidus, radot katram metālam rakstu-
rigā krāsā nokrāsotus «stiklus* („fosfora pērle", sal. 211 . lp. p.). 

M e t a f o s f o r s k ā b e , H P 0 3 , iegūstama ortofosforskābi zelta 
bļodiņā ilgāku laiku karsējot. Ta ir balta, stiklam līdziga masa 
(acidum phosphoricum glaciale"). Ša skābe s a r e c i n a o l ­
b a l t u m u , kas nenotiek ar ortofosforskābi un pirofosforskābi. 
Tās sāļi (metafosfati) ar sudraba nitrātu nedod nogulsni. Šās 
reakcijas parāda visu triju fosforskābju atšķiribu ūdens šķīdumos. 

Metafosforskābe pēc sastāva līdziga slāpekļskābei, H N 0 3 , 
bet vājāka nekā pēdējā. Tā, atomsvaram palielinoties, 5-ās grupas 
elementu nemetāliskais raksturs pamazam krītas. Tās struktur-
formula līdziga slāpekļskābes strukturformulai: 

Metafosfor­
skābe, H P 0 3 
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HO—P P r - O H 
H O / \ Q / x O H 

pirofosforskābe 

Fosfora savienojumi ar sēru un halogēniem. 
Sērs viegli šķist baltā fosforā, pie kam rodas šķīdumi, kas 

istabas temperatūrā šķidri un no kuriem dzesējot rodas mainiga 
sastāva cieti šķīdumi ( B u l u š a (Boulouch) pētījumi). Tomēr, šos 
maisījumus iepriekš sasildot līdz 200°, tajos rodas noteikti savie­
nojumi, kurus kušanas līknē raksturo maksimālie kušanas punkti 
(sal. 116. lp. p.). Jaunākā laikā A. Š t o k s un viņa līdzdar-
binieki ieguva šos sulfidus sintētiski, karsējot s a r k a n o fosforu 
kopā ar sēru. To īpašibas šādas: 

Tabele 143. 
F o s f o r a s u l f ī d i . 

Nosaukums Formula Izskats 
Temperat. 

kušan.ļ vāriš. 

Šķīstamiba | 
sērogleklī 

Tetrafosfortrisul- dzelteni kri­ 173° viegli šķīst 
fids stāli 

viegli šķīst 

Difosfortrisulfids P A S 3 (?) •y . — 296° — — 
Tetrafosforhepta- bezkrās. — 523° grūti šķist 

sulfids P*S 7 kristāli 
grūti šķist 

Difosforpenta- dzelteni 275° 530° nešķīst 
sulfids P A S 5 kristāli 

nešķīst 

Fosforheksasul- — 314° — — 
fi'ds PS 6 (?) 

Fosfora sulfidi sildot aizdegas. Ūdens tos sadala, atdalot F O S f o r a t r i -
sērūdeņradi. T e t r a f o s f o r h e p t a s u l f i d s , P 4 S 7 , gaisā un chiorīds, 
tīrā skābekli oksidejas tikai zem spiediena, kas zemāks nekā pē- P C l 3 ' 
dejā noteikts parciālais spiediens (kā to pierādijuši Š a r f a mē­
ģinājumi) un, līdzigi fosforam, izstaro .aukstu gaismu". Technikā 
fosfora sulfidus lieto izgatavojot masu degkociņu galviņām, kas 
aizdegas velkot pār jebkuru grubuļainu virsmu. 

Fosfors ar h a l o g ē n i e m rada d i v a s savienojumu rindas: 
trīsvērtigus un piecvērtigus savienojumus. Ar c h l o r u fosfors 
savienojas tieši un šajā gāzē pat aizdegas, radot f o s f o r a t r i ­
c h l o r i d u , PC1 3 (sal. I. s., 310. lp. p.). Reakcijas pavājināšanai 
fosforu izšķīdina fosfora trichloridā un laiž šajā šķīdumā chloru. 

y^p — OH O = P f - O H 
U \OH 

metafosforskābe ortofosforskābe 
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Pēc tam šādi iegūto fosfora trichloridu pārtvaicē uz ūdens 
vannas. Destilats ir bezkrāsains, viegli kustigs šķidrums, kas 
gaisā kūp. Та tvaiki kaitigi, jo stipri iedarbojas uz gļotādiņu. 
Vārās pie 73,8° un sasalst pie — 1 1 1 , 8 ° . Samaisāms visādos 
samēros ar ēteri, chloroformu, benzolu, sēroglekli u. c. orga­
niskiem šķidrumiem. Ūdenī sadaļas pat aukstumā, attīstot 
fosforpaskābi: 

PC1 3 + 3 H 2 0 = 3HC1 + H 3 P 0 3 . 

Sildot rodas fosforskābe un fosfors: 

PC1 3 + 4 H 3 P 0 3 = 3 H 3 P 0 4 + 3HC1 + 2P. 

Fosfora Fosfora trichlorids parastā temperatūrā adsorbē gāzejadu 
p e n t p C

(
h

ļ
l o r i d s , c h l o r u un pārvēršas zaļi-dzeltenā kristāliskā masā — f o s f o r a 

p e n t a c h l o r i d ā , PC1 5 : 

PC1 3 + Cl 2 = PC1 5. 

Tas sildot sublimejas nekusdams. Aizkausetā caurulē zem 
spiediena tas kūst pie 148°. Tvaiku blīvums atbilst PC1 6 

melekularsvara p u s e i . Šāda A v o g a d r o likuma izņēmuma 
cēlonis meklējams apstāklī, ka pentoksida tvaikos norisinās 
disociacija: 

PC1 5 ī ± PC1 3 + Cl 2 . 

Līdzsvars chlora atmosfērā, pēc aktivo masu likuma, stipri 
pārvietojas pa kreisi, kāpēc fosfora pentachloridam chlora atmosfērā 
ir n o r m ā l s tvaika blīvums. 

Fosfora pentachlorids ar v i e n u molu ūdens rada 
c h l o r o k s i d u , P O C l 3 : 

PC1 5 + H a O = 2HC1 + POCl s . 

Līdzigā kārtā reaģē visas vielas, saturošas h i d r o k s i l a 
grupu, piem.: 

2B(OH) 3 - f 3PC1 6 = B 2 O s + 6HC1 + 3 P 0 C 1 3 

S 0 2 ( O H ) 2 + PC1 5 = HC1 + POCl 3 4 - S 0 2 ( O H ) C l (chlorsulfonskābe). 

Fosfora pentachloridu bieži lieto organiskā ķimijā, kad hidr­
oksila grupa apmaināma pret chloru: 

CH 3 CO(OH) + PC1 5 = HC1 + POCl 3 + CH 3 COCl (acetilchlorids) 
C ^ O H ) + Р С 1 Б ­ = HC1 + POCI s + C 2 H 5 C1 (etilchlorids). 

Kad ūdens pārsvarā, fosfora pentachlorids pilnigi hidro­

lizējas: 

PC1 5 + 4НзО = H 3 P 0 4 + 5HC1. 
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Starpprodukts starp fosfora pentoksidu, P 2 O ā , un fosfora Fosfora 
pentachloridu, PCI 5 , ir f o s f o r a c h l o r o k s i d s , ka strukturformula poci 3 . ' 

/ C l 
izteicama simbola: O = P--C1. To iegūst fosfora penta-

\C1 
chloridam iedarbojoties uz hidroksilu saturošu organisku savie­
nojumu (skat. augstāk). Visbiežāk šam nolūkam lieto skābeņ-
skābi, H 2 G j 0 4 : 

C O . O H 
| + PC1 5 = 2HC1 + C O . + CO + POCl 3 . 

C O . O H 

Fosfora chloroksids — bezkrāsains šķidrums, kas stipri 
lauž gaismas starus. Gaisā kūp un vārās pie 107,2°. Sasalšanas 
temperatūra = 1,25°. Odenī hidrolizējas, lidzigi pentachloridam, 
radot ortofosforskābi: 

POCI 3 + 3HjO = H 3 P 0 4 - f 3HC1. 

Līdzigus savienojumus fosfors rada ar b r o m u . Tie 
iegūstami tieši savienojoties elementiem, izšķidinatiem benzolā 
vaj sēroglekll: 
f o s f o r a t r i b r o m i d s , P B r 3 — šķidrums, kas vārās pie 170°, 
f o s f o r a p e n t a b r o m i d s , P B r 5 — dzelteni kristāli, disociē pie 100°, 
f o s f o r a b r o m o k s i d s , P O B r 8 — kristāli; vārišan. temp. 195°. 

Fosfors ar jodu dod divus savienojumus: P 2 J 4 un PJ3.Fosforajodidi. 
Tie abi rodas no elementiem, pēdējo šķīdumus sērogleklī 
samaisot. D i f o s f o r t e t r a j o d i ds, P 2 J 4 , kristalizējas sārtzelta 
prizmās, kas kūst pie 110°. Ar ūdeni (nedaudz) rada fosfonija 
jodidu (sal. 297. lp. p . ) : 

2 P 2 J 4 4 - 7 H 2 0 = 2 P H 4 J 4 H 3 P 0 3 + H 3 P 0 4 + 3 J 2 . 

F o s f o r a t r i j o d i d s , P J 3 , ir tumši-sarkani kristāli, kas kūst 
pie 61°. Ar ūdeni sadalot, rada jodūdeņradi (sal. I. s., 360. lp. p.). 
F o s f o r a p e n t a j o d i d s , P J 5 , n a v p a z ī s t a m s . 

Fosfora un slāpekļa halogensavienojumus salīdzinot, novē- c , . . 
~ * ° , 1 _ Salīdzinājums 

rojam, ka līdz ar tieksmes pamazinasanos pret pozitivo udeņ- ar slāpekļa 
radi, uz h a l o g ē n i e m f o s f o r a m l i e l ā k a t i e k s m e h a l o § e n s a v i e " 

• - ... r>,- , , . . . . , . . . . nojumiem. 
n e k a s l a p e k l i m . Slāpekļa savienojumi ar halogēniem ir stipri 
e n d o t e r m i s k i savienojumi, kas pieskaroties eksplodē ar ārkār­
tīgu spēku (I. s., 366. lp. p.). Fosfora halogensavienojumi, tur­
pretim, rodas siltumu a t d a l o t un ļoti stabili. Tie tomēr nav 
pieskaitāmi sāļiem, jo nerada jonus un ūdenī pilnigi sadaļas. 
Turpmākos fosfora analogos jau spilgtāki manāma spēja radit, 
īstus sāļus. 



Elementa 
īpašības. 
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Četrdesmit ceturtā lekcija. 
Piektā grupa (turpinājums), flrsens, antimons un bismuts. 

A r s e n s . — Atrašanās. — Elementa iegūšana. — Ipašibas. —Dzeltenais 
arsens. — Izlietošana. — Arsenūdeņradis, AsH 3. — M a r š a (Marsh) reakcija.— 
Arsena trīsvērtigie savienojumi. — Arsena trioksids, As 2 O s . — Arsenpaskābe. — 
Arsena sulfidi: As 2 S 2 un As 2 S 3 . — Arsena trichlorids. — Arsenskābe, 
H 3 A s 0 4 . ll2H20. — Katjons As — Piecvērtiga arsena reducēšana. — Fizio­
loģiskā darbiba. — Arsena izlietošana.— A n t i m o n s . — Elementa atrašanās.— 
Iegūšana. — Ipašibas. — Izlietošana. — Sprāgstošais antimons. — Antimon-
ūdeņradis, SbH3. — T r ī s v ē r t i g a a n t i m o n a s a v i e n o j u m i . Antimona 
trioksids, S b 2 0 3 . — Antimonpaskābe, HSb0 2 . — Antimona trisulfids, Sb 2S 3 . — 
Antimona trichlorids, SbCl3. — Antimona sulfāts, Sb^SO^. — Vtmakmens. — 
P i e c v ē r t i g a a n t i m o n a s a v i e n o j u m i . — Antimona pentoksids, S b 2 O s . — 
Antimona pentasulfids, Sb 2S 5 . — Antimona pentachlorids, SbCl5. — Fizioloģiskā 
darbiba. — B i s m u t s . — Elementa atrašanās. — Bismutūdeņradis, BiH3. — 
Bismuta savienojumi. — Bismutila savienojumi. — Bismutskābe, HBiOa. — 
Fizioloģiskā darbiba. — S l ā p e k ļ a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u v i s p ā r ī g s 
r a k s t u r o j u m s . —Fizikālās ipašibas. — Amfoterais raksturs. — Ūdeņraža 
savienojumi. — Oksidu raksturs. — Bāziskie sāļi. — Sulfosāļi. — Valence. — 
Rašanās siltumi. — 

Arsens, As (Arsenum). 

Tuvākais fosfora analogs, arsens, reti atgadās brīvā veidā, 
biežāk sēra savienojumos: sarkanā r e a l g a r ā , A s 2 S 2 un dzeltenā 
a u r i p i g m e n t ā , As 2 S 3 . Visbiežāk arsens sastopams a r s e n a 
d z e l z n ī , FeSAs, kopā ar pirītu. Pirītus sērskābes fabrikās ap­
dedzinot, arsens līdz ar sēru sadegot, pa daļai kā trioksids, A s 2 O s , 
nogulstas kanālos, pa daļai iekļūst sērskābē, kas neapstrādātā 
veidā vienmēr satur zināmu procentu ša elementa. 

Ļoti daudz elementāra arsena iegūst karsējot dabigo arsena 
dzelzni horizontālās māla caurulēs: 

FeSAs = Fes -f- As. 

Dzelzni sadalot, arsens izgaist un sakrājas ievāktuvē. Arsens 
ļoti viegli reducējams, arsena trioksidu karsējot kopā ar og l i : 

2 A s 2 0 3 + 3C = 3 C 0 2 + As 4 . 

J a reducēšanu izdara grūti kausējamā stobriņā, arsens subli-
mejas un nogulstas uz stobriņa aukstajām sienām kā spožs 
m e t ā l i s k s spogulis. Arsena tvaikiem raksturīga smaka, kas at­
gādina ķiplokus. 

Arsens pieder pie vielām, kuru kušanas temperatūra augstāka 
nekā vārišanās temperatūra (kā, piem. oglekļa dioksīds, sal. I. s., 
255. lp. p.). Tas sildot sublimejas, nekusdams, pie 450°, jo pie 
šās temperatūras ta tvaiku spiediens sasniedz 1 atmosfēru. Bet 
zem spiediena (aizkausetā caurulē) tas kūst pie 480°. Arsens — 
līdzigi fosforam — gāzejadā stāvoklī rada polimēras daļiņas As 4 -



Bet virs 1700° arsena tvaiks disociē, un rodas As 2 . . M e t ā l i s k s " 
arsens sildot oksidejas pie 200° un, pēc Ž u b e r a (Joubert) pēti-
jumiem, spīguļo līdzigi fosforam. Tas nešķīst sērogleklī. 

Arsena tvaikus šķidrā gaisā p ē k š ņ i atdzesējot, rodas arsena Dzeltenais 
d z e l t e n a m o d i f i k ā c i j a . Apmēram 8°/o ša dzeltenā arsena a r s e n s -
š ķ ī s t s ē r o g l e k l ī pie 20°. Tas mazāk stabils nekā .melnais" 
arsens un sevišķi zem gaismas iespaida pārvēršas pēdējā. Tādā 
kārtā arsenā atkārtojas tādas pat alotropijas parādības, kādas no­
vērojām iepriekšējā lekcijā pie fosfora: .dzeltenais" arsens atbilst 
baltajām fosforam, .melnais" — sarkanajam. 

Elementu arsenu izlieto visai maz. To lieto dārgā antimona Izlietošana, 
vietā kā piemaisijumu svinam, pēdējā cietuma pavairošanai. 

A r s ē n ū d e ņ r a d i s jeb arsins, AsH 3 , ļoti viegli rodas visos Arsenūdeņ-

gadijumos, kad ūdeņradis . in statu nascendi" reaģē uz arsena ' 3 ' 
savienojumiem. Vislabāk šam nolūkam lietot arsena kausējumu 
ar cinku: 

As 2 Zn 3 •+ 3H2S0 4 = 3 Z n S 0 4 + 2AsH 3 . 

Aršīna atdalīšanai no ūdeņraža, to dzesē un kondensē cietā 
oglekļa dioksida un acetona maisijumā. Arsins — gāze ar ne­
patīkamu smaku, v i sa i n ā v i g a . Tāpēc ar to strādājot ļoti jā­
uzmanās (nepieciešama laba ventilācija). Tā kā techniskā sēr­
skābe vienmēr satur arsena piemaisijumus, metālus šādās skābēs 
šķīdinot, līdz ar ūdeņradi arvienu atdalās arsēnūdeņradis. 

Šķidrs arsēnūdeņradis vārās pie—55° un sasalst pie—113,5° . 
Tas vēl nestabilāks nekā fosforūdeņradis. Sildot tas sadaļas: 

2AsH 3 = 2As + 3r i j . 

Gaisā deg ar zilu liesmu: 

2AsH 3 + 3 0 2 = A s 2 0 3 + 3H a O. 

Daļa arsenūdeņraža liesmā sadaļas, atdalot arsenu. Līdzigi 
fosforūdeņradim, arsins reaģē kā reducetajs. Tas atdala no 
s u d r a b a n i t r ā t a šķīduma metālisku sudrabu: 

AsH 3 4 - 6 A g N 0 3 = A s A g 3 . 3 A g N 0 3 + 3 H N 0 3 

2AsAg 3 4 - 3 H 2 0 = A s 2 0 3 + 6Ag 4 - 3H a . 

Uz šās reakcijas dibinās G u t c e i t a (Guthzeit) mēģinājums 
uz arsenu. Mēģinājumu stobriņā ieliek cinka gabaliņu, tad ielej 
sālsskābi un pētāmo vielu. Pēc tam stobriņu aizbāž ar stikla 
vati un aiztaisa ar filtru, kuram galiņš samērcēts koncentrētā 
sudraba nitrāta šķīdumā. Ja pētāmā viela satur arsenu, filtra 
gals krāsojas dzeltens, jo uz ta rodas Ag 3As. Ar ūdeni atšķaidot, 
rodas melns sudraba plankums. 
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M a r š a Visai jūtiga reakcija, ko lieto aizdomās par sanāvešanos ar 
reakdja a r s e n u > dibināta uz augstāk minēto arsina sadalīšanos. Pudelē 

(zīm. 343) ieliek apm. 20 gr. ķ i m i s k i t ī r a cinka graudiņus un 

Zīm. № 343. Marša reakcija uz arsenu. 

pa piltuvi ielej ķ i m i s k i t ī r u atšķaidītu sērskābi. Reakcijas pa­
ātrināšanai sērskābei pielej dažus pilienus vara vitriola šķīduma 
(sal. I. s., 70. lp. p.). Ūdeņradis, chlorkalcija caurulē izsausets, 
ieplūst grūti kausējama stikla caurulē, kurai vairāki sašaurinājumi, 
un iziet pa tievo caurules galu. Tikko viss gaiss no aparāta iz­
dzīts (par ko jāpārliecinās ar atsevišķu mēģinājumu), caurules 
galā aizdedzina ūdeņradi un pudelē ielej šķidrumu, kas pār­
baudāms uz arsenu. Ja tiešam tajā ir arsens, tas, ar ūdeņradi 
savienodamies, rada arsinu, un liesma krāsojas zila. Tajā turot 
aukstu porcelāna bļodiņu, uz pēdējās rodas m e t ā l i s k s m e l n s 
a r s e n a p l a n k u m s . 

Ja cauruli karsējam sašaurinājumā, arsenūdeņradis sadaļas, 
radidams spožu a r s e n a s p o g u l i . A r s e n a p l a n k u m s , k ā 
ar i s p o g u l i s , v i e g l i š ķ ī s t c h l o r a p s k ā b ā n ā t r i j a , NaCIO, 
š ķ ī d u m ā : 

• 2As - f 3NaC10 = 3NaCl + A s 2 0 3 . 

P i r m s l e j a m p u d e l ē p ē t ā m o š ķ i d r u m u , k a t r ā a t ­
s e v i š ķ ā g a d i j u m ā j ā p ā r l i e c i n ā s par r e a k t i v u un t r a u k u 
t ī r ī b u , i z d a r o t s ā k u m ā m ē ģ i n ā j u m u t i k a i a r ū d e ņ r a d i . 

Arsena Arsens, līdzigi slāpeklim un fosforam, rada divas rindas 
trisvērtigie (trīsvērtiga nn piecvērtiga arsena) savienojumu. Kā pirmās 

savienojumi. . ' / . , . , * , _ x . 
rindas pneksstavis minams a r s e n a t n o k s i d s , A s 2 0 3 . So savie-

trioksids n 0 J u r n u > k ° arsena rūdas apdedzinot iegūst dūmu kanālos kā 
A s 2 0 3 . ' blakus produktu, tīra sublimējot. Šādā ceļā tas iegūstams 

amorfā s t ā v o k l ī , Ša, stiklam līdzigā, modifikācija tomēr nav 
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stabila: stāvot (sevišķi mitruma iezīmju klātbūtnē) ta pārvēršas 
k r i s t ā l i s k ā veidā, kas iegūstams ari arsena trioksidam atdaloties 
no ta sālsskābes šķīduma. 

Arsena trioksids ūdenī šķīst vāji. Pēc L. B r u ñ e r a un 
T o l l o č k o (Bruner un Tolloczko) pētijumiem, 100 gramos ūdens 
pie 15° šķīst tikai 1,656 gr. A s 2 0 8 . Pats šķīšanas process no­
risinās visai gausi. D r u k k e r s (Drucker) parādija, ka ta šķīšanas 
ātrums stipri pieaug ūdeņraža un hidroksila jonu klātbūtnē. 
Acīmredzot, šķīšanā notiek ķimiska reakcija, un proti: arsena 
trioksida hidratacija: 

A.,0 3 + 3 H 2 0 = 2H 3 AsO s , 

kas norisinās ļoti gausi, bet katalizejas ar augstāk minētiem joniem. 
Gāzejadā stāvoklī arsena trioksids rada saliktas molekulas: 

A s 4 0 8 . Virs 1800° tās disocie vienkāršās molekulās: A s 2 0 3 . 
Arsena trioksida a m f o t e r a i s r a k s t u r s izpaužas ta šķīsta-

mibā sārmos un skābēs: 

A & A + 2NaOH ^ ± 2NaAs0 2 + H 2 0 

A s 2 0 3 + 6HC1 ŗ ± 2AsCl 3 + 3 H 2 0 . 

Tomēr arsena trioksida pārsvarā skābais raksturs, jo pēc 
Z a v i d z k a pētijumiem, AsCl 3 ūdenī pilnigi hidrolizējas. 

Arsena trioksida hidratacija noved pie d ivām arsenpaskābem: Arsen-
paskabe 

A s 2 0 3 - h _ H 2 0 = 2 H A s 0 2 

A s 2 0 3 + 3 H 2 0 = 2 H 3 A s 0 3 . 
Kurš no šiem diviem hidratiem pastāv ūdens šķīdumā, nav 

zināms. Z a v i d z k a pētijumi noteikti pierāda, ka arsenpaskābe ir 
v i e n v ē r t ī g a . Tāpēc vienkāršibas labā tai kurmēram piešķirama 
formula H A s 0 2 , kas analoģiska s l ā p e k ļ p a s k ā b e s formulai, 
H N 0 2 . Ta visai vāja skābe, kuras sāļi ūdenī stipri hidrolizējas. 
Tikai nelielā mērā ta zilo lakmusu krāso sarkanu. Tās joni ar 
b ā r i j a c h l o r i d u nedod nogulsni, bet ar s v i n a a c e t a t u rada 
baltu nogulsni, kas šķīst etiķskābē: 

2 A s 0 2 ' - f P b " = Pb(AsŌa) a. 

Ar s u d r a b a n i t r ā t a šķīdumu rodas iedzeltens arsenpaskābā 
sudraba nogulsnis (brīva sārma klātbūtnē): 

. A s 0 2 ' + 3Ag- + 2 0 H ' == Ag 3 AsQ 3 + H 2 0 . 

Šis nogulsnis šķīst l i e k ā amonjakā, radot kompleksu kat­
jonu: Ag(NH 3) 2- (sal. 88. lp. p . ) : 

A g 3 A s 0 3 + 6NH 3 + H 2 0 = 3Ag(NH 3) 2- + A s 0 2 ' + 2 0 H ' . 
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Bet ja šo šķīdumu sildām, arsenpaskābe r e d u c ē metālisku 
sudrabu, kas kā spožs spogulis atdalās uz mēģin. stobriņa sienām: 

2Ag(NH 3) 2- + A s 0 . 2 ' + 2 0 H ' = AsO/" + 2NH 4- + 2Ag. 

Arsenpaskābes anjons A s 0 2 ' pie tam oksidejas. 
No arsenpaskābes sājiem p r a k t i s k u interesi rada vara 

s ā j i . Vara arsenits pazīstams kā Š . ē i e s _ z a ) i u n s . Tas iegūstams 
arsenpaskābes un potaša šķīdumam pielejot vara vitriola ūdens 
šķīdumu Ša savienojuma sastāvu aptuvem izteic formula 
CuHAs0 3 . Š v e i n f u r t e s z a ļ u m s ir vara acetata un arsenita 
divsāls: Cu(CH 3 COO) 2 . 3Ču(As02) 2 . Tas rodas vara acetata un 
arsenita karstus šķīdumus samaisot tādos samēros, kas atbilst 
augstāk pievestam sastāvam. Abas šās krāsas ļoti nāvīgas, un 
tapetu krāsošanai uz visstingrāko noliedzamas. 

Arsena Arsens rada ar sēru divus savienojumus: A&fiļ un As^S^ 
sulfīdi: As 2S 2Tie abi sastopami dabā un pazīstami: pirmais kā r e a l g a r s , otrs 

un As^Sj. — k ā a u r j p i g m e n t s (sal. 310. lp. p.). Jau senatnē tos lietoja 
kā sarkanu un dzeltenu krāsu. Sintētiski tie iegūstami sakausējot 
arsenu ar sēru formulām atbilstošos samēros. Arsens ar sēru 
savienodamies, sasilst pats no sevis un spīguļo. Realgars subli-
mejas virs 450°. Destilatā rodas tumšs šķidrums, kas ātri sacietē 
sarkanā kristāliskā masā. To saberžot, iegūstama poraeranckrāsa. 
Realgars gaisā deg ar spilgtu zilu krāsu, kāpēc to lieto piro-
techniskiem nolūkiem. No arsena trisulfida sastāv t. s. ,arsen-
stikls", ko iegūst arsena trioksida un sēra maisijumu sublimējot. 
Slapjā ceļā arsena trisulfids pagatavojams sērūdeņradi laižot 
arsenpaskābes sālsskābā šķīdumā. Tā kā šādā šķīdumā pielai­
žama As 1 - - katjonu esamiba (313. lp. p.), reakcija izteicama sekošā 
jonu nolīdzina]'urnā: 

2 A s - + 3H 2 S = A s 2 S 3 4 - 6H\ 

Rodas dzeltens amorfs nogulsnis, kurš v ā r o t drusku šķīst 
sālsskābē un sērskābē. Slāpekļskābe to oksidē arsenskābē. 

Arsena trisulfids viegli šķīst bezkrāsainā amonija sulfida, 
(NH 4 ) 2 S, šķīdumā: 

A s 2 S 3 + 3(NH 4 ) 2 S == 2(NH 4 ) 3 AsS 3 . 

Šajā gadijienā rodas s u l f o a r s e n p a s k ā b e s , H 3 AsS 3 , amo­
nija sāls. Minētā skābe ir skābekļa apmaiņas produkts pret sēru 
arsenpaskābe, H 3 A s 0 3 . Arsena trisulfids šķīst pat amonjakā: 

A s 2 S 3 + 4NH 4 OH = N H 4 A s 0 2 + (NH 4 ) 3 AsS 3 + 2 H 2 0 . 

Vārot šķīšana norisinās ari tīrā ūdenī, jo s u l f i d s h i d r o ­
l i z ē j a s : 

A s 2 S 3 - ļ - 3 H 2 0 3 £ ± A s 2 0 3 4- 3 H 8 S . 
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Serūdeņradi laižot arsena trioksida tīra ūdens šķīdumā, pro­
tams, ari rodas arsena trisulfids, bet tas paliek koloidālā šķīdumā. 
Stiprus elektrolītus (piem. atšķaid. sālsskābi) pielejot, dzeltenais 
hidrozols A s a S 3 pārvēršas nešķīstošā hidrogelā. Koloidālu arsena 
trisulfidu viegli adsorbē dažādi nogulsni, piem. kalcija, bārija un 
stroncija sulfāti, ar kuriem kopā tas nogulstas. 

Arsens deg chlorā un sadegot rada t r i c h l o r i d u AsCl 3 , Arsena 
šķidrumu, kas vārās pie 130,2°. V a l d e n a pētijumi pierāda, ka 
šis šķidrums izšķīdina dažus elektrolītus (sevišķi metālu jodidus), 
sadalot tos, tāpat kā ūdens, jonos. Arsena trichlorids šķīst ūdenī, 
pie tam lielā mērā hidrolizēdamies (313 lp. p.) : 

2AsCl 3 + 3 H 2 0 A s 2 0 3 + 6HC1. 

Līdzigā kārtā iegūstami ari citi arsena savienojumi ar halo­
gēniem: AsF 3 , AsBr 3 un AsJ 3 , kuru īpašibas pievestas sekojošā 
tabelē. Arsens ar jodu rada d ivus savienojumus: arsena tri-
jodidu, AsJ 3 , un arsena dijodidu ( A s J ^ . Pēdējs rodas arsenu ar 
l i e k u j o d u sildot aizkausetā caurulē līdz 230°. Tas ūdenī ātri 
sadaļas arsena trijodidā un metāliskā arsenā: 

3 A s 2 J 4 = 4AsJ 3 + 2As. 

Tabele 144. 

T r ī s v ē r t i g a arsena halogensavienojumu īpašibas. 

AsF 3 AsCl 3 AsBr 3 AsJ 3 A s 8 J 4 

Kušanas temper. - 8 , 5 ° — 18° + 31° + 146° + 128° 
Vārišanās temper. + 63° + 130° + 221° + 400° sadaļas 
Rašanās siltums — 71390 45500 13500 

cal. cal. cal. 

Šie savienojumi visi lielā mērā ūdenī hidrolizējas. Sāji, 
kas sastādīti no trīsvērtiga arsena un skābekli saturošu skābju 
anjoniem, ir nestabili. 

Arsena trioksids koncentrētā slāpekļskābē sildot viegli oksi- Arsena piec-
dejas (sal. I. s. 193 lp. p.). Šķīdums, kas paliek arsena triok- vērtīgiesavie-
sidu atšķirot, iztvaicējot atdala a r s e n s k ā b e s kristālus, kuru Arsenskābe: 
sastāvs: 2 H 3 A s 0 4 . H 2 0 . Tie ļoti viegli šķīst ūdenī un mitrāH 3As0 4

,,/aH aO 
gaisā izplūst. Arsenskābe pēc sastāva un īpašibam līdziga orto-
fosforskābei. Ta drusku vājāka nekā fosforskābe un rada sāļus, 
kuru sastāvs: M e 3 A s 0 4 (Me = vienvērt. metāls) un kuri i zo -
m o r f i a r f o s f o r s k ā b e s s ā ļ i e m . Šāda parādība, ko pirmais 
novēroja Mi č e r l i c h s (Mitscherlich), bieži atgadās savienojumos, 
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kas sastādīti no elementiem, kuri p e r i o d i s k ā s i s t ē m ā p i e d e r 
p i e v i e n a s g r u p a s . Izomorfisma pētījumiem savā laikā pie­
krita svariga loma atomsvaru izvēlē (sal. I. s. 60 lp. p.). No 
arsenskābes sājiem analītiskā ziņā svarigs ir amonija - magnija 
sāls. Tas izkrīt no šķīdumiem, saturošiem arsenskābes anjonus, 
pielejot magnezijas mikstūru, t. i. magnija chlorida, amonija 
chlorida un amonjaka šķīdumu maisijumu (109 lp. p . ) : 

A s 0 4 " ' + Mg- + NH 4- = NH 4 MgAs0 4 . 

B ā r i j a c h l o r i d s , s v i n a a c e t a t s un s u d r a b a n i t r ā t s 
rada arsenatu nogulšņus, kas līdzigi attiecīgiem fosfātu no-
gulšņiem (sal. 305 lp. p.): 

2 A s 0 4 " ' + 3 B a - = B a 3 ( A s 0 4 ) 2 (balts) 

2 A s 0 4 " ' + 3 P b " = P b 3 ( A s 0 4 ) 2 (balts) 

A s 0 4 " ' + 3Ag = A g 3 A s 0 4 (sarkani-brūns). 

A m o n i j a m o l i b d a t s nogulsnē dzeltenus amonija arsen-
molibdata kristālus, kas pēc sastāva līdzigi nogulsnim, ko dod 
fosforskābe. 

Sildot ortoarsenskābe zaudē ūdeni un pakāpeniski pārvēršas 
p i r o a r s e n s k ā b ē un m e t a a r s e n s k ā b ē : 

2 H 3 A s 0 4 = H 2 0 + H 4 A s 2 0 7 

H 4 A s 2 0 7 = H 2 0 + 2 H A s 0 3 . 

Pie 300° aiziet vēl palikušais ūdens un pāri paliek a r s e n a 
p e n t o k s i d s , A s 2 0 5 , kā balta amorfa masa, kas jau pie 400° 
disociē arsena trioksidā un skābekli: 

A S 2 O b = A s 2 0 3 - ļ - 0 2 . 

Kaut gan arsenskābe vājāka nekā arsenpaskābe, tomēr tai 
zināmā mērā amfoters raksturs. Ta rada s k ā b ā šķīdumā piec-
vērtiga arsena k a t j o n u s : 

Katjons & J 

A s - H 3 A s C u + 5H • ^ ± 4 H 2 0 + As. 

Piecvērtiga arsena sāļi vispār nestabili. Tā, piem. arsena 
pentāchlorids, AsCl 5 , ko iegūst šķidra oglekļa dioksida tempe= 

» raturā ar chloru piesātinot arsena trichloridu, zaudē chloru jau pie 
— 28° un pārvēršas atkal arsena trichloridā. Sērūdeņradi laižot 
arsenskābes šķīdumā, ar sālsskābi paskābinātā, izkrīt dzeltens a r ­
s e n a p e n t a s u l f i d a nogulsnis: 

2 A s + 5H 2 S = As 2 S 5 + 10H- j 

tomēr sērūdeņradis šajā gadijienā darbojas kā reducetajs un 
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tāpēc piecvērtigais arsens reducējas trisvērtiga, pie kam atdalās 
sērs un a r s e n a t r i s u l f i d s : 

As + H 2 S = A s - + S + 2H-

2 A s - + 3 H 2 S = As. 2S 3 + 6H-. 

Ša reakcija norisinās sildot neitrālā šķīdumā. 
Vispār piecvērtiga arsena savienojumi zem r e d u c e t a j u Piecvērtiga 

iespaida viegli pārvēršas trīsvērtigos savienojumos. Tā, piem. r e d ^ e § n
a

a
n a 

arsenskābes šķīdumā laižot s ē r a d i o k s i d u , ta viegli reducējas: 

As -+ S C V + H 2 0 = A s - + SO/" + 2H-

' Aiz šās reakcijas atdalās jods, j o d k a l i j a un sālsskābes 
maisījumam iedarbojoties uz arsenskābi: 

As + 2 J ' ^Zt A s - + J 2 . 

Brīvais jods pierādams šķīdumam pielejot dažus cm 3 chlo-
roforma vaj sēroglekļa un to saskalojot vaj ari pielejot stērķeļu 
šķīdumu (zils nokrāsojums, sal. I. s. 391 lp. p.). Ša reakcija 
tomēr apgriezeniska, jo n e i t r ā l ā šķidumā (nātrija bikarbonata 
klātbūtnē) jods arsenpaskābi oksidē arsenskābē. Šo apgriezenisko 
reakciju lieto tilpumanalizē joda un arsenpaskābes kvantitatīvai 
noteikšanai (.jodometrija", sal. I. s. 391 lp. p.). 

Arsens, līdzīgi fosforam, ir stiprs nāveklis ne tikai brīvā ' F i j ļ ! ° ^ j | k ā 

veidā, bet ari ta savienojumos. Mēs novērojam šeit to pašu 
parādibu, kas bieži atgadās ari pie citām nāvigām vielām. Ne­
l i e l o s vairumos arsens uz organismu iedarbojas labvēlīgi: zem 
ta iespaida miesas svars pieņemas, kauli kļūst stiprāki un vielu 
apmaiņa organismā pastiprinās. Arsenpaskābi lieto iekšķigi, kā 
ari ārējiem iešļircejumiem mazasinigiem. Maksimālā dienas doza 
nedrīkst būt lielāka par 0,02 gr. Kroniska sanāvešanās ar arsenu 
noved pie orgānu aptaukošanās un izdzimšanas. Arsena ieņemšana 
lielos daudzumos rada vemšanu, caureju un parasti nobeidzas ar 
nāvi. Kā pretlīdzekļi lietojami dzelzs hidroksids un magnēzija, 
kas ar arsenskābi rada nešķīstošus savienojumus. Pēdējos dabon 
laukā, izpumpējot kuņģa saturu. Senāk arsenu lietoja kā nozā-
ļošanas līdzekli noziedzīgiem nolūkiem. Bet papildinoties metodēm, 
ar kurām arsens pierādams organismā pat vairāk gadus pēc no­
zāļotā nāves, šādi noziegumi stipri gājuši mazumā (sal. 312 lp. p.). 

No otras puses zināms, ka arsenu pastāvigi lietojot, 
organisms pie ta .pierod" un panes bez kādas kaites diezgan 
lielus ša nāvekļa daudzumus. Tā, piem. zirgiem bieži vien dod 
arsenu (apm. 0,2 gr. dienā), lai tie iegūtu skaistāku izskatu. 
Kalnu iedzīvotāji (piem. Steirijā) apēd pasakaini daudz arsena, 
apgalvodami, ka viņi kļūst caur to stiprāki. Šāda organisma „pie-
radinašana" izskaidrojama tādejādi, ka kuņģis un zarnas vairs 
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neuzsūc ieņemto nāvekli, kāpēc tas organismu atstāj. Bet tikko 
«arsena ēdējs" šo nāvekli vairs nelieto, viņa organisms ātri 
novājinās. 

Trlsvērtiga arsena savienojumi nāvigaki nekā piecvērtiga 
arsena savienojumi. Tas izskaidrojams ar to, ka pirmie orga­
nismam atņem skābekli. Tomēr sanāvešanās ar arsenu daudz­
kārt atgādina sanāvešanos ar metāliskiem nāvekļiem (varu, svinu, 
dzīvsudrabu). 

Organiski arsena savienojumi («atoksils", «salvarsans", 
«neosalvarsans") ir «specifiski nāvekļi" pret dažu slimibu, kā : 
miega kaites, tifa, sifilisa ( E h r l i c h ) ierosinātajiem. 

Arsenpaskābes anhidridu (AsgOg) lieto žurku un peļu izskau­
šanai. Bez tam vēl to, kā ari citus arsena savienojumus, lieto 
augu parazitu iznīcināšanai, bet ādu rūpniecībā — ādu konser­
vēšanai. Arsens, kā sastāvdaļa, ieiet ari dažās krāsās (314 lp. p.), 

izlietošana. u n to lieto stikla atkrāsošanai (242 lp. p.). 

Atrašanās. flntimons, Sb (Stibium). 

Antimona spīdums, S b a S 8 , bij pazīstams jau senatnē un 
šimbrīžam tas ir galvenais minerāls, no ka iegūst antimonu un 
ta savienojumus. Sulfidam dabā oksidejoties, radušies antimona 
ziedi, S b 2 O s . Antimona savienojumi atrodas visbiežāk kopā ar 
svina, vara un sevišķi sudraba rūdām. 

Antimona M e t ā l i s k o a n t i m o n u iegūst no sulfīda divējādos ceļos. 
iegūšana, o k s i d ē š a n a s un r e d u c ē š a n a s m e t o d ē antimonu apdedzina 

gaisam nepilnigi piekļūstot: 

S b 2 S 3 + 9 0 — 3 S 0 2 - f S b 2 O s . 

Antimona trioksids sublimejas (kaut gan grūtāki nekā arsena 
trioksids) un top uztverts kanālos un kamerās. Pēc tam to kausē 
ar ogli un zodu: 

S b 2 0 3 - f 3C = 3CO + 2Sb . 

Zodu liek klāt antimona aizsargāšanai no oksidēšanās un 
piemaisījumu (sulfidu) izšķīdināšanai. 

N o g u l s n ē š a n a s m e t o d ē antimona sulfidu ( « a n t i m o -
n i u m c r u d u m " ) sakausē ar dzelzi: 

S b 2 S 3 + 3Fe = 3FeS + 2Sb . 

Šādi iegūto metālisko antimonu ( « r e g u l u s a n t i m o n i i " ) 
tīra pārkausejot ar antimona sulfidu. 

Antimona Antimonam metālisks spīdums ar bāli-zilganu kāpinājumu. 
īpašibas. Tas ir tik trauslis, ka piestiņā viegli saberžams. Tīrā veidā tam 

kristāliska zvaigžņaina struktūra ( « r e g u l u s a n t i m o n i i S t e l ­
l a t u s " ) . Tas nešķīst sālsskābē un sērskābē. Slāpekļskābe to 
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Zīm. № 344. Figūras, kas rodas izkausētu antimonu izlejot uz papiri. 

Tīram antimonam nav praktiskas nozīmes, bet ta k a u s ē ­ izlietošana 
j u m u s ar citiem metāliem izlieto dažādiem nolūkiem. Svina 
kausējumi ar antimonu ir ļoti cieti un no tiem izga­
tavo tipogrāfijas burtus. „ B r i t a n i j a s m e t ā l s " satur 9 0 % 
alvas, 9 % antimona un l°/ 0 vara. Tas pēc izskata līdzigs 
sudrabam un no ta izgatavo dažādus galda piederumus. Kausē­
jumu, sastāvošu no alvas, antimona un vara, lieto gultņiem (I.s. 
222 lp. p.). Antimona kausējumu priekšrociba ir ta, ka tie 
sacietējot izplešas un, piepildīdami visas formu daļas, rada ļoti 
labus atlej umus. 

Antimons iegūstams ari elektrolizejot ta sāļus. Bet šajos 
apstākļos antimonam sevišķas īpašibas. A n t i m o n a t r i c h l o -
r ida šķīdumu sālsskābē elektrolizejot, uz platinas katoda atdalās 
metālisks antimona nogulsnis (zīm. 345). Šo nogulsni rīvējot 

Zira. № 345. Sprāgstošais antimons, pec K o h e n a. 

ar kādu asu priekšmetu, tas s p r ā g s t , atdalidams biezu baltu 
miglu. K o h e n s (Cohen) un viņa mācekļi pierādija, ka šis 
. s p r ā g s t o š a i s a n t i m o n s " ir sevišķs parastā antimona nesta-

oksidē antimonpaskābē (skat. zemāk). Gaisā karsējot, tas sadeg 
un rada biezu oksida S b 2 O s miglu. Izkausētu metālu izlejot uz 
baltu spodrpapiri, šķidrie antimona pilieni izšķīst uz visām pusēm 
un rada dīvainas figūras, kādas redzamas 344. zīmējumā. 
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bils veids, kas sevi vienmēr satur šķīduma (antimona chlorida) 
daļiņas. Sprāgstošam antimonam pārvēršoties ša elementa pa­
rastā, stabilā modifikācijā, atdalās ļoti daudz siltuma, kas ir 
sprādziena cēlonis. 

Antimonūdeņradi ar ozonlzetu skābekli oksidējot, Š t o k s un 
G u t m a n s (Stock un Guttmann) ieguva dzeltenu, a m o r f u anti­
m o n u , kās tomēr izrādijas vēl nestabilāks nekā arsena dzeltenā 
modifikācija (sal. 311 lp. р.). 

Antimonūdeg- Antimons, līdzigi slāpeklim, fosforam un arsenam, ar ūdeņ-
3 ' radi dod savienojumu SbH 3 , s t i b i n u , kura iegūšanas metode un 

īpašibas pilnīgi atgādina arsenūdeņradi («aršīnu"). Tā, stibins 
rodas visos gadijienos, kad ūdeņradis „in statu nascendi" nāk 
sakarā ar antimona savienojumiem. Tas atdalās līdz ar ūdeņ-

. radi M a r š a aparātā (zīm. 343), un, caurules sašaurinājumos sildot, 
kā ari ūdeņraža liesmā, sadaļas vēl vieglāki nekā arsenūdeņradis 
(312 lp. р.). A n t i m o n a s p o g u l i s tumšāks nekā arsena spo­

gulis un grūtāki izgaist. Nātrija hipochlorita šķīdumā antimona 
spogulis šķīst ļoti gausi. 

Š t o k s ieguva tīru stibinu, ar sālsskābi iedarbojoties uz an­
timona kausējumu ar magniju: 

M g 3 S b 2 - f 6HC1 = 3MgCl._, + 2SbH 3 . 

Та ir gāze, kuras smaka atgādina sērūdeņradi; ta sabiezē 
pie —18° bezkrāsainā šķīdumā; ta šķīst ūdenī, vēl vieglāki 
spirtā un sērogleklī. Stibins pat vāji sildot sadaļas elementos — 
antimona un ūdeņradī — ļoti bieži ar sprādzienu. Tas ne mazāk 
nāvigs, kā arsenūdeņradis. 

Tnsvērtiga Sārmiem vaj zodai iedarbojoties uz antimona trīsvērtigu 
anvien°oļumia" s ā l u (antimona trichlorida) šķīdumiem, izkrīt balts antimona 
Antimona tri- hidroksīda nogulsnis, kas vārot zaudē ūdeni un pārvēršas 

° s
k $ s

3 ; trioksidā:-

S b - + З О Н ' = Sb(OH) 3 (antimonpaskābe) 
Sb(OH) 3 =s H 2 0 ­ f H S b 0 2 (metaantimonpaskābe) 
2 H S b 0 2 = H 2 0 + S b 2 0 3 (antimona trioksids). 

Antimona trioksids viegli sublimejas un kūst sarkanas 
kvēles temperatūrā. Tas ūdenī gandrīz nemaz nešķīst, bet viegli 
šķīst skābēs un sārmos. Tas norāda uz antimona hidroksīda 
a m f o t e r o raksturu, jo ša viela savjenojas kā ar ūdeņraža, tā 

Antimon- ari ar hidroksila joniem: 
paskabe, 

H Sb0 2 . Sb(OH) 3 + 3H- £ ± S b - + 3 H 2 0 

Sb(OH) 3 + З О Н ' ^ Z t S b 0 3 " -+- 3 H 2 0 vaj 

SbO(OH) + О Н ' ^ ± S b 0 2 ' + H 2 0 . 
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Pēdējā reakcijā rodas m e t a a n t i m o n p a s k ā b e s , HSbO, 
(kas lidziga slāpekļpaskābei), jons. Šās skābes sāji stabili ūdens 
šķīdumā, bet amonjaka šķīdumā reducē sudrabu no ta nitrāta, 
oksidejoties p i e c v ē r t i g a antimona savienojumos. 

Sērūdeņradi laižot trisvērtiga antimona sāļu paskābinātos Antimona 
šķīdumos, rodas antimona trisulfida nogulsnis, sārtzelta krāsā, t r ^ ' s d S ' 
kas grūti šķīst koncentrētās skābēs: 

3Sb-- + 3H 2 S = S b 2 S 3 - f 6H\ 

Kausējot ša sārtzelta modifikācija pārvēršas melnā kristā­
liskā modifikācijā, kas identiska ar dabigo antimona spīdumu. 

Amorfais antimona trisulfids viegli šķīst a m o n i j a s u l f ī d ā , 
radot ūdenī šķīstošu amonija sulfantimonitu: (NH 4 ) 8 SbS 3 . Ša 
reakcija jonu veidā izteicama šādi: 

S b 2 S 3 + 3 S " = 2SbS 3 " ' . -

Antimona trisulfida k o l o i d ā l s š ķ ī d u m s pagatavojams 
laižot sērūdeņradi šķīdumā, - kas uz 1000 gr. ūdens satur 4,3 gr. 
antimona oksīda un 12,9 gr. vīnskābes. Hidrozols cauri plū­
stošā gaismā pilnigi caurspīdīgs, bet atspogotā gaismā tumši-
sarkans. 

Antimona trichlorids, SbCl g , iegūstams izšķīdinot antimona Antimona 
spīdumu koncentrētā sālsskābē: t rsbcin d S 

Sb.CL, + 6HC1 = 2SbCl 3 + 3H 2 S 

vaj chloram uz antimonu iedarbojoties: 

2Sb - f 3C1 2 = 2SbCl s . 

Jau B a z i l i j s V a l e n t i n s (I. s. 11 lp. p.) šo vielu pazina 
kā „ a n t i m o n a s v i e s t u " ( b u t v r u m a n t i m o n u ) . Šis nosau­
kums tai dots tāpēc, ka ta ir mīksta, pa daļai caurspīdiga mas?. 
Та viegli kūst un pārtvaicejas jau pie 232°. Oaisā ta pievelk 
mitrumu, kūp un izplūst. Viegli izšķīdināma spirtā, un ari pati 
izšķīdina daudzas organiskas vielas, kā ari dažus sāļus. Pēc 
T o l l o č k o un V a l d e n a pētījumiem, antimona trichlorids, līdzigi 
ūdenim, tajā izšķīdinātos elektrolītus sadala j o n o s (sal. 30 lp. p.) 

Tas ūdenī hidrolizējas, pie kam kā starpprodukts izkrīt an­
t i m o n a c h l o r o k s i d s . Pēdējs ir balts nogulsnis un saucas 
A Īga r o t a pulverim: 

SbCl 3 + HOH ^±^HC1 -f SbOCl. 

Tomēr liekas skābes klātbūtnē šis nogulsnis atkal izšķīst, 
kāpēc ša reakcija uzlūkojama kā apgriezeniska. Jāpiemin, ka 
bez vienkārša sastāva chloroksida SbOCl, ūdenim iedarbojoties, 
izkrīt ari citi, saliktāki starpprodukti, piem. 2 S b O C l . S b C l a vaj 
2 S b O C l . S b a 0 3 . 

Neorganiskas ķīmijas kurss. II s. 21 



- 322 -

Antimona chlorids ar sārmu metālu chloridiem rada k o m ­
p l e k s u s s ā j u s : K 3 S b C l 6 , N a a S b C I 6 , ( N H 4 ) 3 S b C l 6 , kas stabili 
ōdens šķīdumā. Tie atvasināmi no antimonpaskābes, H 3 S b O a , 
apmainot trīs skābekļa atomus pret sešiem chlora atomiem. 

Antimona A n t i m o n a s u l f ā t s , S b 2 ( S 0 4 ) 3 , iegūstams antimona sulfidu 
sulfāts, izšķīdinot koncentrētā karstā sērskābē: 

Sb 8(SO.) 3 . 
S b 2 S 3 + 121-LjSC^ = S b ^ S O J g + 12SQ 2 - f 12FĻO. 

Tas 'rada bezkrāsainus, mitrā gaisā izplpstošus kristālus; 
ūdenī hidrolizējas, pārvērsdamies ūdenī nešķīstošā, amorfā baltā 
bāziska sāļa pulveritī ( a n t i m o n i l a sulfātā): 

S b 2 ( S 0 4 ) 3 - f 2 H 2 0 ^ 2 H 2 S 0 4 + ( S b O ) 2 S 0 4 . 

Antimona sāļu hidrolizē rodas bāziski sāļi, saturoši radikālu 
SbO, kas izpilda it kā v i e n v ē r t ī g a metāla lomU: 0 = S b — . 
Šo radikālu sauc a n t i m o n i l u . Tas kā sastāvdaļa ieiet Algarota 
pulverī un antimonila sulfātā, kuru struktūra izteicama šādās 
formulās: 

0 = S b - C l , Q ^ ^ > S 0 4 

antimonila chlorids 
antimonila sulfāts 

Vemakmens. Antimonila un kālija vīnskābam šālim, kas pazīstams zem 
v e m a k m e ņ a nosaukuma (jo specifiski iedarbojas uz kuņģi), 
farmācijā svariga nozīme. 

Ta sastāvs šāds: 

C * H * ° 6 < ( S b O ) . 

Vīnskābē viens skābes ūdeņradis apmainits pret kāliju, otrs 
— pret antimonilu. Vemakmens pagatavojams antimona oksidu 
izšķīdinot vīnakmeņa šķīdumā. 

Piecvērtiga A n t i m o n a p e n t o k s i d s , S b 2 0 B , iegūstams antimonu izšķī-
antimona dinot koncentrētā slāpekļskābē. Lieko skābi iztvaicējot un iegūto 

^ n t o o n a ' vielu sausējot pie 275°, rodas bāli-dzeltens, ūdenī nešķīstošs pul-
p e c K 0 r f i d s v e r ' s - Karsējot tas zaudē skābekli, pārvērzdamies a n t i m o n a 

t e t r o k s i d ā : 

2 S b 2 Q B = 2 S b 2 0 4 4- 0 2 . 

Antimona pentoksids ir a n t i m o n s k ā b e s anhidrids. Šās 
skābes sāļi (antimonati) rodas antimona pentoksidu sakausējot ar 
sārmiem, vaj ari antimonpaskābes sāļus oksidējot ar koncentrētu 
slāpekļskābi. Skābais k ā l i j a p i r o a n t i m o n a t s , K a H 2 S b 2 0 7 . (kas 
pēc sastāva līdzigs pirofosfatiem, 306 lp. p.) — reaktivs uz nātrija 
jonu, ar ko rada grūti šķīstošu sāli: N a ^ a S ^ C , (sal. 23 lp p.). 
Slāpekļskābi pielejot kālija antimonata (vaj piroantimonata) šķī-

S b 2 0 5 . 
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dūmam, rodas antimonskābe kā balts, amorfs, nenoteikta sastāva 
nogulsnis. Ta sausējot pamazam zaudē ūdeni un beigās pār­
vēršas antimona pentoksidā. Augstāk pievestais antimona tetr= 
oksīds, S b 2 0 4 , uzlūkojams kā „antimonila metaantimonats": 
(SbO)SbO s . 

S ē r ū d e ņ r a d i s no piecvērtiga antimona sājiem s k ā b ā Antimona 
š ķ ī d u m ā nogulsnē antimona pentasulfidu kā oranž - sarkanu, P e n

s
a

3
s u ģ f l d s ' 

amorfu nogulsni: 

2Sb + 5H 2 S = S b a S s + 10H-, 

kas tikai sildot šķīst koncentrētā sālsskābē, atdalot sēru: 

S b 2 S 5 4 6HC1 = 2SbCl 3 4- 3 R 2 S 4- 2S. 

Bet tas šķīst ļoti viegli dzeltenā amonija sulfidā, radot s u l f o -
a n t i n ī o n s k ā b e s , H 3 S b S 4 , anjonu: 

S b a S 5 4 3S = 2SbS/' . 

Šās skābes nātrija sāls, kas pazīstams kā Š l i p p e s sāls, 
iegūstams nātrija sulfīdu sakausējot ar antimona trisulfidu un 
sēru: 

S b a S 3 + 3Na a S + 2S = 2Na 8 SbS 4 . 

Tas labi kristalizējas no ūdens šķīduma un top lietots labi 
nokrāsota antimona pentasulfida iegūšanai. Šam nolūkam to 
izšķīdina ūdenī un atšķaidītu šķīdumu sadala ar atšķaiditu sērskābi: 

2Ņa 3 SbS 4 + Sr i jSO, = 3 N a 2 S 0 4 4- 3H a S 4- S b a S 5 . 

Antimona pentasulfidu senāk plaši lietoja ārstniecibā vem* 
šanas izsaukšanai ( „ s u l f u r a u r a t u m a n t i m o n i i " ) . 

Šimbrīžam to galvenā kārtā lieto gumijas rūpniecībā kā pie­
maisījumu, kas paātrina kaučuka vulkanizāciju. S a r k a n ā gumija 
satur ļoti daudz antimona sulfida. Bez tam vēl antimona trisul­
fidu un pentasulfidu piejauc degkociņu galviņām (sal. 294 lp p.). 

Izkausēts antimona trichlorids adsorbē chloru un pārvēršas Antimona 
antimona^pentachloridā: pentachionds. 

SbCl , 4- C l 2 ^ ± SbCl 5 . 

Šis savienojums sildot disociē, bet retinātā telpā pārtvaicejas 
nēsadalidamies. Tas ir dzeltens šķidrums, gaisā stipri kūpošs 
Antimona pentachionds sacietē pie — 6° un vārās pie + * 40° . . 
Ūdenī šķīst, radidams piecvērtigus katjonus Sb , un pa daļai 
hidrolizēdamies, atdalidams antimonskābi. Tas liekā sālsskābē 
rada kompleksu chlorantimonskābi, HSbCl 6 , kuras sāļus jo sīki 
izpētijis V e i n l a n d s (VVeinland). 

21* 
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Reducēšana. Piecvērtiga antimona savienojumi skābā šķīduma reducējas 
ar jodkaliju, atdalot jodu: 

Sb + 2 J ' = S b - - t - J 2 . 

Turpretim trīsvērtiga antimona sāji ar sudraba nitrātu, amon­
jaka klātbūtnē, oksidejas, atdalot metālisku sudrabu: 

S b , 0 ' + A g 2 0 = S b 0 3 ' + 2Ag. 

Mazāk cēli metāli, kā: cinks, dzelzs vaj alva, nogulsnē no 
trīs- un piecvērtigiem antimona savienojumiem metālisku anti-
monu kā tumšu plankumu. Parasti reakciju uz antimonu izdara 
šādi: pētāmā šķīduma dažus pilienus uzpilina uz platinas platīti 
(tiģeja vāciņu). Šajā šķīdumā iemērc cinka gabaliņu tā, ka tas 
pieskaras platinai. Tad uz platinas rodas tumšs antimona plan­
kums. Šis plankums šķīst koncentrētā sālsskābē, un sevišķi viegli 
dzeltenā amonija sulfida šķīdumā. 

Fizioloģiskā Antimona savienojumi nav tik nāvigi, kā arsena savieno-
darbiba. jumi. Bet tie acumirklī izsauc kuņģa sienas kairinājumu un 

vemšanu. Pateicoties šādai darbibai, tos organisms nepaspēj 
uzsūkt un tāpēc nesanāvejas tādā mērā, kā no arsena savieno­
jumiem. Vemakmeni ( « t a r t a r u s s t i b i a t u s " ) lieto šam nolūkam 
pat medicinā. Tomēr antimona preparātu, kā iekšķigu līdzekļu, 
lietošana saistīta ar sanāvešanās varbūtību. Tāpēc jaunākā laikā 
no tiem izsargās, vemšanu izsaucot ar nevainīgākiem organiskiem 
preparātiem, kāds ir, piem. apomorfins. 

Bismuts, Bi (Bismuthum). 

Atrašanās. Bismuts retāks nekā iepriekšējie piektās grupas priekšstāvji. 
Tas atgadss pa daļai kā tīrradnis, pa daļai kā sulfīds, B i 2 S 3 

(bismuta spīdums), galvenā kārtā Bolivijā. 
Elements Elementu iegūst apdedzinot bismuta rūdas, pie kam B i 2 S 3 

Bi. oksidejas un pārvēršas B 2 0 3 . Pēdējo reducē ar ogli. Bismūtam 
metāla spīdums ar sarkanu kāpinājumu. Tas ir trausls kā anti-
mons un kūst jau pie 286°. Aiz ša iemesla to lieto viegli kūstošu 
(eitektisku) kausējumu izgatavošanai: 

kušanas 
Bi Pb Sn Cd temperatūra: 

R o z e s k a u s ē j u m s . . . 2 daļas 1 daļa 1 daļa — 94° 
V u d a „ 7 - 8 „ 4 daļas 2 daļas 1—2 daļas 70° 
L i p o v i c a . 15 , 8 „ 4 . 4 „ 60°. 

Šie kausējumi jau kūst karstā ūdenī. 
Bismuts, gaisā karsējot, sadeg ar zilganu liesmu un rada 

brūnus oksida dūmus. Tas, līdzīgi antimonam, šķīst tikai slā­
pekļskābē un karaļūdenī. 
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Ķīmiķi jau kopš seniem laikiem centušies pagatavot bismuta ^ ^ ļ 5 / 6 ' " 
savienojumu ar ūdeņradi, pamatojoties uz ša elementa analoģiju BiH3! 
ar citiem p i e k t ā s grupas elementiem. Bet visi šie mēģinājumi 
beigušies nesekmīgi, un līdz pat pēdējam laikam lasījām 
ķīmijas mācības grāmatās, ka bismuts nespēj savienoties ar 
ūdeņradi. Tikai 1918. gadā F. P a n e t s (Paneth) no jauna ķērās 
pie šās problēmas, pieņemdams, ka bismutūdeņradis, kā ļoti 
nestabils savienojums, var rasties tikai tik niecigos daudzumos, 
ka tas parastos apstākļos nav novērojams. Šo niecigo matērijas 
daudzumu eksistences pierādišanai P a n e t s izlietoja izotopisku 
elementu radioaktivitāti, kas dod iespēju matēriju konstatēt tik 
lielā atšķaidijumā, kādā vielu visas citas īpašības kļūst neuz­
tveramas. 

No 61 . tabeles (I. s. 416. Ip. p.) mums zināms, ka bismuts 
pieder radioaktivu elementu p l e j ā d e i , kuras loceklis ir ari 
t o r i j s C (sal. 286. lp. p.). P a n e t s ieguva šo elementu kā 
radioaktivu nogulsni uz magnija pulvera virsmas, torija emanaciju 
sadalot magnija klātbūtnē. Augstāk minētā kārtā apstrādāto 
magnija pulveri P a n e t s izšķīdināja sālsskābē un attīstijušos 
ūdeņradi laida elektroskopā. Izrādījās, ka ša gāze radioaktīva. 
Tās radioaktivitāte krītas pakāpeniski ar pusperiodu 60,8 min., 
kas precīzi sakrīt ar torija C pusperiodu. Ar šo tika pierādits, 
ka torijs C, kas pats par sevi negaistošs elements, sālsskābē 
šķīstot, rada gaistošu gāzejadu savienojumu. Kad atdalijušos 
ūdeņradi laida caur nokarsētu M a r š a cauruli (zīm. 312 lp. p.), 
no tās iznākot, tas vairs nedarbojās uz elektroskopu. Totiesu 
caurulē bij radies radioaktivs nogulsnis, sastāvošs no torija C, 
kas precizi tika pierādits, noteicot nogulšņa aktivitātes krišanās 
periodu. Beidzot, ša pati gāze, kas iegūta ar sālsskābi iedarbo­
joties uz magniju, saturošu rādiju C, tika laista caur U-cauruli, 
atdzesētu ar šķidru gaisu līdz — 180°. No U-caurules izejošo 
ūdeņradi elektroskopā pārbaudot, izrādījās, ka tas zaudējis gan­
drīz visu radioaktivitāti. Tas pierādija, ka ūdeņraža radioaktivais 
piemaisijums sabizē šķidra gaisa temperatūrā. Uz šiem datiem 
pamatojoties, var taisit slēdzienu, ka torijs C un rādijs C (tā tad 
ari ķimiskā ziņā viņam identiskais izotops — bismuts) dod ar ūdeņ- ' 
radi „in statu nascendi" gāzejadu savienojumu, kas dzesējot 
sabiezē šķidrumā, bet sildot sadaļas, līdzīgi arsen- un antimon-
ūdeņradim. Visinteresantākais ir tas, ka augšminētie mēģinājumi 
izdarīti ar vielas daudzumu, kas nepārsniedza vienu biljono daļu 
miligrama! 

Stabili tikai t r ī s v ē r t i g i bismuta savienojumi, kuros bismuts Bismuta 
bez izņēmuma p o z i t ī v s elements (katjons). Piecvērtigu bismutu savienojumi. 
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sastopam bismutskābē H B i 0 3 , un tās sāļos, kuros bismuts 
atrodas a n j o n ā . 

B i s m u t a h i d r o k s i d u , Bi(OH) 3 , nogulsnē amonjaks un 
sārmi no bismuta sāļiem kā baltu, amorfu nogulsni: 

B i - + З О Н ' = Bi(OH) 3 . 

Tas viegli šķīst skābēs, bet nešķīst sārmos. Tas pierāda, 
ka bismuts, atšķirībā no arsena un antimona, neuzrāda amfoteru 
raksturu. Bi (OH) 3 sildot zaudē ūdeni un pārvēršas b i s m u t i l a 
hidroksidā: 

Bi (OH) 3 = H a O + BiO(OH). 

Pielejot chlor- vaj bromūdeni, vaj ari ūdeņraža peroksidu, 
bismuta hidroksidā nogulsnis oksidejas un pārvēršas bismuta 
dioksīdā, Bi0 . 2 , kam brūna krāsa. 

Ūdeņradis no bismuta sāļu šķīdumiem nogulsnē brūnu 
sulfidu, kas sildot šķīst koncentrētā slāpekļskābē: 

2 B i - + 3HjS = B i 2 S 3 + 6H-

Bismuta sulfids n e š ķ ī s t amonija sulfidā. Tas atkal pie­
rāda, ka bismuts nespēj radīt anjonus (šajā gadijieenā BiS 3 ' " ) . 

B i s m u t a c h l o r i d u , BiCl 3 , iegūst ar chloru vaj karaļ-
ūdeni iedarbojoties uz bismutu. Tas kūst pie 230° un pārtvai-
cejas pie 429°. ūdenī sadaļas, atdalidams bismuta chloroksida 
nogulsni, kas šķīst liekā skābē: 

BiCl 3 + H a O ^ ± BiOCl + 2HC1. 

B i s m u t a n i t r ā t s , B i ( N 0 3 ) 3 , pagatavojams bismutu izšķī­
dinot koncentrētā slāpekļskābē. Tas atdalās no šķīduma kā 
prizmatiski kristāli, saturoši 5 molekulas ūdens, kuri sildot līdz 
78° kūst savā kristalizācijas ūdenī, ūdenī tas sadaļas, atdali­
dams bāzisku sāli: 

B i ( N 0 3 ) 3 + H a O ^ ± 2 H N 0 3 + (B iO)N0 3 . 

Šis bāziskais sāls jau sen pazīstams medicinā kā „ m a g i -
s t e r i u m b i s m u t h i " . Tas darbojas antiseptiski un tiek lietots 
kuņģa un zarnu slimibu ārstēšanai. 

B i s m u t a s u l f ā t s , B i 2 ( S 0 4 ) 3 , ko iegūst karstai koncen­
trētai sērskābei iedarbojoties uz bismutu vaj ta oksidu, ir higro-
skopiska viela, kas ūdenī sildot hidrolizējas: 

B i 2 ( S 0 4 ) 3 + 4HOH !<T± B i ( O H ) 4 S 0 4 + 2 H 2 S 0 4 . 

Bismuta saļu hidrolize rodas b ā z i s k i s a ļ i , piemēram: 
savienojumi. (B iO)Cl , (B iO)N0 3 , ( B i 0 ) 2 S O 4 . Visi šie bāziskie sāļi uzlūkojami 

kā v i e n v ē r t ī g a radikāla, BiO, savienojumi ar skābju anjoniem. 
Radikālu BiO — pēc analoģijas ar radikālu SbO (322 lp. p.) — 
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sauc b i s m u t i l u . Bismuta sāļiem raksturīgi, ka tiem pielejot 
kālija bichromatu, rodas dzeltens b i s m u t i l a b i c b r o m a t a , 
(BiO^CrjjO,, nogulsnis, bet pielejot sārmu metālu chloridus, rodas 
b i s m u t i l a c h l o r i d s , (BiO)Cl. 

P i e c v ē r t i g s bismuts uzrāda vienigi s k ā b u raksturu. Tā,Bismutskābe, 
piem. chloru laižot kodigā kālija šķīdumā, kurā iemaisits bismuta H B l ° 3 -

bidroksids, pēdējs kļūst tumši-sarkans, jo tas oksidejas bismut­
skābe: 

H 3 B i O s + CL, = 2HC1 - f HBiQ 3 . 

Bismutskābe ir ļoti vāja un tās sāļi ūdenī pilnigi sadaļas. 
Pie 120° ta zaudē ūdeni, pārvērzdamies bismuta pentoksidā: 

2 H B i 0 3 = H. 20 + B i a 0 5 , 

bet tāļak sildot, atdala skābekli un reducējas trioksidā, B i 2 O a . 
B i s m u t a ^ t e t r o k s i d u , ( B i O a ) 2 jāuzlūko kā bismutskābes, 

( B i O ) B i 0 3 , bismutila sāli. 
Bismuta savienojumi daudz mazāk nāvigi nekā arsena un F l f ° l ^ l k a 

antimona savienojumi. Bismuta bāziskie sāļi, kas nešķīst ūdenī, 
netop uzsūkti organismā. Tomēr, pieskāfdamies svaigām brūcēm, 
tie pārvēršas šķīstošā formā un, iekļūdami organismā, to stipri 
sanāvē un rada simptomus (piem. smaganās rodas tumša mala), 
kas līdzīgi simptomiem, kad sanāvešanās notikuse ar dzīvsudrabu. 
Bismuta bāziskais nitrāts vēl bīstams ari tāpēc, ka tas zarnās var 
reducēties nitritā, un nitrīti augstākā mērā nāvigi. Aiz ša iemesla 
ārstniecibā visvairāk lieto bismuta organiskus savienojumus, piem. 
d e r m a t o l u (galloskābo bismutilu jeb b i s m u t h u m s u b g a l -
1 i c u m). 

Bismuta izotopi. 

Bismuta radioaktivie izotopi atrodas visās trijās radioaktīvo 
elementu — rādija, aktinija un torija — rindās. To īpašibas 
pievestas sekojošā tabelē. 

Tabele 145. 
Bismuta izotopi. 

ļ RaC RaE AcC ThC 

Atomsvars 214 210 — 212 

Kārtibas skaitlis 83 83 83 83 

Izstarojums a,p ' ' P :|; 
a a,ņ 

Pusperiods 19,5 min. 5,0 dienas 2,15 min. 60 min. 



Slāpekļa apakšgrupas elementu visparigs raksturojums. 

Tabele 146. 

S l ā p e k ļ a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u f i z i k ā l ā s I p a š i b a s . 

N , P ; As Sb Bi 

Atomsvars 14,08 31,04 74,96 120,2 209,0 

Blīvums 1,0265') 2.34 2 ) 4,72») 6,518 9,78 

Atomtilpums 13,7 13,3 15,9 18,4 21,4 

Kušanas temp. —210° 44 ,5 0 4 ) 480° B ) 630,6° 270° 
Vārišan. temp. —195,7 290° 568° 1330° 1490° 
Ipatn. elektr. 

vadītspēja — 2,85X1 ^(O 0 ) 2 , 5 6 X 1 0 4 ( 0 ° ) 0 , 9 2 9 X 10 4(0°) 
Valence 5(2,3,4) 5(3) 5(3) 5(3) 5(3) 

Fizikālas 
īpašibas. 

Amfoterais 
raksturs. 

1) cietā slāpekļa blīvums pie —252,5° ; 2) sarkanā krist, 
fosfora blīvums; 3) melnā metāliskā arsena blīvums; 4) baltā 
fosfora kušanas temper.; 5) kūst tikai zem spiediena. 

No augstāk pievestā slāpekļa un ta homologu fizikālo 
īpašibu salīdzinājuma redzams, ka atomsvaram pieaugot, 

1) elementu blīvums un atomtilpums palielinās; 
2) vārīšanās temperatūras paaugstinās un 
3) kušanas temperatūras pieaug no slāpekļa līdz antimonam. 
Piektās grupas elementi atrodas uz robežas starp metāliem 

un metaloīdiem. Daži no tiem, piem. fosfors, arsens un anti-
mons pazīstami vairākos alotropiskos veidos, no kuriem dažiem 
metālisks, dažiem nemetālisks raksturs. Bet slāpeklis pazīstams 
tikai vienā, nemetāliskā modifikācijā, un bismuts tikai metāliskā. 
Vispār, kā citās apakšgrupās, tā ari šajā, elementu pozitīvais 
raksturs pastiprinās atomsvaram pieaugot, bet elektronegativais 
raksturs pavājinās. Tas izpaužas jau elementu ārējā izskatā un 
pakāpeniskā elektrības vadīšanas pieaugšanā. Līdz ar to pie tiem 
novērojam pakāpenisku tieksmes pamazinašanos uz ūdeņradi. 

Ūdeņraža Visstabilaks amonjaks. • Tas neoksidejas gaisā parastā tempera-
savienojumi. t u r a - u n s i i d 0 t disociē. Fosfins, PH 3 , sildot pilnigi sadaļas un 

viegli aizdegas gaisā. Arsins, AsH 3 , un stibins, SbH 3 , ir endo-
termiski savienojumi un sildot viegli sadaļas ( M a r š a reakcija); 
bismutūdeņradis, BiH 3 , vispār nestabils un sadaļas jau šķidra 
gaisa temperatūrā. Amonjaks — noteikts sārms. Tas ar skābēm 
rada amonija sāļus pēc tipa NH 4 A. Fosfonija sāļi, piem. PH 4 Cl 
disociē jau parastā temperatūrā. Arsins un stibins jau ar skābēm 
vairs nesavienojas, bet rada o r g a n i s k u s arsonija un stibonija 
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savienojumus: AsR 4 J , S b R 4 J , kuros ūdeņradis apmainits pret 
alkila radikāliem ( C ^ ) . 

Pāreja no metalo'idiem uz metāliem uzskatami izpaužas Oksidu rak-
oksidos. Slāpekļa un fosfora trioksidu hidrati ir tikai skābes: 
H N 0 2 un H P 0 2 . Arsena trioksids, A s 2 0 3 , un antimona trioksids, 
S b 2 0 3 , uzrāda a m f o t e r u raksturu, t. i. rada kā skābes, tā ari 
bāzes, bet bismuta trioksidam tikai bāzisks raksturs. Attiecibā 
uz pentoksidiem novērojam pakāpenisku tieksmes krišanos uz 
ūdeni: slāpekļskābe un fosforskābe ļoti grūti atūdeņojamas. Tur­
pretim, arsenskābe, antimonskābe un bismutskābe viegli zaudē 

ūdeni. - .Ir; ; ?lv?«&*/i ī ' * ' t 1 ? * 5 ^ " ' H t O 
Arsena, antimona un bismuta sāļi viegli hidrolizējas. Anti-Bāziskie sāļi. 

monam un bismutam raksturiga kompleksu katjonu,, a n t i m o -
n i l a : SbO" un b i s m u t i l a : B i O , rašanās. 

Arsens un antimons rada raksturigas s u l f o s k ā b e s , kuru sāļi Sutfosāļi. 
stabili pat ūdens šķīdumā. Bismutam ša Tpašiba iztrūkst. 

Maksimālā piektās grupas elementu valence attiecibā pret V a l e n c e 

skābekli ir 5. Bet bez tam slāpekļa analogi rada ari zemākas 
valences savienojumus, galvenā kārtā t r ī s v ē r t i g us. Slāpekļa un 
ta analogu trīsvērtigus savienojumus ar skābekli salīdzinot ar 
piecvērtigiem savienojumiem, izrādās, ka v a l e n c e i p a l i e l i ­
n o t i e s , e l e m e n t u s k ā b a i s r a k s t u r s p a s t i p r i n ā s . Slāpekļ­
skābe stiprāka nekā slapekļpaskābe, fosforskābe stiprāka nekā 
fosforpaskābe, arsenskābe stiprāka nekā arsenpaskābe. Šo ele­
mentu pozitivais raksturs, turpretim, krītas valencei pieaugot. 
Piecvērtigu katjonu As un Sb sāļi hidrolizeti lielākā mērā 
nekā trisvērtigu katjonu sāļi un vispār nestabilāki. Piecvērtigs 
bismuts vispār nespēj vairs radit katjonu: tas rada tikai bismut-
skābi, HBiO s . 

Slāpekļa apakšgrupas elementu tieksme uz pozitīviem un Rašanās 
negativiem elementiem lielā mērā izpaužas ari to savienojumu S l l t u m i 

r a š a n ā s s i l t u m o s . 

Tabclc 147, 
S l ā p e k ļ a a n a l o g u s a v i e n o j u m u r a š a n a s s i l t u m i . 

N P As Sb Bi 

RHg 
R 2 o 3 

R A 
RCl 3 

RCi 5 

RBr 3 

RBr 5 

R J 3 

+ 12200 cal. + 5800 cal. 
—21400 „ + 74800 „ 
— 1200 „ + 3 6 9 4 0 0 „ 
—38477 „ + 76600 . 

— + 1 0 9 2 0 0 „ 
— + 44800 . 
— + 59050 „ 
— 1+ 10900 . 

— 36700 cal. 
+ 156400 , 
+ 219380 „ 
+ 71390 „ 

+ 45500 . 

+ 13500 „• 

— 84500 cal. 
+ 1 6 3 0 0 0 „ 
+ 2 2 9 6 0 0 , 
+ 91390 , 
+ 104870 „ 
+ 61400 . 

+ 28800 „ 

+ 137800 cal. 

+ 90630 , 
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No 147 tabeles redzams, ka 
1) ū d e ņ r a ž a savienojumu rašanās siltumi k r ī t a s atom­

svaram palielinoties, 
2) o k s i d u un h a l o g ē n u savienojumu rašanās siltumi 

p i e a u g pamatelementa atomsvaram palielinoties. 
Izņēmuma stāvoklī atrodas fosfora pentoksids, kuram rašanās 

siltums lielāks nekā citiem oksidiem. 

Četrdesmit piektā lekcija. 

Piektā grupa (turpinājums). Vanādija apakšgrupa. 

V i s p ā r i g s raksturojums. — Vanādija un ta analogu atrašanās. — 
Niobija un tantala atdalīšana. — Elementu iegūšana. — To īpašibas. — Izlie­
tošana. — Valence. — Vanādija skābes. — Polivanadati. — Vanadijskābes 
reakcijas. —Niobijskābe. —Tantalskābe. — Heteropoliskābes. — P r o t a k -
tinijs, Pa. — Ta īpašibas. — Izcelšanās. — Protaktinija izotopi. — 

Vispārigs raksturojums. 
Vanādija un 
'atrašanā?1 Iepriekšējās lekcijās redzējām, ka katrā grupā otrās (para­

lēlās) apakšgrupas elementi sastopami dabā retāk nekā pirmās 
(galvenās) apakšgrupas elementi. Tas pats novērojams ari piektā 
grupā. Vanādijs sastopams Kalifornijā, r o s k o e l i t ā (vizlā, kas 
satur vanādija trioksidu, V 2 0 3 ) , n i o b i j s atrodas n i o b i t ā (dzelzs 
niobatā, F e ( N b 0 3 ) 2 , tantals — tantalitā (dzelzs tantalatā, Fe(Ta0 3 )a) . 
Abi pēdējie minerāli savā starpā izomorfi. Aiz to niobijs un 
tantals parasti atgadās kopā. 

Niobija un Niobija atdališana no tantala pamatojas uz viņu fluoridu 
atdaHšuia. komplekso sāļu dažādo šķīstamibu. Šam nolūkam niobitu (vaj 

tantalitu) sakausē ar kālija bisulfatu un pēc tam iegūto masu 
vāra ūdenī. Niobija un tantala sulfāti ūdenī sadaļas, pie kam 
niobijskābe un tantalskābe 'atdalās kā koloidāli nogulsni (hidro-
geli). Tos izšķīdina koncentrētā fluorskābē un, kālija fluoridu 
pieliekot, pārvērš attiecigu fluorskābju kālija sāļos. Niobijskābe 
rada tādāgadijienā kālija oksifluorniobatu, kura sastāvs: K 2 N b O F 6 . 
r i jO (t, i. K N b O F ^ K F . r t j O ) , un kas viegli šķīst ūdenī, bet 
tantalskābe atdala grūti šķīstošu kālija fluortantalatu, K 2 T a F 7 . 
Pēdējo tīra frakcioneti kristalizejot. 

Elementu Šās apakšgrupas elementi iegūstami no to oksidiem ar -alu-
iegusana. m m i j u reducējot („termita metode", 217. lp. p). Tantals iegū­

stams pēc B o l t o n a metodes no kālija fluortantalata (skat. augstāk), 
iedarbojoties uz to ar n ā t r i j u . Reakcijas produktu izskalo ar 
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ūdeni un spirtu, bet pulvera veidā palikušo tantalu pārkausē 
elektriskā krāsnī, vakuumā. 

Elementi: vanādijs, niobijs un tantals ir pelēkas krāsas Elementu 
m e t ā l i , tēraudam līdzīgi. Tie loti cieti un kūst tikai augstā tem- , P a s i b a s -
peraturā, kas pieaug metāla atomsvaram palielinoties. Gaisā tie 
nemainās un uzglabā metālisko spīdumu. Tie nešķīst ne skābēs, 
ne ari sārmos. Niobijs un tantals nešķīst pat karaļūdeni, bet 
tie viegli šķīst fluorskābē. 

V a n ā d i j u mēdz piemaisit tēraudam, lai tas kļūtu cietāks. Izlietošana. 
V a n ā d i j a t ē r a u d u , saturošu apm. 0,2°/o vanādija, amerikāņi 
lieto automobiļu izgatavošanai. Vanādija savienojumi daudzās 
oksidēšanas reakcijās izpilda skābekļa „pārneseju" lomu un kā 
k o n t a k t v i e l a s top lietoti dažos techniskos procesos, piem-
sērskābes kontaktprocesā, krāsošanā ar anilinkrāsam u. c. Tan­
talu kādreiz lietoja elektrisko lampu k v ē 1 d i e g u izgatavošanai-
Šādas lampas pirmo reiz parādijas 1905. gadā, bet pēc tam 
volframa un osrama lampas tās pilnigi nobīdīja pie malas-
Tantalu, pateicoties ta cietumam un ķimiskai izturibai, lieto 
zobārstniecības instrumentiem, ķimiskiem traukiem (platinas 
vietā) un elektrolitisko procesu anodiem. N i o b i j s līdz šim vēl 
nekur netiek izlietots. 

Šo elementu maksimālā valence = 5. Ta sastopama Valence, 
viņu augstākos oksīdos: V 2 O b , N b 2 0 5 , T a 2 0 5 , kas uzlūko­
jami kā vanadijskābes, niobijskābes un tantalskābes anhidridi. 
Vislielākā valences dažadiba ir vanādijam, un protf: ta savieno­
jumos ar halogēniem. Vanādija pentachlorids nav pazīstams, 
bet viegli iegūstarņs v a n a d i l a t r i c h l o r i d s , VOCl 3 , chloram 
sarkanas kvēles temperatūrā iedarbojoties uz vanādija trioksida 
maisījumu ar ogli ( P r a n d t l un B l e y e r ) : 

V 2 0 3 + C + 3C1 2 = CO + 2V0C1 3 . 

Šis savienojums ir gaiši dzeltens šķidrums, kas vāŗas pie 
126°. Vanādijs tajā p i e c v ē r t i g s . Ar chlorū uz m e t ā l i s k u 
v a n ā d i j u iedarbojoties, P r a n d l s un B l e i j e r s pagatavoja 
č e t r v ē r t i g u c h l o r i d u VC1 4 kā tumši-sarkanu šķidrumu, 
kura vārišanās temperatūra == 154°. Šis šķidrums vārot tomēr 
sadaļas, atdalīdams chloru un pārvērzdamies v a n ā d i j a t r i -
c h l o r i d ā , VC1 3. Ta ir vijoleta, cieta, kristāliska viela. Vanā­
dija trichloridu sasildot līdz sarkanai kvēlei (vislabāk sausa 
slāpekļa straumē), tas sadaļas tāļak, pārvērzdamies zaļās . v a n ā d i j a 
d i c h l o r i d a , VC1 2, plāksniņās. Visi šie rsavienojumi ūdenī 
pilnigi sadaļas, kas norāda uz vanādija, kā pozitiva elementa, 
vājumu. Visstiprāk pozitīvais raksturs izpaužas d i v v ē r t ī g o s 
savienojumos. Valencei pieaugot, pozitivā elektriskā tieksme 
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pamazam atslābst. Sakarā ar t o p i e c v ē r t i g a i s vanādijs ne­
spēj radit normālu chloridu VC1 5, bet tikai oksichloridu VOCI 8 . 
Vienigi fluoram uz vanādiju pietiekoši liela tieksme radit penta-
fluoridu V F 5 . 

Vanādija augstāko oksidu V 2 0 5 sildot ūdeņraža straumē, 
rodas nevis vanādijs, bet v a n ā d i j a o k s i d u l s , VO (vanadils). 
Šis divvērtiga vanādija savienojums izskatās kā metāls. Aiz ša 
iemesla to senāk turēja par metālu. D i v v ē r t i g a vanādija 
sāļi oksidejas tik enerģiski, ka tie sadala ūdeni, atdalidami ūdeņ­
radi. T r ī s v ē r t i g a vanādija sāļi rada alaunus, kas izomorfi 
ar aluminija alauneem (223 lp. p ) . Ari tie gaisā viegli oksidejas 
un reducē vara sulfātu, atdalot metālisku varu. Č e t r v ē r t i g a 
vanādija sāļi jau stabilāki. Bet ūdenī tie pa daļai hidrolizējas, 
radot bāziskus savienojumus pēc tīpa VCO^ piem. vanadila 
sulfātu: V O S 0 4 . Šie sāļi ūdenī atdala vanadila d i v v ē r t i g u 
katjonu: 

V O S 0 4 ^ ± V O " -ļ- S 0 4 " . 

Vanadila radikāls ar šo atšķiras no antimonila (322 lp. p.) un 
bismutila (327 lp. p.) v i e nvērtigiem radikāliem. Vanādija 
pentoksids uzrāda skābu raksturu, un uzlūkojams kā vanādija 
skābju anhidrids (skat. zemāk). 

Atomsvaram palielinoties, polivalentigu savienojumu radīt-
spēja elementiem pamazinās. N i o b i j s nerada divvērtīgus 
savienojumus, bet tikai trīsvērtigus: Nb. 2 0 3 , NbCl 3 , četrvērtigus: 
N b O a un piecvērtigus: Nb 2 O ā , NbCl 5 , N b F 5 . T a n t a l s rada 
tikai če trvēr t igus ( T a 0 2 ) un p i e c v ē r t i g u s savienojumus 
( T a 2 0 5 , TaCl 5 un T a F 5 ) . 

Vanādija Vanādija rūdas ar kodigo nātriju sakausējot, rodas ūdenī 
skābes, šķīstošs kālija vanadats. Skābes no vanadata šķīduma nogulsnē 

v a n a d i j s k ā b i kā sarkanu koloidālu nogulsni (hidrogeli). 
Šis nogulsnis liekā ūdenī rada diezgan stabilu asins-sārtu 
hidrozolu. 

Vanadijskābe, līdzigi fosforskābai, rada trīs sāļu tipus, 
kas atbilst 

H 3 V 0 4 H 4 V 2 0 7 H V O s 

ortovanadijskābei pirovanadijskābei un metavanadijskābei. 

Visstabilākie ir m e t a v a n a d a t i , kas ūdens šķīdumā rada 
anjonu V 0 3 ' . Amonija metavanadatu iegūst pat fabriku ap­
mēros. Tas grūti šķīst ūdenī, sevišķi lieka amonija chlorida 
klātbūtnē. Aiz to, vanadatu šķīdumiem pielejot piesātinātu amo­
nija chlorida šķīdumu, tas izkrīt kā kristālisks nogulsnis. Amo­
nija vanadatu lieto vanadijskābes atdalīšanai un tīrišanai. 
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Karsējot tas sadalās, atdalīdams amonjaku un ūdeni. Pāri paliek 
v a n ā d i j a p e n t o k s i d s : 

2 N H 4 V 0 3 = 2NH 3 + r ļ . 0 + V 2 Q 5 . 

Metavanadatu šķīdumi bezkrāsaini. Paskābinot tie kļūst Polivanadati. 
zelt-sārti, jo šajā gadijienā rodas polivanadati, no kairiem rakstu­
rīgi ir h e k s a v a n a d i j s k ā b e s , H 4 V 6 0 1 7 , sāļ i : 

6 H V 0 3 = H 2 0 + H 4 V 6 O N 

No četriem heksavanadijskābes ūdeņraža atomiem tikai 
t r ī s apmaināmi pret metāliem. Nātrija heksavanadata sastāvs: 
N a 3 H V 6 0 1 7 , un tas rada anjonu H V 6 O I 7 " . 

Vanadati skābā šķīdumā viegli reducējami ar c i n k u , s ē r - Vanadijskā-
ū d e ņ r a d i un s ē r p a s k ā b i , un pārvēršas vijoletos un z a ļ o s b e s r e a k c ' J a s . 
vanādija trisvērtigos un divvērtigos savienojumos (skat. augstāk). 
A m o n i j a s u l f i d s pārvērš vanadatus sulfovanadatos, no kuriem, 
šķīdumu paskābinot, izkrīt brūns v a n ā d i j a p e n t a s u l f i d a , 
V a S B , nogulsnis. P e r h i d r o l s ( H 2 O A ) vanadatu skābos šķīdu­
mos rada sarkani-brūnu vanadijpārskābi. Ša krāsa pazūd l i e k a 
perhidrola klātbūtnē. Vanādijs pēc valences dažadibas, divvērtīgu 
vanadosāļu īpašībām un vanadijskābes pārejas poliskābēs, dažā 
ziņā līdzigs savam kaimiņam periodiskā sistēmā pa labi, t. i. 
chromam. Vanādija četrvērtigie savienojumi no otras puses no­
rāda uz ta analoģiju ar kreiso kaimiņu, t. i. titānu. 

Niobitu ar zodu sakausējot, rodas nātrija metaniobats, Niobijskābe. 
N a N b 0 3 , kas ar skābēm viegli sadaļas, attīstidams n i o b i j -
s k ā b e s koloidālu nogulsni. Niobijskābe viegli šķīst mineral-
skābēs, sevišķi silicijfluorūdeņraža skābē, radot piecvērtiga 
niobija sāļus. Ta viegli šķīst ari sārmos, radot, līdzīgi vanadij-
skābei, mazāk vaj vairāk salikta sastāva poliniobatus, piem. 
kālija heksaniobatu: K 8 N b 6 0 1 9 . 1 6 H 2 0 . Niobati skābā šķīdumā 
reducējas ar c i n k u : tad šķīdums krāsojas zils vaj brūns, bet ar 
laiku izkrīt brūns nogulsnis. 

Tantalskābe un tās sāļi, tantalati, pilnigi līdzīgi niobijskābei Tantalskābe 
un tās sāļiem. Niobijs un tantals savā starpā līdzigi daudz 
vairāk nekā vanādijam. Starp citu ta spēj * radit p o l i s k ā b j u 
sāļus. Kālija tantalats, K 8 T a 6 0 1 9 . 1 6 H 2 0 , viegli šķīst ūdenī, 
kamēr nātrija tantalats, N a 8 T a 6 O i g . 2 5 H 2 0 , ūdenī šķist grūti, un 
sevišķi kodīgā nātrija un zodas šķīdumā. Uz to dibinās tantala 
atdalīšana no niobija. A m o n j a k s nogulsnē tantalskābi, kas , 
atkal izšķīst kodīgā kālijā, sālsskābē un fluorskābē. Tantal-
skābes šķīdums fluorskābē (TaF 5 ) , tam pielejot kālija fluoridu, 
rada kristālisku k ā l i j a f l u o r t a n t a l a t a nogulsni: K 2 T a F 7 , 
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Tantals starp šās apakšgrupas elementiem ir vispozitīvākais. 
Tantalati ar ūdeņraža peroksidu reakciju nedod. 

Heteropoii- Vājām neorganiskām skābēm raksturigi, ka tās spēj radit 
polimērus anjonus un poliskābes. Borskābe rada tetraboratus, 
piem. N a ^ O - . Fosforskābe, arsenskābe un antimonskābe dod 
piroskābes: H 4 P 2 0 7 , H^&jOļ un H 4 S b a 0 7 . Silicijskābe rada visai 
komplicēta sastāva polisilikatus (sal. 250 lp. p.). Vēl lielākā 
mērā ša spēja izpaužas, kā nupat redzējām, vanādija, niobija un 
tantala skābēs. Šai parādibai paralēli novērojam vēl c i tu: šo 
skābju spēju sev pievienot c i t u skābju anhidridus un radit 
kompleksu skābes un to sājus. Šādas kompleksu skābes sauc 
vispār par h e t e r o p o l i s k ā b e m . Visvieglāk pievienojas 
fluorskābe, pie kam šādos gadijienos rodas fluor-skābes un 
oksifluor-skābes. Ar fluor-skābju piemēriem mēs iepazināmies 
borofluorūdeņraža skābē, H B F 4 , un silicijfluorūdeņraža skābē, 
H a S i F 6 . Pie šās kompleksu savienojumu grupas pieder ari 
nioboksifluorūdeņraža skābes sāļi, piem. K a N b O F 6 un tantal-
fluorūdeņraža skābes sāļi, piem. augstāk minētais kālija sā ls : 
K J a F e . 

Fosforskābe un arsenskābe rada ar molibdenskabi komplek­
sas skābes: H s P 0 4 ( M o 0 3 ) 1 9 . 1 2 H a O un H 3 A s 0 4 ( M o 0 3 ) 1 2 . 1 2 I - Ļ O , 
kuru amonija sāļi grūti šķīst ūdenī (sal. 305 lp. p. un 316 lp. p.). 
V e r n e r s un M i o l a t i (Werner un Miolati), pamatojoties uz 
R o z e n h e i m a (Rosenheim) pētijumiem, šo savienojumu formu­
las izved no skābju hidratiem ar sešiem skābekļa atomiem: 

H 3 P 0 4 + 2 H 2 0 = H 7 P O e . 
H 3 A s 0 4 + 2H.2Q == H 7 A s 0 6 . 

Šajās skābēs skābeklis tiek apmainits pret piromolibden-
skābes, HaMoaOļ, divvērtigu radikālu: 

H 7 P ( M o 2 0 7 ) 6 , H 7 f l s ( M o 2 0 7 ) 6 . 

Līdzigā kārtā ortovanadijskābē, H 7 V 0 6 , apmainot skābekli 
pret molibdenskābes radikālu, atvasināma v a n a d i j mo 1 i b d e n -
s k ā b e : H 7 V ( M o 2 0 7 ) 6 un tās sāļi, piem. ( N H 4 ) 3 H 4 V ( M o 2 0 7 ) 6 . 
Bet vanadijskābe spēj savienoties ar fosforskābi un arsenskābi, 
apmainot pēdējās skābekli. Tādā kārtā rodas kompleksas fosfor-
vanadija- un arsenvanadija skābes: H 7 P ( V 2 0 6 ) 6 , H f i s 0 2 ( V 0 3 ) 2 , 
H 7 P ( V 2 0 6 ) ( M o a 0 7 ) 3 u. c. Niobijskābe un tantalskābe rada kom­
pleksas skābes ar skābeņskābes radikālu. 

Fizioloģiskā Vanādijs un ta savienojumi ir nāvigi. Vanadijskābi un tās 
darbība. n a t r i j a sāli lieto nelielās dozās, līdzīgi arsenskābei, vielu apmai­

ņas pastiprināšanai organismā. Vanadijskābes šķīdumu lieto kā 
antiseptiku zem „oksidazina" nosaukuma. 
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Tabele 148. 
V a n ā d i j a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u i p a š i b a s . 

V Nb Ta 

Atomsvars 51,0 93,5 181,5 
Blīvums 5,688(18,7°) 8,4 16,6 
Atomtilpums 8,97 11.1 10,9 
Kušanas temper. 1715° 1950° 2770° 
Valence 5(2,3,4) 5(3,4) 5 

Protaktinijs, Pa. 

Pēdējais šās apakšgrupas elements, protaktinijs, ir radio- ProtakUnija 
aktīvs un sastāda pāreju no ģenealoģiskās urāna rindas uz i p a i b a s " 
aktinija rindu. To atrada H ā'n s un Līze M e i t n e r (Habn un 
Meitner) urāna piķa rūdas atlieku atliekās. Tas šķīst līdz ar 
tantalu fluorskābē un visādi līdzīgs tantalam, nebūdams tomēr ta 
izotops. Protaktinijs izstaro a-starus ar sniegšanās tālumu 
3,31 cm., dzīvo vidēji apm. 10000 gadu un sabrūkot pārvēršas 
aktinijā (sal. 233. lp. p ) . T a atomsvars nezināms. Tas atgadās 
vienmēr niecīgos daudzumos kopā ar urānu (6,7 X 10 8 gr. Pa 
uz 1 gr. urāna). Šis apstāklis liek domāt, ka protaktinijs ir 
urāna pēcnācējs. Ļoti iespējams, ka tas cēlies no urāna Y> 

kas rodas urāna rindai atzarojoties no urāna II, kā redzams 
sekojošā šemā: 

r J o — • Ra — > - . . . . 
U II. \ UY Pa Ac 

Bet protaktinija sakars ar urānu Y, kā ari pēdējā sakars ar 
urānu eksperimentāli vēl nav pierādīts. Pieņemot šeit pievesto 
šēmu, protaktinijam .šķietamais atomsvars" būtu: 230. 

Ta izotopi ir : urāns X^ jeb b r e v i j s , ko atrada F a j a n s s 
kā urāna X t pārvēršanās produktu, un H a n a 1921. g. atrastais 
urāns Z. Pēdējā izcelšanās nav vēl noskaidrota. 

Izotopi. 
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Ģetrdesmit sestā lekcija. 
Sestā grupa: sērs. 

Sēra atrašanās dabā. — iegūšana. — Sēra īpašibas. — Rombiskais un 
monokliniskais sērs. — Trīskārtīgie punkti. — « — sērs un Tļ— sērs. — Plastis­
kais sērs. — Sēra molekularsvars. — S ē r a s a v i e n o j u m i a r ū d e ņ ­
r a d i un p o z i t i v i e m e l e m e n t i e m . — Sērūdeņraža attīstīšanās 
un iegūšana. — Sērūdeņraža īpašibas. — Sērūdeņraža oksidēšana. — Sērūdeņ-
radis kā skābe. — Metālu sulfidi. — Polisuliidi. — S ē r a o k s i d i . — S 0 2 ie­
gūšana. — Tilpumu samēri. — Fizikālās īpašibas. — Kritiskās parādibas. — 
Šķīdinošā un jonizējošā spēja. — Oksidēšanas reakcijas. — Reducēšanas reak­
cijas. — Pievienošanas reakcijas. — Balināšana. — Sēra trioksids. — Ta īpa­
šibas. — Sēra skābes. — Sērapskābe, H 2 S 2 0 4 . un tās sāļi. — Sērpaskābe, 
H 2 S 0 3 . — Nogulsnēšanas reakcijas.—Oksidēšanas un reducēšanas reakcijas. — 
Sērskābe, H 2 S 0 4 . — Kameru metode. — Kontakta metode. — Sērskābes īpa­
šibas. — Izlietošana. — Pirosērskābe, H ^ O ^ — Sērpārskābe, H^Og. — 
Sulfoperskābe, H 2 S 0 5 . — Strukturformulas. — S ē r a t i o s k ā b e s . — Tiosēr-
skābe, H 2 S 2 0 3 un tiosulfati. — Politionskābes. — Sēra s a v i e n o j u m i a r 
s l ā p e k l i . — Slāpekļa sulfīds, N 4 S 4 . — S ē r a s a v i e n o j u m i ar h a l o ­
g ē n i e m . — Sēra heksafluorids, SF 6 . — Sēra Chlorids, S 2 Q 2 . — Tionila Chlo­
rids, SOCla. — Sulfurila Chlorids, S0 2 C1 2 . — Chlorsulfonskābe, S0 2 (0H)C1. — 

Periodiskās sistēmas sestā grupā pirmā vieta pieder s-k ā -
b e k l i m . Bet šis elements kā pēc fizikālām, tā ari ķimiskām 
Ipašibam atšķiras no pārējiem sestās grupas elementiem. Šo pa-
rādibu novērojām ari citās periodiskās sistēmas grupās, sevišķi 
pie litija, bora, oglekļa, slāpekļa un fluora. Skābeklis — gāze, 
kamēr pārējie viņa .analogi" — parastos apstākļos cietas vielas. 
Skābeklis ir divvērtigs un tikai retos gadijienos četrvērtigs. 
Citiem elementiem, turpretim, maksimālā valence ir s e š i , kas 
saskan ar viņu stāvokli sestā grupā. Beidzot, skābeklis uzrāda 
stipru tieksmi uz citiem tās pat grupas elementiem un neuzrāda 
tādu pret saviem kaimiņiem pa labi un pa kreisi: ar slāpekli 
tas dod e n d o t e r m i s k u s , pa daļai nestabilus savienojumus, bet 
ar fluoru pavisam nesavienojas. Tas norāda uz skābekļa līdzibu 
blakus stāvošiem elementiem pirmā h o r i c o n t a l ā rindā un uz 
zināmu ķīmisku antagonismu pret kaimiņiem tajā pat vertikālā 
rindā. 

Sēra atraša- Kamēr skābeklis visizplatitakais elements zemes gāzejadā, 
nās dabā. šķidrā un cietā daļā (sal. I. s. 27 lp. p.), viņa tuvākais analogs — 

s ē r s — sastopams daudz retāk. Elementārā stāvoklī sērs atro­
das Sicilijā, Ziemeļamerikas Luizianas stātā, Japānā, un vispār 
vulkānu apvidos. Sēra savienojums ar ūdeņradi, sērūdeņradis, 
izšķīdinātā veidā atrodas daudzos avotos „(t. s. s ē r ū d e ņ o s " ) . 
Vēl vairāk dabā izplatīti sēra savienojumi ar metāliem: 
p i r i t s , FeS2, s v i n a s p ī d u m s , PbS, c i n k a m ā n e k l i s , 
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Kalkarona, paradīta griezuma. 

ZnS u. c. Beidzot sērs, kā sastāvdaļa, atrodas dabigos sulfātos: 
ģ i p s i , C a S 0 4 . 2 H 2 0 , s m a g a j ā š p a t ā , B a S 0 4 , k i z e r i t ā , M g S 0 4 

H a O u. c. Organiskā pasaulē sērs, kā o l b a l t u m a s a s t ā v d a ļ a , 
izpilda svarigu lomu. Baltumvielam pūstot, sērs savienojas ar 
ūdeņradi. Aiz to sapuvušas olas ož pēc sērūdeņraža. 

Sēru līdz pat šim Sēra 
laikam Sicilijā iegūst, to jS?w\ r§?H5^. iegūšana, 
izkausējot sevišķās, ar ģipsi 
izliktās krāsnīs, kuras sauc 
p a r k a l k a r o n a m (zīm.346). 
Kalkaronas ierīko 2,5 metri 
dziļās bedrēs, ar slīpu di­
binu, kas atbalstās vertikālā 
sienā a. Bez tam kalka­
rona atrodas režģes c un 
caurums b izkausēta sēra 
izlaišanai. Krāsni piepilda 
ar sēru saturošiem minerāliem un pārklāj ar mālu kārtu d. Krāsnī 
atstāj brīvus kanālus e, pa kuriem ar degošiem salmiem aizde­

dzina sēru. Apmēram 
350/o—40°/0 sēra sadeg, 
pārējais izkūst un pa 
b satek koka formās. 
Daudz sēra šajā me­
todē iet zudumā. Lui-
zianā, kur sērs atro­
das 100 metru dzi­
ļumā, to iegūst pēc 
F r a š a (Frasch) me­
todes, pa cauruli ar 
divkāršām sienam lai­
žot pārkarsētu tvaiku, 
kas sēru izkausē; pē­
dējo ar saspiestu gaisu 
uzspiež augšā. 

Sicilijas sēru tīra 
destilējot r e t o r t ā G 
(zīm. 347). Sēra tvaiki 
iet kamerā A, kur pa 
daļai nogulstas uz ka­

meras sienām kā smalki putekļi. Tos sauc s ē r a z i e d u s (flores 
sulfuris). Pārejā daļa kondensējas šķidrumā un to atlej koniskās 
koka formās. Laboratorijā sēra destilācija izdarāma stikla retortā, 

Neorganiskās ķīmijas kurss. II. s. 22 

Zīm. № 347. 
Sēra pārtvaicešana. 
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sēra tvaikus kondensējot liela stikla balonā, kam sānos tubuss 
(zīm. 348). 

Sēra īpašibas. Sērs kristalizējas rom-
biskās sistēmas kristālos. 
Bez šās stabilās formas 
iespējamas vēl dažas ne­
stabilas sēra modifikā­
cijas. Alotropijas parā-
diba (I. s. 40 lp. p.) iz­
paužas šajā gadijienā 
daudz lielākā mērā, nekā 
pie jebkura cita elementa. 
R o m b i s k a i s sērs dzel­
tens, nevada elektrisko 
strāvu, viegli šķīst sēr- -J 
ogleklī, un k ū s t pie 
114,4°, radot gaiši-dzel-
tenu, v i e g l i k u s t i g u s * ^ ^ 
šķidrumu. Zīm. № 

Izkausētam sēram lēni 
Rombiskais atdziestot, tajā rodas otra kristāliska modifikācija: m o n o k l i ­

un n i s k a i s s ē r s . Sēra monoklinisko kristālu iegūšanai, to izkausē 
monoklinisk. gamota tiģelī, izkausēto masu lēni atdzesē un, kad pār to pār-

s e r s - velkas cieta garoza, pēdējo pārlauž 

348. Sēra sublimēšana _un sēra ziedu 
iegūšana laboratorijā. 

un no tīģeļa izlej palikušo šķidro 
masu. Pēc tam uz tīģeļa sienām 
novērojamas tumši-dzeltenas spīdīgas 
adatas. Tas ir monokliniskais sērs 
(sal. 349 zīm.). Šie kristāli tomēr 
stāvot paliek neskaidri un zem mi­
kroskopa novērojams, ka tajos noti­
kusi pārvēršanās parastā, t. i. rom-
biskā sērā. 

V a n t - H o f s un R e i c h e r s savos 
klasiskos pētijumos pierādijuši, ka 
rombiskais un monokliniskais sērs 
var savstarpēji pārvērsties viens otrā, 

t. i. ka viņas ir e n a n t i o t r o p i s k a s formas (sal. 294 lp. p.). 
Šās pārvēršanās pierādišanai autori lietoja termometram līdzigu 
aparātu, ko sauc d i l a t o m e t r u (zīm. 350). Rezervuāru piepildot 
ar rombiskā un monokliniskā sēra maisijumu, bet brīvo telpu ar 
sēroglekļa un terpentīna maisijumu, tie novēroja maisījuma til­
puma maiņu dažādās temperatūrās. Rombiskā sēra pārvēršanās 

Zīm. № 349. M o n o k l i n i s k ā 
sēra iegūšana. 
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monokliniska saistita ar tilpuma p a l i e l i n ā š a n o s . Tapec mai­

sījuma tilpuma palielināšanās pierāda, ka pārvēršanās 

romb monoklin. 

Zīm. № 350. 
R e i ch e r a 
dilatometrs. 

norisinās — > virzienā, bet tilpuma pamazinašanās norāda uz 
pārvēršanos pretējā virzienā. Izrādijas, ka zem 96,5° 
reakcija norisinās no labās puses uz kreiso, bet virs 
96,5° — no kreisās uz labo. Pie 96,5° sistēmas til­

pums nemainās. Tā tad ša temperatūra uzlūkojama 
kā rombiskā sēra p ā r v ē r š a n ā s t e m p e r a t ū r a . 

Katra no šām divām sēra kristāliskām modifikā­

cijām uzrāda atsevišķu tvaika spiediena līkni. Koor­
dinātu sistēmā uz abscisas atzīmējot temperatūras, bet 
uz ordinatas tām attiecīgus tvaika spiedienus, rodas 
divas tvaika spiediena līknes: rombiskam sēram līkne 
AB, monokliniskam sēram līkne BC (zīm. 351). Šās 
abas līknes krustojas B punktā, kas atbilst p ā r v ē r ­
š a n ā s t e m p e r a t ū r a i , t. i. 96,5°. Punktiņam apzī­
mētās līknes daļas norāda uz n e s t a b i l o stāvokli. 
Monokllniskās formas tvaika spiediena līkne BC 
punktā C, kas atbilst viņas kušanas temperatūrai 
(114,4°), sastopas ar šķidrā sēra tvaika spiediena 
līkni. T a m m a n s tāļak pierādīja, ka pārvēršanās tem­
peratūra mainas ārējā spiediena maiņas dēļ, kas atgādina Iedus 

kušanas temperatūras mai­
ņu zem palielināta spie­
diena (sal. I. s. 95 lp. p.) 
Sērā, ārējam spiedienam 
palielinoties, novērojama 
pārvēršanās temperatūras 
p a a u g s t i n ā š a n ā s . Ja 
šajā pat koordinātu sistē­
mā atzīmējam sēra pār­
v ē r š a n ā s un k u š a n a s 
temperatūras pie dažādiem 
spiedieniem, iegūstam vēl 
divas līknes B E un CE, 
kas strauji dodas augšup 
un krustojas punktā E. 

Salīdzinot s ē r a stā­
vokļu diagramu, kas redza= 
ma zīm. 351, ar ūdens 
stāvokļu diagramu, kas pa­
rādīta 68 zīm. (I. s. 97 lp.p.), 

Trīskārtīgie 
punkti. 

ii 

96,i"" "tHjrr 

Zīm. }& 351. Sēra stāvokļu diagrama. 

21* 
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novērojam sera diagrama t r ī s līdzsvara līkņu krustojumu punktus, 
t. i. trīs t r ī s k ā r t ī g u s , invariantus punktus: 

punkts B : S r o m b + S m o n o k l + Stvajc. līdzsvars 

punkts C : S r a o n o k l -ļ- S š k l d 4 - S t v a i c līdzsvars 

punkts D: S r o m b + S m o n o l x ļ j n 

+ s šķid. līdzsvars. 

Šiem trim stabiliem punktiem pievienojas vēl trešais punkts 
F , kurā krustojas rombiskā sēra ( v i r s p ā r v ē r š a n ā s t e m p e r a ­
t ū r a s ) un monokliniskā sēra (zem ta k u š a n a s t e m p e r a t ū r a s ) 
tvaika spiediena līknes. Šās abu līkņu daļas atbilst, acim redzot, 
sēra n e s t a b i l i e m stāvokļiem: 

punkts F : S r o m b + S g k i d r + S t v a i c līdzsvars. 

Tādā kārtā, pateicoties sēra polimorfismam, varam šajā ga-
dijienā realizēt č e t r u s trīskārtīgus punktus (trīs stabilus un vienu 
nestabilu). Katrā no tiem līdzsvarā atrodas t r ī s fāzes, v i e n a 
komponenta klātbūtnē. Saskaņā ar fāžu likumu, šādas sistēmas 
i n v a r i a n t a s : 

P = n 4 2 - F = 1 4 2 — 3 = 0 (sal. I. s. 127 lp. p.). 

X-sērs un Alotropijas parādiba novērojama ari šķidrā un gāzejadā 
[x-s sēr. s ^rā. Ja izkausējam kristālisku sēru mēģinājumu stobriņā n e ­

d a u d z augstāk par viņa kušanas temperatūru, tas ir gaiši-
dzeltens, v i e g l i k u s t i g s šķidrums. Temperatūru vairāk pa­
augstinot, šķidrais sērs kļūst s t i g r a k s. Līdz ar to krāsa 
mainas tumši-brūnā, kas atgādina apdegušu cukuru. Pie 180° 
sērs jau tā sabiezē, ka stobriņu apgāžot, tas neizlīst. S m i t s 
un H o l m s (Smith un Holmes) pierādija, ka šajā gadijienā 
mums darišana ar divām š ķ i d r ā m polimorfam sēra formām. 
Viena no šām formām, S j zemās temperatūrās ir pārsvarā. 

Ta viegli šķīst sērogleklī. Otrā forma, S^ sērogleklī grūti šķī­
stošā, ir pārsvarā augstās temperatūrās. Abas šās formas s a v ­
s t a r p ē j i šķīst viena otrā, kā ūdens un fenols (sal. I. s. 113 lp. 
p.). Izkausētu sēru ilgi turot pie 160°, tas sadaļas divos slāņos, 
kas atdziestot skaidri novērojami. Tā tad ša temperatūra (160°) 
atkal ir t r ī s k ā r t i g s p u n k t s , kurā pastāv d i v u š ķ i d r u 
un vienas gāzejadas sēra fāžu līdzsvars. 

Valkanais Ja šķidru sēru, kas augsti sakarsēts, p i e p e ž i atdzesējam, 
(plastiskais) tas pārvēršas staipigā, valkanā, gumijai līdzigā masā. Tas vis-

sērs. vienkāršāki novērojams, sēru tiģelī sakarsējot līdz 200° "un lēnu 
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straumi izlejot aukstā ūdenī (zīm. 352). Tad rodas gari sēra 
diegi, kas rokās izstiepjami un saspiežami. Pēc kāda laika sērs 

tomēr šo īpašibu zaudē un 
paliek trausls. Šeit mums 
a n o r f a s sēra modifikācijas 
piemērs, kura starp citu at­
šķiras caur to, ka ta nešķīst 
sērogleklī. Amorfais sērs at­
rodas ari sēra ziedos, kā ari 
sērā, kas slapjā ceļā nogulsnets 
no polisulfidiem, tiosulfatiem 
un sēra chlorida. 

Sēra tvaiku blīvums, viņa 
g vārīšanās temperatūras tuvumā, 
P norāda, ka sērs attīsta p o l i ­

m ē r a s m o l e k u l a s , kuru 
sastāvs S 8 . Tomēr, tempera­
tūru paaugstinot, tvaika blī­

vums pamazinās, kas norāda uz šo polimēro molekulu pakāpe* 
nisku disociaciju. Virs 860° tvaikos pastāv tikai S 2 molekulas. 
Tāpēc varam sacit, ka sēra polimēro molekulu disociacija nori­
sinās pēc šēmas: 

Zīm. № 352. 
Valkanā sēra iegūšana. 

S 8 ^ — 4S 2 , 

kaut gan iespējamas ari starpfāzes, piem. S 6 vaj S 4 . 
disociacija iet vēl tāļak, un proti: 

S 2 •<— 2S, 

t. i. noved pie sēra molekulu sabrukuma atsevišķos atomos. Ari 
B e k m a n s , noteicot sēra molekularsvaru p ē c v ā r ī š a n ā s 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 ā s sērogleklī (tā tad z e m ā tempe­
ratūrā), atrada skaitļus, kas atbilst formulai S 8 (sal. I. s. 214 lp. p.). 
No ta redzams, ka sēram polimerizeties lielāka tieksme nekā 
skābeklim. 

Sēra mole-
kularsvars. 

Ap 2000° 

Sera savienojumi ar ūdeņradi un pozitīviem elementiem. 

S ē r ū d e ņ r a d i s , H 2 S , dabā atrodas t. s. sēravotos sērūdeņraža 
(sal. I. s., 89 lp. p.). Tas dabā attīstās no ģipša, kas vispirms attīstīšanās 
reducējas sulfidā, CaS, un pēc tam ar ūdeni un ogļskābes anhi- un iegūšana, 
dridu sadaļas, atdalot sērūdeņradi: 

CaS + H 2 0 + C O a = C a C 0 3 + H 2 S. 

Laboratorijā to iegūst ar atšķaidītu sālsskābi (vaj sērskābi) 
iedarbojoties uz metālu sulfīdiem. Parasti šam nolūkam lieto 
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Ietu dzelzs sulfidu, FeS, kas pagatavojams seru sakausējot 
ar dzelzi: 

FeS + 2HC1 = FeCl 2 + H 3 S . 

Reakciju izdara K i p a aparātā (I. s. 69 lp. p.). 
Sērs tieši ar ūdeņradi savienojas visai lēni tikai virs 300°, 

pie kam daļa sērūdeņraža atkal sadaļas elementos. Reakcija 

H 2 + S = R 2 S 

norisinās atdalot nedaudz siltuma (2700 cal.). Ūdeņraža tieksme 
uz sēru stipri mazāka nekā uz skābekli. Lai pierāditu, ka sēr-
ūdeņradis rodas no elementiem, pār sēru, caurulē nokarsētu, laiž 

ūdeņradi. Pie tam attī-
fļ» | ļ-ļ s t a s 8 ā z e » kas svina ace-

tata šķīdumā nogulsnē 
melnu svina sulfida, PbS, 
nogulsni (zīm. 353). 

Sērūdeņraža J ŗ j ^ S ē r ū d e ņ r a d i s , HgS, 
īpašibas. _ bezkrāsaina gāze ar rak-

Zīm. N° 353. Sērūdeņraža pagatavošana no , . , , . . . . 
elementiem. stungu^ smaku, atgādi­

nošu pūstošas olas. T a s 
ļ o t i n ā v i g s . Zemā temperatūrā pārvēršas bezkrāsainā šķi­
drumā, kas vārās pie —61,8°, bet pie —83° sacietē. Šļpsta-
miba ūdenī tam šāda: uz 1 tilpumu ūdens pie 15° iet 3,2 
tilpumi H 2 S. ūdens šķīdums (sērūdeņraža ūdens) uzrāda visas 
galvenās sērūdeņraža reakcijas. Augstā temperatūrā sērūdeņradis 
disocīē sērā un ūdeņradī, pēc P r e i n e r a datiem 24°/o pie 1047°. 
Tas gaisā deg, radot ūdeni un sēra dioksidu: 

2r i ,S + 3 0 a = 2H a O + 2 S O a . 

Sērūdeņraža Bet ja degšana norisinās nepietiekošā gaisa daudzumā, 
oksidēšana. p i e r n > stikla cilindri, tad sadeg tikai ūdeņradis, bet sērs nogul­

stas uz cilindra sienām: 

2HjS - f 0 2 = 2 ^ 0 4 - 2S. 

Ša reakcija notiek ari sērūdeņraža ūdenī, ja pēdējs l ē n i 
oksidejas gaisā. Tad no ta atdalās sērs. Sēra saites ar ūdeņradi 
tik vājas, ka sērūdeņradi viegli oksidē dažādi oksidētāji. Oksi­
dēšanas reakcija visenerģiskaki norisinās, ja sērūdeņradi laižam 
pār chroma trioksidu, C r 0 3 , un svina peroksidu, PbO a , pēdējos 
silitēs karsējot. Šajā reakcijā rasties var pat liesma. Bet ari 
vājāki oksidētāji, kā, piem. ferichlorids un koncentrēta sērskābe 
ar sērūdeņradi reducējas, atdalot no ta sēru: 

2 F e - + H 2 S = 2 F e - + 2H- + S 
H 2 S 0 4 + H 2 S = H 2 S 0 3 4 - H 2 0 4 - S. 
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Sērūdeņradis 
kā skābe.-

Halogēni: chlors, broms un jods sērudeņradim atņem ūdeņ­
radi un atdala sēru: 

CL, - f H 2 S = 2HC1 + S (zīm. 354) 
Br Q + H 2 S = 2HBr + S 
J 2 + : H 2 S = 2HJ + S. 

Hologenu šķīdumi aiz 
šās reakcijas atkrāsojas. 

Sērūdeņraža ūdeņradis 
apmaināms pret metāliem. 
Kālija gabaliņš, sērūdeņraža 
straumē sasildits, aizdegas 
un atdala ūdeņradi: 

H 2 S + 2K = K,S + H 2 . 

Tādus ūdeņraža savie­
nojumus, kuros ūdeņradis 
apmaināms pret metāliem, 
mēs saucam skābes (sal. 
I. s., 71 Ip. p.). Aiz ša 
iemesla ari Sērūdeņradis at- Zīm. № 354. Sērūdeņraža iedarbiba uz 
Zlstams p a r s k ā b i . Bet halogēnu šķīdumiem. 
tas rada ļoti vāju skābi, 
vēl vājāku nekā ogļskābi. Tomēr ša skābe lakmusu krāso sar­
kanu un neitralizē sārmus. Kā divvērtīga skābe ta dod divas 
sāļu rindas: Me 2 S un MeHS. Sērūdeņradi laižot kodigā kālija 
šķīdumā, sākumā rodas k ā l i j a s u 1 f i d s, K%S: 

2KOH + H 2 S = KjS + hĻO. 

Bet sērūdeņradi laižot sārmā līdz piesātinājumam, reakcijā Metālu sulfidi. 
rodas k ā l i j a h i d r o s u l f i d s , K H S : 

K 2 S + H 2 S = 2KHS. 

Līdzigā veidā pagatavo ari a m o n i j a s u 1 f i d u, (NH 4 ) 2 S, 
kuram, kā reaktīvam, liela nozīme analitiskā ķimijā. Smago 
metālu sulfidi grūti šķīst ūdenī. Tāpēc, šo metālu sāļu šķīdumos 
laižot sērūdeņradi, tie nogulsnējas (sal. zīm 355). Viņi nokrāsoti 
raksturigās krāsās, kāpēc viegli viens no otra atšķirami. Bez 

starpā atšķiras pēc šķīstamibas skābēs un 
Aiz to sērūdeņradis, neraugoties uz viņa 

smaku un kaitīgumu, analitiskā ķimijā tik svarigs 

tam tie vēl savā 
amonija sulfidā. 
nepatīkamo 
reaktivs. 

Sārmu metālu sulfidi viegli izšķīdina sēru, pie kam rada p0iisulfīdi. 
p o l i s u l f i d u s , piem.: N a 2 S 2 , Na 2 S 3 , N a 2 S 4 u. t t. 
sulfurešanas pakāpe sasniegta h e p t a s u l f i d o s , 

Visaugstākā 
piem. Na 2 S 7 , 
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TT TT 
Zīm. № 355. Nogulsnēšana ar sērudeņradi. 

eļļai līdzigs šķidrums, saturošs polisērūdeņražu maisijumu. 
B l o c h s un S c h e n k s no ša maisijumā "atdaüja h i d r o d i -
s u l f i d u , Hß2 (vārišanās punkts + 75°) un h i d r o t r i s u l f i d u , 
H 2 S 3 (kušanas temper. —53°). Šie ūdeņraža polisulfidi ļoti 
viegli sadaļas, atdalidami sēru. Nātrija polisulfida šķīdumam 
pielejot skābi (un nevis otrādi, kā iepriekšējā gadijienā), momen­
tan notiek sadalīšanās, un sērs atdalās kā balts amorfs nogulsnis, 
saukts par s ē r a p i e n u („lac sulfuris"). 

Polisulfidi zināmā mērā līdzigi peroksidiem. Kamēr aug­
stākais ūdeņraža savienojums ar s k ā b e k 1 i ir H 2 0 2 , — sēram 
daudz lielāka tieksme pievienot vēl turpmākos sēra atomus, 
kas, starp citu, izpaužas ari sēra, kā elementa, polimerizacijā, 
kurā rodas molekulas S 8 , kamēr skābekļa polimerizacijā 
iet tikai līdz 0 3 . 

Sēra oksidi. 
S ē r a d i o k s i d s , S 0 2 , rodas: 

1) sēram degot gaisā vaj skābekli (sal. I. s., 32 lp. p . ) : 

S + 0 2 = S 0 2 ; 

2) apdedzinot pirītu un citus metālu sulfidus: 
F e S 2 + 3 0 2 = F e S 0 4 + S 0 2 , 
2ZnS -ļ- 3 0 2 = 2ZnO + 2 S O a ; 

3) k o n c e n t r ē t u sērskābi reducējot , . to sildot kopā ar vara 
skaidām vaj ogli : 

CaS 7 , — kuri tomēr viegli atdala sēru pat skalojot tos ar sēr-
oglekli. Ja polisulfida šķīdumu uzmanigi ielejam koncentrētā 
sālsskābē (pēdējai jābūt pārsvarā), trauka, dibina nogulstas smags, 
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(Cu + H , S 0 4 — C u S 0 4 + 2H 
|2H 4 - H 2 S 0 4 = 2 H 2 0 + S 0 2 

Cu 4r 2 H 2 S 0 4 = C u S 0 4 + 2 H a 0 + S 0 2 vaj 
2 H 2 S 0 4 4 - C = 2 H 2 0 4 - C 0 2 + 2 S 0 2 . 

4) sulfitus vaj bisulfitus sadalot ar sērskābi: 

2 N a H S 0 3 4 - h 2 S 0 4 = . N a 2 S 0 4 4 - 2 H a O 4 - 2 S 0 2 . 

Technikā sēra dioksidu (ko lieto 
sērskābes pagatavošanai) iegūst pēc 
otrās metodes (skat. sērskābi.) Labo­
ratorijā tas visērtaki pagatavojams pēc 
ceturtās metodes. Koniskā kolbā ar 
biezām sienām, kurai sānos gāžu 
novadcaurule (zīm. 356), ielej kon­
centrētu nātrija bisulfita šķīdumu un 
tajā pa pilināmo piltuvi pilieniem 
lej koncentrētu sērskābi. Izdalijušos 
gāzi sausē skalotnē ar konc. sēr­
skābi. 

Sēra dioksida rašanās reakcijas 
zīm. № 356. s o 2 iegūšana tilpumu samēri novērojami sekošā 
no NaHSO» šķīduma un konc. . . . _ . . O C m D „ I „ „ 

H 2 S0 4 . eksperimenta (zīm. 357) . Balons a 
savienots ar U-cauruli, kurā dzīv* 

sudrabs, un aiztaisīts ar gumijas korķi, caur kuru iet drāts ar 
sadedzināšanas kaŗotiti. Pirms eksperimenta [balonu 
piepilda ar skābekli pie atmosfēras spiediena. 
Dzīvsudrabs aiz to abos dilbjos ir vienā līmenī. 
Pēc tam korķi izņem, karotītē ieliek un aizdedzina 
sēru. Tad atkal korķi iebāž balonā un novēro til­
pumu maiņu. Dzīvsudrabs dilbī, kas savienots ar 
balonu, sākumā krītas, jo gāze sasilst. Bet tikko 
ta atdzisusi un pēc degšanas pieņēmusi iepriekšējo 
temperatūru, dzīvsudrabs atgriežas iepriekšējā stā­
voklī. Tā tad s ē r a m degot , t i l p u m s n e m a i n ā s , 
kā tas ari sagaidāms pēc reakcijas nolīdzinajuma: 

s + o 2 = S 0 2 . 

Šis eksperiments apstiprina vienkāršo tilpumu 
likumu (sal. I. s. 61 lp. p.). 

_ Zīm. № 357. 
Sera dioksids—bezkrāsaina gāze ar asu, smacējošu Sēram skā­

smaku. Un tomēr tas nav tik nāvīgs, kā, sēr­ trtpumlfne­

ūdeņradis. Sēra dioksids viegli sašķidrināms. Šam mainas, 
nolūkam to laiž ^/-caurulē, kurai trīs krāni (zīm. 358). Cauruli 

Tilpumu. 
samēri. 

Fizikālās 
īpašības. 
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Zīm. № 358. U­caurule S 0 2 

sašķidrināšanai. 

m 

dzesē ar ledus un vāramā sāļa maisī­
jumu. Pēc zināma laika caurules di­
bina sakrājas bezkrāsains, viegli 
kustigs šķidrums. Tas ir šķidrs sēra 
dioksids. Cauruli noliecot un at­
taisot krānu c, šķidrumu ielaiž bum­
biņā, no kuras, pateicoties dioksida 
tvaiku spiedienam, tas viegli iz­
lejams pa krānu b. Šķidrais sēra 
dioksids gaisā ātri izgaro, izplatidams 
smacējošu smaku. Ja to ielejam 
mēģinājumu stobriņā un pēdējo ie­

bāžam ūdenī, stobriņš ārpusē pārklājas ar ledus kārtu, jo 
dioksids izgarodams saista siltumu. 

Kritiskās Sēra dioksīda kritiskā temperatūra 157°. Tāpēc kritiskās 
parādibas. parādibas sēra dioksidā viegli demonstrējamas. Bieza stikla 

stobriņu, līdz V 3 pilditu ar šķidru sēra dioksidu un aizkausetu, 
ieliek otrā stobriņā, kas abos galos viegli aizbāzts ar asbesta 
korķiem (zīm. 359). Stobriņu visā garumā uzmanigi sildot ar 
Bunzena degli, novērojams, ka robeža 
starp šķidrumu un ta tvaikiem (me­
n i s k s ) , kura sākumā stipri izliekta, 
sildot kļūst plakana un zināmā tem­
peratūrā pavisam izzūd. M e n i s k a 
i z z u š a n a s t e m p e r a t ū r a — ir k r i ­
t i skā t e m p e r a t ū r a . Ja cauruli pēc 
tam lēni atdzesējam, tajā pat t e m p e - Z i m № 3 5 9 K r i t j s k ā s p a ŗ ā d i b a s 

ratura rodas bieza nrigla un tūliņ ari caurulē ar S 0 2 . 
caurules saturs sadaļas d i v ā s f ā z ē s , kuras atšķir krass 
menisks. 

Sēra dioksids viegli šķīst ūdenī. Vienā kub. cm. ūdens pie 
0° šķīst 79,79 tilpumi S 0 2 , ' bet pie 20° — 39,37 tilpumi S 0 2 . 
Šķidrs sēra dioksids sasalst pie —75,1°, pārvērsdamies baltā 
kristāliskā masā. 

Šķīdinošā un Šķidrs sēra dioksids izšķīdina lielāko daļu organisku vielu, 
jonizējošā kā ari dažus s ā ļ u s , sevišķi: jodidus un rodanidus. V a l d e n s 

spēja. u n C e n t n e r š v e r s parādija, ka sāļu šķīdumi šķidrā S 0 2 vada 
elektrisko strāvu un ar to pierādija, ka sēra dioksidam diezgan 
liela jonizešanas spēja (35 lp. p.). Tomēr sēra dioksidā, izšķī­
dinātiem elektrolītiem sašķeļoties jonos, notiek bez tam ari sa­
l i k t ā k u m o l e k u l u attīstīšanās, t. i. a s o c i ā c i j a . Šķīdumus iz­
tvaicējot, pāri paliek sāļa savienojumi ar sēra dioksidu, kas savās 
īpašibās analoģiski „hidratiem1', piem. K J . ( S 0 2 ) 4 . Interesanti, ka 
izšķīdinātie sāļi neatdalās no sēra dioksida, ja šķīdums sasildits 

ž 
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augstāk par kritisko temperatūru, t. i. kad šķīdinātājs jau pār­
vērties tvaikos. Tomēr tie stipri paaugstina S 0 2 kritisko 
temperatūru. 

Sēra dioksids grūti atdod savu skābekli. Skals, gaisā aiz- Oksidēšanas 
dedzināts, nodziest, ja to iebāž cilindri, pildītā ar S 0 2 . Tomēr r e a k c , i a s -
vielas, kurām stipra tieksme uz skābekli, spēj sēra dioksidu re­
ducēt. Tā, piem. m a g n i j a l e n t a deg sēra dioksidā. S ē r -
ū d e ņ r a d i s reducējas jau parastā temperatūrā. Balonā, kuram 
sānos divi caurumi, laiž reizā sērūdeņradi un sēra dioksidu 
(zim. 360). Pēc kāda laika balona sienas iekšpusē pārklājas ar 

Zim. № 360. SO a iedarbiba uz^H2S. 

dzeltenu sēra nogulsni. Reakciju izteic šāds nolīdzinajums: 

S 0 2 ­ f 2 H 2 S = 2 ^ 0 + 3S. 

Tomēr patiesibā vēl bez sēra rodas politionskābes, par 
kurām runāsim vēlāk. Ša reakcija nenotiek, "ja balons pilnigi 
sauss. Te mums ir ūdens tvaiku katalitiskās iedarbibas piemērs 
(sal. I. s. 160 lp. p.). Bet ja reakcija ir sākusies, ta norisinās 
ar pieaugošu ātrumu, jo k a t a l i z a t o r s (ūdens) r o d a s kā reak­

c i j a s p r o d u k t s . Šādas reakcijas sauc' a u t o k a t a l i t i s k a s . 

Daudz lielākā mērā izpaužas s ē r a d i o k s i d a s p ē j a s a v i e ­ Reducēšanas 
n o t i e s ar s k ā b e k l i un radit augstāku oksidu S 0 3 un viņa reakcijas, 
hidratu: sērskābi. Svina dioksids jau aukstumā oksidē sēra 
dioksidu. Stikla caurulē a ar sašaurinātu galu (zīm. 361) ieliek 
svina dioksidu un no apakšas laiž stipru sēra dioksida straumi, 
ko sausē U-caurulē b, pilditā ar konc. sērskābes piesūcinātu pu-
miku. Svina dioksids reakcijā stipri sasilst un pat nokaist: 

P b 0 2 + - S 0 2 = PbO + S 0 3 = P b S 0 4 . 
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Pievienoša­
nas reakcijas. 

J o d a šķīdums jodkalijā, kā ari sērskābes paskābināts kā­
l i j a p e r m a n g a n a t a šķīdums, laižot tajos sēra dioksidu, atkrā-
sojas, jo notiek reducēšana: 

J 2 + S 0 2 + 2 H 2 0 = H 2 S 0 4 + 2HJ 

2 K M n 0 4 + 5 S 0 2 + 2H a O = 2 M n S 0 4 + K 2 S 0 4 + 2 H 2 S 0 4 . 

Sēra dioksids, S 0 2 , 
ir n e p i e s ā t i n ā t a viela 
un tāpēc samērā viegli 
savienojas ar citām vie­
lām. C h l o r s tieši pie­
vienojas saules gaismā 
vaj katalizatoru (kam­
para) klātbūtnē, radot 
s u l f u r i l a c h l o r i d u : 

S 0 2 + - C 1 2 = S 0 2 C Ļ 
Ar ūdeni savienojo­

ties, sēra dioksids rada 
s ē r p a s k ā b i , par kuru 
sīkāki runāsim sakarā ar 
sēra skābēm: 

S 0 2 + H . 2 0 ^ ± H 2 S 0 3 . 
S 0 . 2 viegli savienojas ar organiskām vielām un ar daudzām 

krasam dod bezkrāsainus produktus. Ja zem stikla kupola uz 
trijkāja noliekam puķes un zem tām porcelāna trauciņā aizde­
dzinām sēru (zīm. 362), pēc dažām 
minūtēm puķes zaudē krāsu. Uz šo 
pamatojas sēra dioksida lietošana 
zīda, vilnas, papīra un sevišķi salmu 
balināšanai. 

Sēra dioksids oksidejas ar skā­
bekli tikai katalizatoru klātbūtnē. Visai 

Iegūšana, enerģisks katalizators ir p l a t i ņ a . 
Sēra dioksida un skābekļa maisījumu 
laiž sasilditā caurulē, kurā atrodas 9HHjti№L№ 
platinets asbests. Abām gāzēm sa- U 4 * * 4 f t -

vienojoties sēra trioksidā, rodas bieza 
balta migla, kas ievāktuvē konden= Z i m - 3 6 2 - Puķu balināšana ar SO a. 
sejas kā spīdigi kristāli (zīm. 363). Reakcija 

2 S 0 2 + 0 2 ^ ± 2 S 0 3 

ir apgriezeniska, jo jau pie 400° sēra trioksids atkal disociē pēc 

augstāk pievestā nolīdzinajuraa. Ja S 0 2 , 0 2 un S 0 3 koncentra-

Zīm. № 361. SO, oksi 

Balināšana. 

Sera trioksids, 
S 0 3 . 



Zim. № 363. S 0 3 pagatavošana pēc kontakta metodes. 

Līdzsvara konstantes atkarību no temperatūras izpētījis 
B o d e n š t e i n s , kurš atradis sekošus datus: 

T a b e I e 149. 
T e m p e r a t ū r a s i e s p a i d s uz l ī d z s v a r a 2 S 0 . 2 + Q 2 < > 2 S 0 3 

k o n s t a n t i . s 

Temperatūra K = a ; b 

528° 1 ,55X10­ B 

627° 3 ,16X10­ 4 

727° 3 ,54X10­ 3 

832° 2 , 8 0 X 1 0 ­ a 

897° 8 ,16X10­ 2 

No tabelē pievestiem skaitļiem redzams, ka l ī d z s v a r a 
k o n s t a n t e p i e a u g l īdz ar t e m p e r a t ū r u . Tas nozīmē, ka 
temperatūru paaugstinot, S 0 . 2 un 0 2 daudzumiem jāvairojas uz 
S 0 3 rēķina, t. i. ka, s i s t ē m u s i l d o t , l ī d z s v a r s p ā r v i e t o j a s 
no l a b ā s uz k r e i s o pus i . Pie šāda pat rezultāta noved ari 
dinamiskā līdzsvara princips (sal. I. s. 96 lp. p.). Sēra diok­
sīdam savienojoties ar skābekli, a t d a l ā s siltums (45000 cal. uz 
2 S 0 3 ) . Aiz to temperatūras paaugstinājums, kas pabalsta endo-
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termisku reakciju, uz sēra trioksida attīstišanos atstāj nelabu ie­
spaidu. Tāpēc praktiķa cenšas strādāt iespējami zemā tempera­
tūrā, cik tik to pielaiž reakcijas sagausinajums caur temperatūras 
pazemināšanos. Kā praktiskais temperatūras „optimums" pie­
ņemti 450°. Tā kā reakcijā a t t ī s t ā s daudz siltuma, sistēma 
procesa gaitā jādzesē, lai temperatūru noturētu pie 450°. 

Sēra triok- Šēra trioksids pazīstams divās p o l i m o r f ā s m o d i f i k ā c i j ā s , 
sidaīpašibas. Pirmais reakcijas produkts ir š ķ i d r u m s , kas sacietē pie 17,7° 

un vārās pie 46°. M o l e k u l a r s v a r s šai formai, noteikts pēc 
sasalšanas temperatūras pazemināšanās fosfora chloroksidā, ir 
80, kas atbilst vienkāršai formulai S 0 3 . Ša a-forma tomēr nav 
stabila. Stāvot ta pārvēršas kristāliskā, asbestam līdzigā, ^-formā, 
kas kūst pie 40°, augstākā temperatūrā sublimejas un rada tvaiku, 
kas sabiezē atkal par a - S 0 3 . p-formas molekularsvars atbilst 
divkāršai formulai S 3 O e . 

Abas sēra dioksida formas gaisā, pievilkdamas mitrumu, 
stipri kūp, pārpgļo koku, kaučuku un citas organiskas vielas, un 
vispār rada enerģiskas ķimiskas reakcijas. Sēra trioksids ārkār-
tigi enerģiski, pat ar sprādzienu, savienojas ar ūdeni, radot sēr­
skābi: 

S 0 3 + H 2 0 = H 2 S 0 4 . 

Aiz ša iemesla sēra trioksids uzlūkojams kā s ē r s k ā b e s 
a n h i d r i d s . S 0 3 spēj izšķīdināt sēru. Pie tam rodas zils 
šķidrums, kuru daži autori uzlūko kā „sēra i e s k ā b l i " (недокись), 
S 2 0 3 . Visai iespējams, ka tas nav nekas cits, kā sēra kolo'td­

šķīdums. 

Sēra skābes. 
Sērapskābe, Sērs rada skābju rindu ar dažādām oksidēšanas pakāpēm. 
H 2S 2Cv un vismazāk skābekļa satur s ē r a p s k ā b e * ) (tiek saukta ari par h idro-

tās snli 
1 ' s e r p a s k a b i ) , kuras sastāvu izteic formula H 2 S 2 0 4 , t. i. ( H S 0 2 ) 2 . 

Та rodas cinku izšķīdinot sērpaskābē, jo uz pēdējo iedarbojas 
ūdeņradis „in statu nascendi": 

I. Zn + H 2 S 0 3 = Z n S 0 3 + 2H 
И. 2H + 2 H . 2 S 0 3 = 2H 2 Q + H 2 S 2 0 4 . 

Bēt brīvā veidā ta nevar pastāvēt, jo ātri sadaļas sērpaskābē 
un sērā. Bet viņas sāļi ir stabilāki. Nātrija sāls iegūstams ana-

*) Pareizāki H 2 S 2 0 4 skābi saukt par s ē r a p s k ā b i , jo tajā, ar pārejām 
sērskābem salīdzinot, vismazāk skābekļa. Citās mācibas grāmatās t i o s ē r s k ā b i 
( H 2 S 2 0 3 ) mēdz saukt ari par sērapskābi un tiosulfatus —par hiposulfi t iem. 
Pareizāki gan saukt par hiposulfitiem sērapskābes ( H 2 S 2 0 4 ) sāļus — analoģiski 
chlorapskābes sāļiem jeb hipochloritiem. Pie šās — pareizākās — termino­
loģijas turpmāk tad ari pieturēsimies. 
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loģiskā reakcijā starp cinku un nātrija bisulfitu. Uz bisulfita šķī­
dumu iedarbojas ar cinka pulveri, šķīdumu atdzesējot līdz 0°; tad 
rodas nātrija hiposulfits: 

I. 2 N a H S 0 3 + Zn = N a 2 S 0 3 + Z n S 0 3 + 2H 
II. 2H + 2 N a H S 0 3 = 2H a O + Na^Cv 

No šķīduma kristalizējas hidrats N a 2 S 2 0 4 . 2H2O kā spīdigas 
prizmas, kuras gaisā viegli oksidejaš, ja tās mitras, un viegli 
šķīst ūdenī. 

Interesanti, ka nātrija hiposulfits rodas nātrijam tieši savie­
nojoties ar sēra dioksidu, ja tos abus silda: 

2Na -f- 2SO., = N a 2 S 2 0 4 . 

Hidrosērpaskābe un tās sāļi ir ļoti stipri reducetaji. Nātrija 
hiposulfita ūdens šķīdums enerģiski uzsūc gaisa skābekli. F ē -
l i n g a šķīdums (81 lp. p.) reducējas pat aukstumā, atdalot vara 
oksidulu, CUņO. Sublimata šķīdums atdala dzīvsudrabu. No 
sudraba nitrāta šķīduma nogulstas kopā ar sudraba sulfitu ari 
sudrabs. Aurichlorids, tam pielejot hiposulfitu, rada k o l o i d ā l u 
z e l t a š ķ ī d u m u (sal. 94 lp. p.), kuram purpura krāsa. 

Praktiskā dzīvē nātrija un kalcija hiposulfitus lieto krāso-
tavās indigo un citu krāsu reducēšanai. Šo krāsu "reducēšanas 
produkti, sārmos izšķīstot, iesūcas drēbē un pēc tam gaisā atkal 
oksidejaš. ' 

Sēra dioksida ūdens šķīdumam skāba reakcija, io tas satur c _ . 
x _ _ _* Serpaskabe, 

s ē r p a s k a b i , H 2 S 0 3 . Sa skābe tomēr nepastāv brīva veida, jo, H,S0,. 
līdzigi ogļskābei un slāpekļpaskābei, sadaļas tās anhidridā un 
ūdenī (sal. I. s. 261 un 184 lp. p.). Ta — vāja div v ē r t i g'a 
skābe, un rada divas sāļu rindas: s u l f i t t i ' s , piem. N a 2 S 0 3 un 
b i s u l f i t u s , kā : N a H S 0 3 . Kalcija bisulfitu, C a H 2 ( S O ? ) 2 , iegū?t 
pat fabrikās, ar sēra dioksidu iedarbojoties uz kaļķakmeni, ūdens 
klātbūtnē: 

C a C 0 8 + 2 S 0 2 + HoO = C a r l ^ S O ^ -f- C 0 2 . 

To lieto celulozas iegūšanai no koka (sulfit-celuloza). Stiprās 
skābes izvieto no sulfitiem un bisulfitiem sērpaskabi, kura atdala 
sēra dioksidu. Tā kā sērpaskābe ir vāja skābe, sulfiti ūdeni 
hidrolizējas un uzrāda sārmainu reakciju. 

Sērpaskābes un tās sāļu šķīdumi satur S 0 3 " jonus. Ar N 0 g u isneša-
b a r i j a c h l o r i d u tie rada baltu bārija sulfita nogulsni, kas šķist nas reakcijas, 
atšķaidītā slāpekļskābē: 

B a - + S 0 3 " = B a S 0 3 . 
S v i n a a c e t a t a šķīdums dod baltu svina sulfita nogulsni, 

kuram ir līdzigas īpašibas: 
P b " + S 0 3 " = P b S 0 3 . 
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Ar s u d r a b a n i t r ā t a šķīdumu rodas balts sudraba sulfita 
nogulsnis: 

2Ag ' + S 0 8 " = A g 2 S 0 3 . 

Šis nogulsnis šķīst liekā sulfitā, radot kompleksu sāl i : 

AfeSO, + S 0 3 " = 2 A g S O s ' . 

Kompleksa šķīdums, kā ari sudraba sulfits sildot atdala 
sudrabu: 

2 A g S 0 3 ' = S 0 4 " + S 0 2 + 2Ag. 

Oksidēšanas Sērpaskābē, līdzigi savam anhidridam, var darboties ari kā 
reakcijas, v ā j š o k s i d ē t ā j s . Ta oksidē sērūdeņradi, atdalot sēru (sal. 347 

lp. p.). Ū d e ņ r a d i s „in statu nascendi" reducē to līdz sēram 
un sērūdeņradim. Ja iemetam sālsskābē cinka gabaliņu un pie­
lejam sulfita šķīdumu, rodas pienam līdzigs duļķis un atdalās 
gāze, kura svina acetatā saslapētu papīriti krāso melnu (H 2 S) . 
S t a n n o c h l o r i d a , SnCl 2 , šķīdums, sildot to kopā ar sērpaskābi, 
oksidejas stannichloridā. Līdz ar to sērpaskābē reducējas sēr­
ūdeņradi, kas ar stannichloridu dod dzeltenu nogulsni: S n S 2 

(sal. 265 lp. p.). 
Reducēšanas Sērpaskābē, vāja kā oksidētājs, ir ļoti enerģisks reducetajs. 

reakcijas. § a s kābe un viņas sāļi lēni oksidejas jau gaisā. B i g e l o (Bi-
gelovv) parādija, ka sērpaskābes oksidēšana ar brīvo skābekli ļoti 
jūtīga pret vismazakiem katalizatoru piemaisijumiem. Vara un 
dzelzs sāļi to paātrina, spirts, stannochlorids u. c. vielas ir šās 
reakcijas n e g a t i v i k a t a l i z a t o r i , jo padara to gausāku. 

Sērpaskābē un sulfiti atkrāso j o d a š ķ ī d u m u : 

S 0 3 " + Jo + H 2 0 = S 0 4 " + 2 J ' + 2H-. 

K ā l i j a j o d a t s reducējas, atdalot jodu: 

2 J 0 3 ' + 5 S O s " + 2H- = J 2 + 5 S 0 4 " + H 2 0 . 

Kālija jodata un stērķeļu šķīdumu maisījumā saslapēts 
papīrs ir ļoti jūtigs reaktivs uz sēra dioksidu; pēdējā klātbūtnē 
papīrs kļūst z i l s . M e r k u r i c h l o r i d s ar sērpaskābi reducējas 
merkurochloridā: 

, 2HgCl 2 + S 0 3 " + H a O = S 0 4 " + 2H- - f 2CI ' - f Hg 2 Cl 2 . 

C h r o m a t i un bichromati reducējas t r ī s v ē r t i ga chroma 
sāļos: 

C r 2 0 7 " + 4 S 0 3 " + 6H- = 4 S 0 4 " + 2 C r - + 3 H a O . 

Analoģiskā kārtā norisinās kālija permanganata, perhidrola 
? un citu enerģisku oksidētāju reducēšana. 
Sērskābe, S ē r s k ā b e , H 2 S 0 4 , ir viens no vissvarigakiem ķimiskās 

H 2 so 4 . rūpniecibas produktiem. Senāk to pagatavoja vienigi lielās svina 
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k a m e r ā s , ar gaisa skābekli oksidējot sēra dioksidu, ūdens tvaika K a m e n 

un s l ā p e k ļ a o k s i d u klātbūtnē. Ša metode, ko vēl līdz šim m e t o d e 
lieto ļoti plaši, pazīstama zem „kameru m e t o d e s " nosaukuma. 
Kameru metode mazos apmēros demonstrējama 5 litru balonā, 
kam sānos divi tubusi (zīm. 364). Pa vienu no tiem laiž sēra 

Zīm. № 364. Kameru metode maza mēroga (pec A r e n d t a ) . 

dioksidu, iegūtu sēru sadedzinot caurulē a. Pa otru tubusu ie­

vada ūdens tvaikus, kas nāk no retortas, kurā vārās ūdens. Ba­

lona kaklā ierīkotas t r īs caurules, no kurām divas sniedzas līdz 
balona dibinām, bet trešās uzdevums — novadit gāzes. Pa 
vienu garo cauruli laiž no gāztura skābekli, bet pa otru — slā­

pekļa oksidu, ko iegūst kolbā b, ar slāpekļskābi iedarbojoties uz 
varu. Vispirms laiž balonā sēra . dioksidu, skābekli un slāpekļa 
oksidu. Slāpekļa oksids ar skābekli rada N 0 2 , bet pēdējs ar 
sēra dioksidu attīsta k a m e r u k r i s t ā l u s , kas nogulstas uz ba­
lona sienam. Kad ielaiž balonā ūdens tvaikus, kameru kristāli 
pazūd un normāli attīstās sērskābe, kas sakrājas balona dibina. 

Sērskābes fabrikas šēma redzama 365 zīmējumā. Sēra diok-
sids, ko iegūst apdedzinot piritus, no krāsns (nav zīmējumā parā­
dīta) pa kanālu A ' ieplūst G l o v e r a tornī G ' . Šis tornis pildits 
ar ugunsizturīgu saķepušu materiālu, pa kuru no augšas uz leju, 
pretim gāzei, tek koncentrēta sērskābe, ko G e i - L i s a k a tornī 
(par ko runāsim vēlāk) piesātina slāpekļa oksidiem. Ša n i t r o z a s 
skābe, sastapdamās ar karstām gāzēm, pēdējām atdod slāpekļa 
oksidus. Reaģējošās gāzes no G l o v e r a torņa nokļūst plašās 
kamerās: N1, N2 un N3, kas izliktas ar svinu. Kamerās pa 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 23 
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atsevišķām caurulēm laiž ari ūdens tvaiku. Tajās norisinās sēr­
skābes attīstīšanās reakcija, kurā slāpekļa oksidi izpilda skābekļa 

Zīm. № 365. Kameru metode fabriku apmēros. 

pārneseju lomu. Pēc L u n g e s teorijas, pirmā fāzē rodas n i t r o -

z i l s ē r s k ā b e : 

I. 2 S 0 2 + 3 N 0 2 + H.,0 = 2 S O a < ( § I l ( N 0 ) + N 0 > 

kura, ar ūdeni sadalidamies, rada sērskābi: 

II. 2 S 0 2 § H ( N 0 ) + H 2 0 = 2 ^ 0 , + N 2 0 3 . 

Gaisa skābeklis oksidē slāpekļa oksīdus NO un N 2 0 3 par 
N 0 0 > un pēdējs no jauna atgriežas reakcijā: 

III. NO + N 2 0 3 4 - 0 2 = 3 N 0 2 . 

L u n g e s teoriju apstiprina apstāklis, ka ū d e n s p r o m ­
b ū t n ē uz kameras sienam rodas nitrozilsērskābes kri­
stāli (t. s. k a m e r u k r i s t ā l i ) . Tomēr iespējams, ka ūdens 
tvaiku klātbūtnē šis savienojums nemaz nerodas un reakcija, pēc 
R e i n o l d a un T a i l o r a (Reynolds un Taylor) domam, norisinās 
vienkāršāk: 

I. S 0 2 + HoO 4 - N 0 2 — r l j S O , 4 - NO 

II. 2NO + O a = 2 N 0 2 . 

Lai nu kā, sērskābe rodas kamerās (t. s. kameru skābe, sa­
turoša 64°ļ 0 I -ĻSOJ. Ta tek lejup un sakrājas cisternās, bet 
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palikušās gāzes līdz ar gaisu aiziet pa kanālu uz torni 0 " , sauktu 
G e i - L i s a k a torni. Pa šo torni, kas pildits ar koksu, tek lejup 
koncentrēta sērskābe, kas uztver gaisam līdzi aizejošos slāpekļa 
oksīdus, pārvēršot tos nitrozilsērskābē (skvat. augstāk). Pēc tam 
šo skābi pārpumpē G l o v e r a tornī, kur ta slāpekļa oksīdus 
atkal atdod dūmu gāzēm. Tādā kārtā t e o r ē t i s k i slāpekļa oksidi 
pastāvīgi paliek procesā un izpilda katalizatora lomu sēra diok-
sida oksidēšanā par sērskābi. Bet p r a k t i s k i viena daļa slāpekļa 
oksidu pa G e i - L i s a k a torni iziet gaisā. Šo zaudējumu papil­
dina, kamerās ievadot lieku slāpekļskābi, to iztvaicējot atsevišķās 
retortās. 

K a m e r u s k ā b i , kuras īpatnējais svars apm. 50° Bomē 
(t. i. 1,55), vēl koncentrē iztvaicējot platinas vaj kvarca bļodās. 
Šādā ceļā iegūst k o n c e n t r ē t u sērskābi, saturošu 9 8 % r^SO*. 
Tai visaugstākā vārišanās temperatūra (338°), un izgarojot, ta 
atdala tvaikus, sastāvošus no H 2 S 0 4 un H^O tādā pat samērā, 
t. i. saturošus 98° ' 0 H 2 S 0 4 (sal. 1. s. 191 lp. p.). Techniskā sēr­
skābe parasti satur tikai 93°/ 0 H 2 S 0 4 (66° Bomē). To uzglabā 
stikla balonos vaj dzelzs cisternās. 

T e c h n i s k ā sērskābe satur svina, arsena, slāpekļskābes u. 
c. piemaisijumus. To atšķaida ar ūdeni, svinu, arsenu u. c. 
smagcs metālus nogulsnē ar sērūdeņradi, pēc tam otrreiz iztvaicē 
un beidzot destilē silicij-dzelzs retortās. 

Tīru 100°/0-tigu sērskābi iegūst izšķīdinot attiecigu daudzumu 
S 0 3 koncentrētā sērskābē. 

Sērskābe pagatavojama daudz vienkāršāki, sēra dioksidu Kontakta 
oksidējot ar gaisa skābekli katalizatoru klātbūtnē — (sal. sēra m e t o d e -
trioksidu, 349 lp. p.). Tomēr ša metode, kas pazīstama zem 
. k o n t a k t a m e t o d e s " nosaukuma un jau 1875. gadā, K. 
V i n k l e r a ieteikta, praktiķa sastapās ar visai nopietniem šķēr­
šļiem, kas stipri kavēja tās pielietošanu fabrikās. Galvenais 
šķērslis pastāvēja platinas un citu katalizatoru jutībā pret dažiem 
sēra dioksida B k a i t i g i e m " piemaisījumiem. Šie piemaisījumi, 
piem. arsens, ī s ' laikā sabojā katalizatoru, t. i. izskauž tajā 
katalitiskās spējas, fikai pagājušā gadsimteņa beigās R. K n ī č e m 
(Knietsch), pēc rūpigiem pētijumiem B a d e n e s Z o d a s f a b r i k ā 
(patērējot šam nolūkam milzigas naudas zumas), izdevās novērst 
visus šķēršļus un šo vienkāršo metodi piemērot technikai. 

K o n t a k t a a p a r ā t s sastāv no dzelzs cilindra, kurā gare­
niski ierīkotas apm. 30 k o n t a k t a c a u r u l e s , saturošas uz 
caurumainām šamota platitem platinetu asbestu (zīm. 366) . Gāzes, 
kuras iegūst sēru vaj piritus sadedzinot, no pumpja G ieplūst 
pa klapi v un kanālu A cilindra apakšējā daļā, dodas augšup 
gar kontakta caurulēm, pēdējās dzesējot, un tikai pēc tam pa 

23» 
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tām pa piltuvi D iet kontakta caurulēs. Pēc reakcijas gāzes, sa» 
turošas sēra trioksidu, pa kanālu E aiziet no aparāta uz adsor-
betajiem, kas satur 9 8 % sērskābi (zīm. 367). Iegūto produktu 
vaj nu tieši laiž tirdzniecībā 
ūdeni līdz 60° Bomē. 

( . o l e u m " ) vaj ari atšķaida ar 

Bez platinas katalitiski 
darbojas ari daži oksidi, 
piem. dzelzs oksids. Sēra 
dioksiduno kaitīgiem pie­
maisījumiem tīra koksa, 
asbesta un apdedzināta 
māla .filtros". Tā kā S 0 3 

virs 500° sadaļas (sal. 
350 lp. p.), temperatūra 
reakcijas telpā jātur pie 
450°. 

Tīra sērskābe, kuras 
sastāvs H 2 S 0 4 , ir bezkrā­
sains, stigrs šķidrums 
ar īpatnējo svaru 1,84 
pie 15°. Zemā tempe­
ratūrā tas gausi sacietē 
un rada bezkrāsainus 
kristālus, kuri kūst pie 
+ 10°. Sildot sērskābe Zīm. № 366. S 0 3 pagatavošana pēc kontakta 

, _ . . . ._ 0 „ metodes. 
pakāpeniski zaudē S 0 3 

un pie 338° pārdesti­

lejas skābe, saturoša ne vairāk kā 9 8 , 5 % H . 2 S 0 4 . Samaisot 
ar ūdeni, sērskābe stipri sasilst, kas norāda, ka šķīdumā 
attīstās h i d r a t i . Uz to norāda ari lielā k o n t r a k c i j a (tilpuma 
saraušanās), kas rodas H 2 S 0 4 samaisot ar ūdeni. Un tiešam, 
S 0 8 un ūdens maisījumu sacietēšanas temperatūras dod iespēju 
konstatēt vairākus sērskābes hidratus, kas kušanas līknē atšķiras 
ar m a k s i m ā l i e m s a c i e t ē š a n a s p u n k t i e m . Ša līkne redzama 
368. zīmējumā: uz abscisas atzīmēts S 0 3 saturs procentos, bet 
uz ordinatas — sacietēšanas sākuma temperatūras. Līkne uzrāda 
p i e c a s maksimālās temperatūras, atbilstošas noteiktiemķimiskiem 
savienojumiem (sal. I. s. 192 lp. p.): 
punkts: C atbilst hidratam S 0 3 . 5 H 2 0 , t. i. H 1 0 S O 8 ar kušanas 

temper. — 25°; 

punkts: E atbilst hidratam S 0 3 . 3 H 2 0 , t. i. H 6 S 0 6 ar kušanas 
temper. — 3 8 ° ; 



— 357 — 

Zlm. № 367. S 0 3 adsorbešana ar konc. H 2 S 0 4 . 

Koncentrētās sērskābes tieksme uz ūdeni tik liela, ka ta 
atņem ūdeni citām vielām. Pateicoties šam apstāklim, to lieto 
gāžu sausešanai. Atņemot ūdeni dažādām organiskām vielām, 
piem. kokam, ta viņas pārogļo. 

S 0 , 

0 1ā 10 30W SO SO ~Q SO 90 
%SO, 

Zlm. № 368. S 0 3 un H aO maisījumu kušanas līkne. 

punkts: H atbilst hidratam S 0 3 . 2 H 2 0 , t. i. H 4 S 0 5 ar kušanas 
temper, - ļ - 9° ; 

punkts: K atbilst hidratam S O a . HgO, t. i. H 2 S 0 4 ar kušanas 
temper. + 10°; 

punkts: M atbilst hidratam 2 S 0 3 . H 2 0 , t. i. H 2 S 2 0 7 ar kušanas 
temper. + 35°. 
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Sērskābe ir s t i p r a d i v v ē r t i g a s k ā b e . Līdzīgi citām po-
livalentigām skābēm, ūdens šķīdumā ta p a k ā p e n i s k i disociē: 
vispirms H S O / jonā: 

H 2 S 0 4 ^ ± H- -f- H S O / , bet pēc tam S 0 4 " jonā: 

H S O / H- + S 0 4 " . 

Pirmā disociacijas fāze norisinās daudz lielākā mērā nekā 
otrā. Aiz to daudzās izvietošanas reakcijās darbojas tikai puse 
no vispārējā sērskābes daudzuma, piem. nitrātu (I. s. 190. lp. p.) 

""un chloridu (I. s. 322. lp. p.) sadalīšanā. Kā divvērtiga skābe 
ta rada divas* sāļu rindas: 

neitrālus sāļus ( s u l f ā t u s ) , piem. K 2 S 0 4 , N a a S 0 4 , M g S 0 4 un 
skābus sāļus (bi s u l f ā t u s ) , piem. K H S 0 4 , N a H S 0 4 , C a H . 2 ( S 0 4 ) a 

un c. 

Bisulfatiem ir stipri skāba reakcija. Sildot tie zaudē ūdeni 
un pārvēršas p i r o s u l f a t o s : 

2 N a H S 0 4 = H a O + N a ^ O , . 

B ā r i j a c h l o r i d s nogulsnē no sērskābes un tās sāļu, sul­
fātu, šķīdumiem baltu b ā r i j a s u l f ā t a nogulsni, kas nešķīst 
atšķaiditās skābēs: 

B a - 4 - S 0 4 " = BaSQ 4 . 

S v i n a a c e t a t s dod baltu s v i n a s u l f ā t a nogulsni (sal. 
271 lp. p . ) : 

P b " 4 - S 0 4 " = P b S Q 4 . 

__ , _ . Sērskābe — viens no visredzamakiem kimiskās rūpniecibas 
izlietošana, produktiem. Ta nepieciešama ļoti daudzos ķimiskos pasākumos. 

Bet galvenā kārtā to patērē māksligu mēslošanas līdzekļu, s u ­
p e r f o s f ā t a (306 lp. p.) un a m o n i j a s u l f ā t a (I. s. 157. un 
174. lp. p.), iegūšanai. Lielos vairumos lieto sērskābi organisku 
krāsu un spridzināmo vielu pagatavošanai, kā ari mineraleļļu 
tīrišanai. 1914. gadā vispasaules sērskābes ražojums sasniedza 
1 0 m i l j o n u s tonnu gadā, bet kara laikā vēl vairāk palieli­
nājās, spridzināmo vielu lielā patēriņa dēļ. 

Līdz 18. gadsimteņa beigām sērskābi pagatavoja karsējot 
Pirosērekābe,f j z e ļ z s vitriolu, F e S 0 4 . 7 H a O , gaisa klātbūtnē. F e r o s ā l s pie 

1 a 7 ' tam oksidejas f e r i s ā l ī : 

6 F e S 0 4 4 3 0 = 2 F e 2 ( S 0 4 ) 3 4 - F e 2 0 3 . 

Ferisulfats karsējot sadaļas un atdala sēra trioksidu, pār-
vērsdamies dzelzs oksidā ( n c a p u t m o r t u u m " ) : 

F e 2 ( S 0 4 ) 3 = F e 2 0 3 + 3 S 0 3 . 
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Šādi iegūtais produkts sastāv galvenā kārtā no p i r o s k ā b e s 
H 2 S 2 0 7 , un gaisā kūp,- kāpēc saucas ari par k ū p o š o s ē r ­
s k ā b i (jeb N o r d h a u z e n e s skābe — pēc ražošanas vietas). 
Kūpēšana ceļas no ta, ka, pirosērskābei sadaloties, izgaro sēra 
trioksids: 

H , S . A = H 2 S O 4 + S O s . 

Šimbrīžam pirosērskābi iegūst tikai pēc kontakta metodes 
( „ o l e u r n " ) . Ar šo skābi tīra neizstrādātu naftu. P i r o s u l f a t i 
iegūstami no bisulfatiem, pēdējos karsējot, kā jau augstāk aiz-
rādits. Augstākā temperatūrā tie sadaļas, atdalot sēra trioksidu: 

N a ^ O - = N a 2 S 0 4 + S C v 

Elektrolizejot diezgan pastipru sērskābi un lietojot lielu sērpārskābe 
strāvas blīvumu, uz anoda līdz ar S 0 4 " joniem izlādējas H S 0 4 ' H 2 S a 0 8 

joni, radot s ē r p ā r s k ā b i : 

2 H S 0 / + 2 © = H 2 S 2 0 8 . 

Praktiķa visbiežāk elektrolīzē piesātinātu amonija bisulfata 
šķīdumu. Amonija bisulfats disociē pēc šēmas: 

N H 4 H S 0 4 — * NH 4- + H S 0 4 ' . 

Tas dod ļoti labu reakcijas iznākumu, jo a m o n i j a per ­
šu l f a t s grūti šķīst amonija sulfāta šķīdumā un atdalās elektro-
lizes laikā. K ā l i j a p e r s u l f a t u , K 2 S 2 O e , iegūst līdzigā kārtā, 
t. i. kālija bisulfatu elektrolizejot, vaj ari divkāršā apmaiņā starp 
amonija persulfatu un kālija chloridu: 

( N H 4 ) 2 S 2 O s + 2KC1 = 2 N H 4 C 1 ' + K 2 *S 2 0 8 . 

Kālija persulfats grūti šķīst ūdenī un izkrīt no šķīduma kā 
baltas plāksniņas. 

Sērpārskābe, H ^ O g — divvērtiga. Bezūdens stāvoklī ta 
rada kristālus, kas kūst pie 65° un viegli sadaļas. Bet ūdens 
šķīdumā ta ir stabila. Sērpārskābe, kā ari tās sāļi ļoti stipri 
oksidētāji. Tie oksidē jodkaliju, atdalot jodu. D i v v ē r t ī g a s 
dzelzs sāļi oksidejas t r ī s v ē r t i g o s dzelzs sāļos: 

2Fe - + S 2 O s " = 2Fe •• + 2 S 0 4 " . 

Sērpaskābi persulfati oksidē sērskābē. Sudraba, vara, man­
gāna, kobalta un niķeļa sāļi, pieliekot persulfatus, šķīdumā atdala 
minēto metālu p e r o k s i d u s . Bet kālija permanganatā zem 
persulfatu iespaida nekāda pārmaiņa nenotiek (atšķirība no P ^ O ^ 

S u l f o p e r s k ā b e , H 2 S 0 5 , uzlūkojama kā pārejas loceklissulfoperskābe 
no sērskābes uz sērpārskābi. Karo (Caro) to pagatavoja ar H a s 0 5 -
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Strukturfor­

копе, sērskābi iedarbojoties uz amonija persulfatu. Šajā reakcijā 
vispirms rodas sērpārskābe: 

I. ( N H . ) 2 S a 0 8 + H 2 S 0 4 = ( N H 4 ) 2 S 0 4 + H 2 S 2 0 8 , 

kas tāļak ūdenī hidrolizējas: 

II. H 2 S 2 0 8 + H. 2 0 = H 2 S 0 5 + H 2 S 0 4 . 

B a i e r s un V i l l i g e r s pagatavoja šās vielas šķīdumu sēr­
skābē, ar 5%-tigu perhidrolu iedarbojoties uz pieckārtigu konc. 
sērskābes daudzumu, maisijumu pie tam dzesējot: 

H 2 S 0 4 + H 2 0 2 H 2 S 0 6 + H 2 0 . 

Ša reakcija apgriezeniska, un tāpēc, sulfoperskābi atšķaidot 
ar ūdeni, pēdējā atkal sadaļas ūdeņraža peroksidā un sērskābē. 
Šo reakciju technikā lieto ūdeņraža peroksidā iegūšanai no per-
sulfatiem (sal. I. s. 104 lp. р.). 

T ī r a s u l f o p e r s k ā b e iegūstama 100%-tigam perhidrolam 
iedarbojoties uz S O s vaj uz chlorsulfonskābi: 

S 0 3 + H 2 0 2 = H 2 S 0 5 vaj 

s ° 2 x ā H + H 2 0 2 = H 2 S 0 6 4 - HC1. 

Та ir nestabila kristāliska masa, kas kūst pie 4 - 45°. Jau 
parastā temperatūrā ta sadaļas, atdalot skābekli un o z o n u . S u l -
f o p e r s k ā b e vēl enerģiskāks oksidētājs nekā sērpārskābe, un 
top lietota indigo oksidēšanai. 

Sērs attiecībā pret ūdeņradi — d i v v ē r t ī g s . Tāpēc sēr-
rauks"" ūdeņraža strukturformula , izteicama šādi: H — S — H ; polisul-

fidiera tad uzstādamas šādas formulas: H — S — S — H ; 
hidrodisulfids 

H — S — S — S — H; H — S — S — S — S — H u. t. t. 
hidrotrisulfids hidrotetrasulfids 

Attiecībā pret skābekli, sēram iespējamas č e t r a s ( S 0 2 ) vaj 
s e š a s ( S 0 3 ) saites. Saskaņā ar to izvedamas strukturformulas 
sēra skābēm. S ē r a p s k ā b e i visiespējamākā ir šāda formula: 

О = S — H 

о = s — он. 

S ē r p a s k ā b e i iespējamas divas konfigurācijas: 

.ОН О . / X r 

0=S( un J s y n H 

^ O H О * 0 H 

(simetriskā formula) (nesimetriskā formula). 



T a b e I e 350. 

S ē r a s k ā b j u p ā r s k a t s . 

S k ā b e s a n h i d r i d s Skābes nosaukums. Formula S t r u k t u r f o r m u l a I p a š i b a s 

[ S 2 0 8 ] — • Sērapskābe H 2 S 2 0 . ( nestabila 

so 2 —• Sērpaskābe H 2 S 0 8 

O = S \ O H 

vaj 0 = S < g H 

nestabila 

s o 8 _ * 

Pirosērskābe^ 

Sērskābe 

Ortosērskābe 

H 2 S , 0 7 

H a S O , 

H t i S 0 6 • 

( H O ) 0 2 S — 0 - S O a ( O H ) 

o s 0 H 

u a a OH 

S(OH) 6 

kušanas temp. -(-32° 

• + 1 0 ° 

. - 3 8 ° 

s a o 7 —> Sērpārskābe H 2 S 2 0 8 ( H O ) O a S — 0 - 0 — S O a ( O H ) kušanas temp. -1-65° 

[ S O J - > Sulfoperskābe H 2 S 0 5 o s 0 H 

U ' P O - O H 
kušanas t e m p . + 4 5 ° 
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Simetriskai formulai par labu runā apstāklis, ka sērpaskābe 
rodas no sēra dioksida, nesimetriskai—ka pastāv organiski atvasinā­
jumi, piem. etilsērpaskābe: C 2 H 5 . S 0 2 ( O H ) . Ir iespējams, ka pastāv 
a b a s šās formas kā tautomers maisījums (sal. I. s. 269 lp. p.). 

S ē r s k ā b ē bez šaubām mums darišana ar s e š v ē r t i g u 

sēru. Monohidratam, H 2 S 0 4 , rodama formula: Q ^ ^ ~ ^ Q H ' 

augstākiem hidratiem uzstādamas formulas ar lielāku hidroksila 
grupu skaitu. Tādā kārtā izvedamas: 

° > s / ° H OH 

8 > s < ° ' ° ^ S \ o H 
u x O H 

(pirosērskābe) (monohidrats) (dihidrats) (tetrahidrats) 

Sērskābes atliekai S 0 2 ( O H ) ar ūdeņraža peroksida atlieku 
(HO)O savienojoties, rodas s u l f o p e r s k ā b e , kamēr s ē r p ā r -
s k ā b e uzlūkojama kā sulfoperskābes anhidrids, kā tas sekojošas 
formulās redzams: 

O / 0 H 

°> s <°« ° > < 
(sulfoperskābe) ^ O H 

(sērpārskābe) 

Sēra tioskābes. 

Tiosērskābe- Sērskābē v i e n u skābekļa atomu pret sē ru apmainot, rodas 
H S O u n tiosērskābe: H 2 S a 0 3 . T a n e p a s t ā v b r ī v ā v e i d ā , bet gan 
tiosulfati. r a c * a stabilus sāļus, piem. N a 2 S 2 0 3 , C a S 2 0 3 u. c. 

N ā t r i j a t i o s u l f a t s , N a 2 S 2 0 3 . 5 H 2 0 , rodas 

1) nātrija sulfita šķīdumu vārot kopā ar sēru: 
NaaSOg' + ' S = , N a a S a 0 3 un 

2) sēra dioksidam iedarbojoties uz nātrija sulfida šķīdumu: 
2Na a S + 3 S 0 2 = 2 N a 2 S 2 0 3 + S. 

Tas kristalizējas lielos kristālos, kas kūst paši savā kristali­
zācijas ūdenī pie 56°. 

K a l c i j a t i o s u l f a t u , C a S 2 0 3 , • pagatavo oksidējot gaisā 
L e b l a n a procesa atliekas, saturošas kalcija sulfidu (24 lp. p.): 

Ca(HS) a + 2 0 2 — C a S 2 0 3 + HjO. 
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Tiosulfati izšķīdina nešķīstošos ūdenī sudraba sāļus, pār­
vēršot tos kompleksos (sal. 91 Ip. p.): 

2Ag- + 4 S 2 0 3 " ~ 2 [ A g ( S 2 0 3 y . " ' 

Uz ša pamata nātrija tiosulfatu, kā zināms, lieto fotogrāfijā 
attīstīto platu nostiprināšanai (sal. 92 lp. p.). 

C h l o r s tiosulfatus oksidē sulfātos: 

S 2 0 3 " + 4 C 1 2 + 5 H 2 0 = 2 S 0 4 " + 10H - f 8C1 ' . 

Aiz ša iemesla audekli, kas balināts ar chloru, apstrādā ar 
nātrija tiosulfatu, kā .antichloru", un proti: chlora vaj chlor-
apskābes pēdējo iezīmju izskaušanai. 

J o d s nātrija tiosulfatu oksidē t e t r a t i o n a t ā (skat. zemāk): 

2 S 2 0 3 " + J 2 = S 4 0 6 " + 2 J \ 

Šo reakciju lieto j o d o m e t r i j ā joda kvantitatīvai noteikšanai 
(I. s. 359 lp. p.). 

K ā l i j a p e r m a n g a n a t s sērskābā šķīdumā reducējas ar tio­
sulfatu līdz divvērtīga mangāna šālim: 

5 S 2 0 3 " + 8 M n 0 4 ' + 14H- = 1 0 S O 4 " + 8Mn" + 7 H a O . 

K o n c e n t r ē t ā m s k ā b ē m (piem. sālsskābei) iedarbojoties 
uz tiosulfatiem, rodas brīva tiosērskābe: 

I. N a 2 S 2 0 3 + 2HCI = 2NaCl + H^S^, 

bet pēdējā sadaļas a c u m i r k l ī , atdalot sēru un S 0 2 : 

II. H 2 S 2 0 3 = H 2 S 0 3 + S. ļ 

Salejot kopā ļoti a t š ķ a i d ī t u s tiosulfata un skābes šķī­
dumus (piem. '/io — norm.), sērs kādu laiku paliek izšķīdinātā 
(koloidālā) stāvoklī, pēc tam šķīdumā rodas opalescence, un pēc 
zināma laika izkrīt a m o r f s sērs. Šķīdumam pieliekot sulfitu, ša 
reakcija top aizturēta aiz ta iemesla, ka līdzsvars, pēc aktīvo 
masu likuma, sulfita jonu koncentrāciju palielinot, pārvietojas 
pretējā virzienā: 

S 2 0 3 " + «• 5T± H S 0 3 ' + S. 

Sērskābes vairākas a t l i e k a s savienojot (tieši vaj ari ar p0iition-
sēra starpniecibu), rodas vesela rinda p o l i t i o n s k ā b j u : skābes. 

OH / O H 
d i t i o n s k a b e : H 2 S 2 0 6 ; strukturformula: 0 = S — S = 0 , 

OH ^ O H 
t r i t i o n s k ā b e : H 2 S 3 O s ; , 0 = S — S — S = 0 , 
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t e t r a t i o n s k a b e : H 2 S 4 0 6 ; strukturformula 0 = S — S — S — S = 0 , 

O H \ OH 
p e n t a t i o n s k a b e : H 2 S B 0 6 ; , 0 = S — S — S — S — S = 0 . 

Mangāna ditionats rodas laižot sēra dioksidu svaigi no-
gulsnetā, ūdeni samaisitā mangāna dioksidā: 

2 S 0 2 + M n 0 2 = MnSaOg. 

Kālija tritionats rodas sēra dioksidam iedarbojoties uz tio-
sulfatu: 

2 K 2 S 2 0 3 + 3 S 0 2 = 2K2S2Ū6 + 3 S . • 

Kālija tetratiouats rodas reakcijā starp jodu un tiosulfatu; 

2 K 2 S 2 0 3 + J 2 = 2KJ + K 2 S 4 0 6 . 

Ša skābe, saskaņā ar viņas strukturformulu, uzlūkojama kā 
tiosērpārskābe. 

Sērpaskābes šķīdumu piesātinot ar sērūdeņradi, atdalās sērs 
(347 lp. p.), bet šķīdumā rodas brīvu politionskābju maisījums 
(t. s. V a k e n r o d e r a . š ķ i d r u m s ) . Šķīdumam pielejot barita 
ūdeni, iegūstams kristālisks bārija pentationats, B a S B 0 6 : 

3 S 0 2 + H 2 S + S = H 2 S 5 0 6 . 

Sēra savienojumi ar slāpekli. 
Slāpekļa sul- Rūpigi izsausetu amonjaku laižot benzolā (pie 0°), kurā iz­
licis, N 4s 4. šķīdināts sēra dichlorids (SC1 2), bez amonija chlorida un sēra 

rodas vēl sēra savienojums ar slāpekli, kas nešķīst •ūdeni, bet 
viegli šķīst benzolā un citos organiskos šķīdinātajos, kā ari sēr-
ogleklī. Š e n k s , noteicot šam savienojumam molekularsvaru 
sērogleklī, atrada skaitli, atbilstošu formulai N 4 S 4 . Slāpekļa sul-
fids kristalizējas dzeltenās adatās, sublimejas pie 135°, kūst pie 
178°, bet drusku augstākā temperatūrā sadaļas ar sprādzienu 
elementos. 

Sildot kopā ar sēroglekli aizkausetā caurulē līdz 100°, tas 
pārvēršas sarkanā, eļļai līdzigā šķidrumā, kas sacietē pie —1-10° 
un kura sastāvs N 2 S 5 : 

N 4 S 4 + 2 C S 2 = 2CNS + S - ļ - N 2 S B . 

Sēra savienojumi ar halogēniem. 
Sēra heksa- _ _ 
fluorids,SF6. Sers viegli savienojas ar halogēniem. S e r a h e k s a f l u o -

ridu, S F 6 , ieguva M o a s a n s (Moissan) ar fluoru tieši iedarbo­
joties uz sēru. Ta ir bezkrāsaina gāze, kas kondensējas pie 



—55°. Ta ļoti stabila un — kas visdīvainākais — indiferenta 
attiecibā uz visiem reaktīviem. Ta nesaēd stiklu, nesadalās ne 
ar ūdeni, ne ar sārmu, nedz ari ar metāliem. 

Ari chlors sildot deši savienojas ar sēru (I. s. 322 lp. p.).Sēra^ chlorids: 
Bet šajā reakcijā rodas savienojums S 2 C1 2 , ko sauc s ē r a c h l o - * * 
r idu . Visērtaki šis savienojums pagatavojams laižot chloru pār 
kristālisku sēru, sēra chlorida klātbūtnē. Šādos apstākļos chlors 
tiek adsorbets visai enerģiski jau parastā temperatūrā, jo sēra 
chlorids izšķīdina sēru un adsorbē chloru. Sēra chlorids ir gaiši-
dzeltens šķidrums ar nepatīkamu Smaku; vārās pie + 138°. Tas 
šajā temperatūrā jau tomēr pa daļai disociē chlorā un sērā. 
Ūdenī tas hidrolizējas, atdalot sēru un S 0 2 : 

2S 2 C1 2 + 2 H 2 0 = 4HC1 -f- 3S + S O a . 

Sēra chloridu lieto gumijas izstrādājumu . a u k s t a i v u l -
k a n i z e š a n a i " un f a k t i s a pagatavošanai. Par faktisu sauc 
produktus, kas rodas sēra chloridam iedarbojoties uz augu eļļām 
un kurus lieto gumijas rūpniecibā kā kaučuka surogātu. 

Sēra chlorids, kā zinām, izšķīdina chloru. Šāds šķīdums 
stāvot paliek sarkani-brūns un pārvēršas sēra dichloridā, SC1 2 , 
kas sildot sāk vārities un atdalit chloru jau pie 50° : 

2SC1 2 ī ± S 2 C1 2 + CI 2 . 

Sēra chloridu ar chloru piesātinot pie — 25°, rodas s ē r a 
t e t r a c h l o r i d s , SC1 4, kas sacietē pie — 3 0 ° , bet istabas tem­
peratūrā pārvēršas sēra dichloridā, atdalot lieko chloru. 

Ar b r o m u sērs rada savienojumu S 2 Br 2 , kas stipri retinātā 
telpā pārtvaicejas pie -f- 57° un viegli sadaļas elementos. Ar 
j o d u sērs nesavienojas. 

Sēra dioksidā v i e n u skābekļa a t o m u apmainot pret chloru, ^ ^ " ' s o c i 0 " 
rodas t i o n i l a c h l o r i d s , SOCl 2 , piem. fosfora pentachloridam ' *' 
vaj fosgenam iedarbojoties uz sēra dioksidu: 

S 0 2 + PC1B =s P O C l 3 + SOCl 2 vaj 

S O ž + COCl 2 = C 0 2 + SOCl 2 . 

Tas ir bezkrāsains, nepatīkamas, smacējošas smakas šķidrums, 
kas varas pie + 79°. Ūdenī tas hidrolizējas pēc nolīdzinajuma: 

S 0 C 1 2 + H. 2 0 s s S 0 2 + 2HC1. 

Tas uzlūkojams kā s ē r p a s k ā b e s chloranhidrids. 
Bet sēra t r i o k s ī d ā vienu skābekļa atomu apmainot pretSulfurilachio-

chloru, dabonam s ē r s k ā b e s chloranhidridu jeb t. s. s u l f u r i l a r i d s ' s o * a * 
c h l o r i d u , S 0 2 C 1 2 . Ša viela iegūstama tieši sēra dioksidam 
savienojoties ar chloru: 

S 0 2 + Cl 2 =s S O a C l 2 . 



Ša reakcija notiek tikai vaj nu zem tieša saules staru 
iespaida, vaj ari dažu k a t a l i z a t o r u (piem. kampara, ledus etiķa 
u. c. organ. vielu) klātbūtnē. Viņu katalitiskā loma pastāv, acim 
redzot, iekš tam, ka, šķīsdami lielos vairumos sēra dioksidā, tie 
caur to paaugstina pēdējā vārīšanās temperatūru un tādejādi rada 
iespēju savienošanās reakciju izdarit augstākā temperatūrā. Šās 
reakcijas produkts ir gaiši-dzeltens, viegli kustīgs šķidrums, kas 
vārās pie 69° un virs 160° disociē uz S 0 2 un CĻ. Tas ūdenī 
lēni sadaļas sērskābē un sālsskābē: 

SG 2 C1 2 —ļ- 2 H 2 0 = H 2 S 0 4 + 2HC1. 
Chlorsulion- Kā starpprodukts starp sulfurila chloridu, S 0 2 C 1 2 , un sēr-
SO S (OHC! S k ā b i ' H 2 S 0 * ' " Z l ū k ° j a m a c h l o r s u l f o n s k ā b e , SO~2(OH)Cl, kas 

* 'pagatavojama ar sausu chlorūdeņradi iedarbojoties uz piro-
sērskābi: 

S 0 a \ : HC1 OH 
s o > + Hb • 2 S 0 2 / g H + H a 0 

- > x ō h 

Chlorsulfonskābe — bezkrāsains šķidrums, kas gaisā kūp 
un vārās pie 155°—156°. Ta ūdenī acumirklī sadaļas: 

S0 2 (OH)Cl + H 2 0 = HC1 + H 2 S 0 4 . 

Vispāiigi jāsaka, ka sēra tieksme uz halogēniem ir maza. 
Sēra savienojumiem ar halogēniem nav sāļu raksturs. Tie ūdenī 
pilnīgi hidrolizējas, un, kā V a l d e n a pētijumi pierādijuši, nav 
elektroliti ne tīrā veidā, ne ari citos šķīdinātajos. No ta redzams, 
ka sērs, līdzigi skābeklim, galvenā kārtā e l e k t r o n e g a t i v s 
elements. Tomēr sēra dioksīds (šķidrs) vada elektribu. Elektrolize, 
kurā uz katoda atdalās sērs (pie ļoti augsta spraiguma), pierāda, 
ka ša viela spēj radīt, kaut ari ļoti mazā mērā, p o z i t i v o s 
jonus. 
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Četrdesmit septitā lekcija. 

Sestā grupa ( turpinājums) . Selens, tellurs un polonijs. 

Selens un te l lurs . — Atrašanās. — Selena īpašības. — Tellura īpa­
šības. — Selena un tellura savienojumi ar ūdeņradi: H 2Se un H 2Te. — Selena 
un tellura oksidi. — Selenpaskābe, H 2SeO s, un tellurpaskābe, H 2TeO s . — 
Selenskābe, H 2 Se0 4 , un tellurskābe, H 2 Te0 4 . — Selena un tellura savineojumi 
ar halogēniem. — P o l o n i j s un ta i z o t o p i . — Polonija iegūšana un īpa-
šibas. — Polonija izotopu īpašibas. — Skābekļa apakšgrupas vispārīgs pārskats. 
— Fizikālais raksturs. — Ķīmiskās īpašibas. — Ūdeņraža savienojumi. — 
Savienojumi ar metāliem. — Savienojumi ar halogēniem. — Termoķimiskie 
dati. — Valence. 

Selens (Se) Un tellurs (Te). Atrašanās. 

S e l e n s atrodas nelielos daudzumos piritā, FeS._>. To sēr­
skābes fabrikās apdedzinot, selens līdz ar sēru sadeg, un selena 
dioksīds aiziet kopā ar sēra dioksīdu. Tomēr savā ceļā tas no­
gulstas putekļu kanālos. No šiem putekļiem ari vēl šimbrīžam 
galvenā kārtā iegūst selenu un ta savienojumus. Šam nolūkam 
tos izšķīdina slāpekļskābē un šādi iegūto selenpaskābi reducē, 
laižot tās šķīdumā sēra dioksidu. Tad selens izkrīt kā amorfs 
sarkans pulveris. 

Tellurs reti sastopams kā tīrradnis un savienojumā arbismutu 
(minerālā t r i d i m i t ā ) . Visbiežāk tas atgadās kopā ar sudrabu 
un zeltu, šo metālu rūdās. To iegūst, līdzigi selenam, izšķīdinot 
slāpekļskābē (vaj sērskābē) un nogulsnejot ar sēra dioksidu. 

Sarkanais a m o r f a i s s e l e n s , kq, iegūst selenpaskābi no- Selena 
gulsnejot ar sēra dioksidu, sildot kūst, bet kausējumu p ē k š ņ i ' P a s , D a s -
a t d z e s ē j o t , pārvēršas amorfā stiklainā modifikācijā. Tas ne­
daudz šķīst sērogleklī un no šķīduma kristalizējas m o n o k l ī ­
n i s k ā s s i s t ē m a s k r i s t ā l o s (kas izomorfi ar sēru). Ja amorfu 
selenu ilgāku laiku sildām pie 150—200°, vaj izkausētu selenu 
l ē n i dzesējam, rodas pelēkas krāsas metālisks selens, kas ne­
šķīst sērogleklī. 

Sis metāliskais selens vada elektribu. Tikai tumsā viņa 
elektribas vadītspēja ļoti nieciga. Totiesu ta stipri pieaug gaismā 
Ša interesantā selena dīvainiba noveda pie t. s. s e f e n a e l e ­
m e n t a atraduma. Selena .elements" sastāv no divām vara 
drātim, savā starpā atdalitām ar plānu, gaismasjūtigu selena 
kārtu. Šis elements tumsā nevada strāvu, bet jau pēc īsa vāja 
apgaismojuma tas kļūst strāvas vaditajs un tā tad spēj, strāvu 
ieslēdzot, kustināt elektrisko zvanu vaj relē. Šādus selena ele­
mentus lieto, piem. kā brīdinātājus pret zagļiem: jau aizdedzināta 
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sērkociņa gaismā tas ieslēdz strāvu un dod signālu ( . e l e k t r i s k ā 
a c s " ) . Tāļak to lieto jūras signalizācijā, fotofonos un fotogrā­
fijai tājumā. 

Selena molekularsvaru noteica B e k m a n s (Beckmann) pēc 
sacietēšanas temperatūras pazemināšanās difenilā. Tas atbilst 
molekulām S e 8 . Bet augstā temperatūrā notiek selena molekulu 
d e p o l i m e r i z a c i j a un viņa tvaika blivums pie 1000° atbilst 
molekulai Se a . Selens šajā ziņā pilnigi līdzigs sēram. 

Tellura Ari tellurs pazīstams divās formās. Šķīdumā nogulsnejot ar 
īpasibas. s g r a f j j 0 ļc. s id U ļ tas izkrīt kā smags, brūns, a m o r f s pulveris. 

Kausējot tas pārvēršas baltā m e t ā l i s k ā modifikācijā, kas labi 
vada elektribu un ļoti trausla: piestiņā viegli saberžama pulveri. 
Tellurs nešķīst indiferentos šķīdinātajos. Tas vārās pie 1400° un 
tvaicejadā stāvoklī rada molekulas Te^ 

Selena un S e l e n ū d e ņ r a d i s un t e l l u r ū d e ņ r a d i s iegūstami, līdzigi 
UUura savie- sērūdeņradim, ar sālsskābi iedarbojoties uz selena un tellura sa-

nojumi ar vienojumiem ar metāliem: 
ūdeņradi: 

H 2SeunH,Te. . FeSe + 2HC1 = FeCl 2 - f H a Se 

Al a Te 3 + 6HC1 == 2A1C1S + 3H 2 Te . 

Tās ir bezkrāsainas, ļoti nāvigas gāzes ar pretigu smaku; 
viegli šķīst ūdenī un atdzesējot kondensējas. Šķidrs selenūdeņ­
radis vārās pie —42°, tellurūdeņradis — pie 0°. Tie mazāk sta­
bili nekā sērūdeņradis un mitrā gaisā ātri sadaļas. Tellurūdeņ­
radis sadaļas jau pats no sevis tumsā. Šās gāzes, līdzigi sēr­
ūdeņradim, no sāļu šķīdumiem nogulsnē ūdenī nešķīstošos smago 
metālu selenidus un telluridus. 

Selena un S e l e n a un t e l l u r a d i o k s ī d i , S e O a un T e O a , pagatavo-
telluraoksidi. jami, līdzigi sēra dioksidam, sadedzinot elementus skābekļa 

straumē. Viņi atšķiras no sēra dioksida fizikālā ziņā caur to, ka 
tie — c i e t a s vielas. T o ķ i m i s k ā atšķirība ir ta, ka tie viegli 
reducējas. Selena dioksids viegli šķīst ūdenī, tellura dioksids — 
grūtāki. Abos gadijienos rodas attiecigas skābes: selenpaskābe 
un tellurpaskābe: 

Selenpaskābe, S e 0 2 - f H g O = H 2 S e O s 

t e n u r S k i , T e 0 2 + H 2 0 = H 2 T e 0 3 . 

H * T e ° 8 ' Šās skābes rodas ari selenu un telluru izšķīdinot slāpekļ­
skābē. S e l e n p a s k ā b e pazīstama brīvā veidā. Ta no ūdens 
šķīduma atdalās lielos kristālos, kas viegli šķīst ūdenī un izplūst 
mitrā gaisā.. Sildot selenskābe un tellurskābe zaudē ūdeni un 
pārvēršas attiecigos anhidridos. Šo skābju ūdens šķīdumi viegli 
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reducējami ar sēra dioksidu, pie kam selens un tellurs atdalās 
amortā stāvoklī: 

H 2 S e 0 3 - f 2 S O a + H 2 0 = 2 H 2 S 0 4 + Se 

H 2 T e 0 3 + 2 S 0 2 + H , 0 = 2 H 2 S 0 4 + Te. 

Stiprie oksidētāji, kā: broms, chromskābe, ūdeņraža per- t e l ļ u ŗ 

oksīds, oksidē selenpaskābi un tellurpaskābi — s e l e n s k ā b ē un S kābe: 
t e l l u r s k ā b ē . S e l e n s k ā b ē , H 2 S e 0 4 , ir balta kristāliska masa, H 2 Se0 4 un 
kas kūst pie 58° un, līdzīgi sērskābei, enerģiski uzsūc mitrumu. H 2Te0 4. 
T e l l u r s k ā b ē , H 6 T e 0 6 , pēc sastāva līdzīga ortosērskābei. Ta pie 
140° zaudē 2 molekulas ūdens un pārvēršas monohidratā- H 2 T e 0 4 . 
Turpmāk sildot, līdz ar ūdeni aiziet ari skābeklis un ta reducējas 
tellura dioksidā. 

Selena un 
Selenam un telluram uz halogēniem tieksme daudz lielāka tellura savie-

nekā sēram. Sildot savienodamies tieši ar halogēniem, tie viegli nojumi ar 
rada a u g s t ā k o s č e t r v ē r t i g a selena un tellura savienojumus: h a l ° g e n ' e m . 
S e F 4 , SeCl 4 , SeBr 4 , TeCl 4 , TeBr 4 un T e J 4 . Tomēr šie savieno­
jumi ūdenī pilnīgi sadaļas. Viņu īpašības pievestas tabelē 351. 
Tellura savienojumi ar halogēniem stabilāki, nekā pēdējo savie­
nojumi ar selenu. Tellurs savienojas ar j o d u un rada savieno­
jumu T e J 4 , kamēr selens un sērs ar jodu nesavienojas. 

Tabele 351, 
S e l e n a un t e l l u r a h a l o g e n s a v i e n o j u m u ī p a š i b a s . 
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S e F 4 

bezkrās. 
šķidr. —80° + 100° T e F 6 

bezkrās. 
gāze- - 35,5° 

S e X l 2 

sarkans 
šķidr. disociē TeCl 2 

melni 
krist. + 1 7 5 ° + 3 2 4 ° 

SeCl 4 bezkrās. 
krist. 

disoc. — TeCl 4 
bezkrās. 

krist. 
+ 2 1 4 ° + 3 8 0 ° 

S e 2 B r 2 

tumši-
sark.šķid 

brūni 
krist. 

disociē — — '• — 
SeBr 4 

tumši-
sark.šķid 

brūni 
krist. disociē 

Fil- '* -f ", L-T:1'' ; 
TeBr 4 

dzelt, 
krist. 

disociē — 

I ~ 
ļ — | _ T e J 4 

ļ metai, 
krist. 

disociē 

Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 24 



— 3 7 0 -

Tabele 352. 
P o l o n i j a p l e j ā d e . 
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Polonijs P o ( = R a F ) a 3,925 cm 196 dienas 210 84 

Rādijs A RaA a 4,722 . 4,3 min. 218 84 

Aktinijs A AcA a 6,27 „ 2 , 9 X 1 0 - 3 sek. — 84 

Torijs A ThA a 5,70 „ 0,2 sek. £16 84 

Rādijs C R a C a 6,971 „ 1 , 4 X 1 0 - 6 sek. 214 84 

Aktinijs C ' AcC' a 6,4 „ 7 , 2 X 1 0 - 3 sek. 84 

Torijs C T h C a 8,60 „ l , 4 X 1 0 - u s e k . 212 84 

Skābekļa apakšgrupas vispārigs pārskats. 
Fizikālais 
raksturs. Šās apakšgrupas elementi pēc savas dabas ir nemetāli. 

Tikai augstākie locekļi savās alotropiskās modifikācijās uzrāda 

Polonijs un ta izotopi. 

legOšana'un Poloniju atrada Kir i kdze reizi ar rādiju piķa rūdā (sal. 
īpašības. 136 lp. p.). Tas izkrīt kopā ar bismutu, sērūdeņradi laižot urāna 

atlieku sālsskābā šķīdumā. Vēlāk izrādījās, ka tas identisks pē­
dējam rādija radioaktivam pēcnācējam, un proti: rādijam F . Tas 
visērtaki iegūstams no radiosvina (274 lp. p.), kas satur RaD. No 
pēdējā pastāvigi attīstās polonijs. Mazāk cēlie metāli (varš, 
sudrabs, bismuts) izvieto poloniju no viņa sālsskābiem šķīdumiem. 
Pietiek iebāzt bismuta spieķīti polonija chlorida šķīdumā — un 
uz ta rodas stipri radioaktivs polonija nogulsnis (Marckwald) . 
Polonija sāļa šķīdumu elektrolizejot, polonijs pie noteikta sprai­
guma atdalās tīrā veidā uz katoda. Polonijs izstaro tikai 
a-starus. M a r k v a l d a pētijumi pierādija ša elementa līdzibu 
telluram un nodrošināja tam 84. vietu sestajā periodiskās sistēmas 
grupā. P a n e t s (Paneth), lietojot polonija radioaktivitāti kā indi­
katoru, starp citu pierādija, ka polonijs rada ar ūdeņradi gāze-
jadu savienojumu (sal. bismutūdeņradi, 325 lp. p.). Šis savie­
nojums, līdzigi tellurūdeņradim, mitrā gaisā sadaļas dažās minūtēs. 

Izotopu Polonija izotopi ir locekļi A un C — rādija, aktinija un 
īpašības, torija rindās, kā redzams sekojošā tabelē 352. 
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metālisko raksturu. Tas, acim redzot, vislielākā mērā izpaužas 
polonijā, kurš, līdzīgi citiem metāliem, elektrolīzē atdalās uz ka­
toda. Šiem elementiem sevišķi raksturīgi — to tieksme polirae-
rizeties. Skābeklim ta novērojama ozonā. Bet sērs un selens 
polimerizejas daudz lielākā mērā, radot zemā temperatūrā mole­
kulas S 8 un S e 8 , kuras sildot pamazam depolimerizejas — līdz 
pat molekulām ar vienu atomu. Roku rokā ar šo īpašibu, kas 
izpaužas šķīdumos un tvaikos, acīs krīt vēl cita parādība: daudzu 
alotropisku formu raditspēja cietā un šķidrā stāvoklī. Sēram 
pazīstamas ne mazāk kā p i e c a s dažādas formas: divas kristā­
liskas un trīs šķidras: SX, Sjx un Sf (pēdējā amorfa). Selena 
piemērā mēs iepazināmies ar č e t r ā m modifikācijām: amorfo 
sarkano, amorfo stiklaino, kristālisko monoklinisko un metālisko. 
Ari tellurs pazīstams amorfā un metāliskā veidā. Visi augstāk 
minētie elementi bez tam vēl viegli pāriet koloidālā stāvoklī. 

Tabele 353. 
S k ā b e k ļ a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u f i z i k ā l ā s ī p a š i b a s . 

Si
m

bo
ls

 
Si

m
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ls
 

0 S(romb.) Se(met.) Te(,net.) Po 

Atomsvars 16,00 32,06 79,2 127,5 210 

Blīvums l,13(-183°)ļ 2,05(17°) 4,8.0(17°) 6,23(25°) (9,12)*) 

īpatnējais 
tilpums 14,2 15,6 16,5 20,5 (23,0)*) 

Kušanas 
temper. —218° + 1 1 2 , 8 ° + 2 1 9 ° + 4 5 0 ° 

Vārīšanās 
temper. —183° ' -1-444,5° -(-690° + 1400° — 
Krāsa gaišzila dzeltena pelēka balta 

Valence 2(4) 2(4)6 2(4)6 2(4)6 2(?) 

*) aprēķināti ekstrapolacijas ceļa. 

Tabelē 353 uzskatami redzama elementu fizikālo īpašibu 
maiņa, sakarā ar viņu atomsvaru. Atomsvariem palielinoties: 

1) kārtīgi palielinās blīvumi un atomtilpumi, 

2) paaugstinās elementu kušanas un vārišanās temperatūras. 
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Ķimlskās ipa- Saskaņā ar šo, kārtīgi mainas ari vinu ķimiskais raksturs, 
šibas. un proti: pakāpeniski pavājinās viņu elektronegativais un līdz ar 

to pastiprinās pozitivais raksturs. N e g a t i v a i s raksturs izpaužas 
viņu savienojumos ar pozitiviem elementiem: ūdeņradi un me­
tāliem. Vislielākā tieksme uz ū d e ņ r a d i ir skābeklim, kas ar 
ūdeņradi dod ļoti stabilu savienojumu: ūdeni. Sērūdeņradis jau 
nestabilāks un sadegot viegli apmaina sēru pret skābekli: 

FĻS + O = r L O + S. 

Tellurūdeņradis un polonijūdeņradis sadaļas mitrā gaisā pat 
parastā temperatūrā. Šiem b i d r i d i e m visiem s k ā b s raksturs, 
t. i. tie rada ūdens šķīdumā ūdeņraža jonu: 

HoP -

H 2 S -

H 2 Se -

H o T e -

H- - f O H ' 

H + S H ' 

H- + S e H ' 

H- -f- T e H ' . 

Elektrības vadītspējas salīdzinājums veda H l a s k o pie pār­
liecības, ka, elementu atomsvaratn palielinoties, viņu- ūdeņraža 
savienojumu skābais raksturs pastiprinās. Kā skābe, visvājaks 
ir ūdens, bet visstipraks — tellurūdeņradis (skat. tabeli 354). 

Tabele 354. 
Ū d e ņ r a ž a s a v i e n o j u m u d i s o c i a c i j a s k o n s t a n t e s . 

H 2 O H 2 S H 2 Se H 2 Te 

Disociacijas konstante: 
H 2 R ŗ ± H - + H R ' 1 ,04X10-" 9 .1X10- 8 1.88X10- 4 2 .27X10- 3 

Savienojumi M e t a i u oksidi, sulfīdi, selenidi un telluridi uzlūkojami kā 
ar metāliem, šo skābju s ā ļ i . Tie diezgan stabili savienojumi, kas nešķist 

ūdenī (izņemot sārmu un sārmzemju metālu savienojumus), bet 
šķīst pa lielākai daļai stiprās skābēs. 

Šās apakšgrupas elementiem vāja tieksme uz h a l o g ē n i e m . 
Visvājākā ša tieksme skābeklim, kura savienojums ar chloru, 

halogēniem. 0 C 1 2 , sprāgst jau parastā temperatūrā (I. s. 324 lp. p.). Atom-
svaram palielinoties, elementu tieksme uz halogēniem pieaug. To 

- pierāda viņu elektropozitivā rakstura pastiprināšanās, ko apstiprina 
ari termoķimiskie dati, kas pievesti sekojošā tabelē. 

Savienojumi 
ar 



Tabele 355. 
S k ā b e k ļ a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u s a v i e n o j u m u r a š a n ā s 

s i i tumi . 

0 S Se Te 

Odeņraža savie­
nojumi H 2 0 • + 68380 cal. H a S : + 5000 cal. H,Se : - 25100 cal. H a Te — 34900 cal. 

— SOa : + 69300 , S e O a : -4- 63500 „ T e 0 9 + 87100 ,ļ 

Oksidi — SO s : + 103700 „ — T e O s + 83600 „ 

Savienojumi ar 
halogēniem S a C l a : + 17600 n Se a Cl a : + 22150 , — 

OCl a — 17930 „ — — 
— ļ. -jrŗ'ļ- '}/ SeCi, : + 46160 , TeCl 4 : + 77380 „ 

— S a B r a : + 2000 „ — 
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Valence. Skābekļa apakšgrupas elementi attiecibā pret ūdeņradi ir 
d i v v ē r t i g i , kā tam ari jābūt pēc viņu stāvokļa periodiskās 
sistēmas s e s t a j ā grupā. Bet ja ūdeņradi apmainām pret orga­
niskiem radikāliem, iegūtie savienojumi manto īpašibu pievienot 
alkila jodidu (piem. CH 3 J ) un radit č e t r v ē r t i g a skābekļa, sēra 
u. t. t. produktus, piem. 

Crlļļ/' S ( ^ j ^ 3 (tetrametilsulfonija jodidu). 

Šiem savienojumiem sāļu raksturs: -tie ir elektrolīti (šķidrā 
SOa) un atgādina amonija sāļus. Tos pēc analoģijas ari sauc 
par o k s o n i j a (četrvērtiga skābekļa atvasinājumi), s u l f o n i j a (četr­
vērtiga sēra atvasin.) u. t. t. sāļiem. 

D i v v ē r t i g i ir skābeklis un ta analogi ari attiecibā uz ha­
logēniem, piem. chlora oksidā, OCl 2 , un halogensavienojumos 
SC1 2 , SeCl 2 , TeCI,. Bet šie savienojumi, pievienojot halogēnu, 
viegli pāriet attiecigos č e t r v ē r t i g o s savienojumos. Skābekļa 
analogi visaugstāko valenci sasniedz augstākos skābekļa savie­
nojumos: S 0 3 , S e 0 3 un T e 0 3 , kas ar ūdeni rada stabilas un 
stipras skābes: HaSC^, H 2 S e 0 4 un H 2 T e 0 4 . Līdz ar valences 
palielināšanos novērojam centrālā atoma (S, Se vaj Te) elektro-
negativā rakstura pastiprināšanos. Aiz to šie s e š v ē r t i g i e mi­
nēto elementu savienojumi tipiski un raksturigi ne tikai skābekļa 
apakšgrupai, bet ari c h r o m a m un ta analogiem. 



— 375 — 

Četrdesmit astotā lekcija. 
Sestā grupa (turpinājums). Chroma apakšgrupa. 

Chroms. — Atrašanās. — Metāliskais chroms. — Chroma pasivitāte. — 
Chroma divvērtīgie savienojumi. — Chroma trisvērtigie savienojumi. — Chroma 
trichlorids, CrC^. — Chroma fosfāts, CrP0 4 . — Chromisulfats, Cr s (S0 4 ) 3 . 17H 2 0 . 
— Trīsvērtiga chroma savienojumu oksidēšana sešvērtigos. — Chroma sešvēr-
tigie savienojumi. — Chroma trioksids, Cr0 3 . — Chromskābes sāji. — Foto-
tipija. — Chromila chlorids, Cr0 2 Cl 2 . — Chrompārskābe.— M o l i b d e n s 
un v o l f r a m s . — Atrašanās. — To iegūšana un īpašibas. — Valence. — 
Molibdena un volframa skābes. — Molibdatu un volframam reakcijas 
— Volframa sadalīšanās. — U r ā n s . — Atrašanās. — Metāliskais urāns —. 
Urāna oksidi. — Četrvērtiga urāna savienojumi. — Sešvērtigi urāna savieno­
jumi. — Uranila sāļi. — Uranila reducēšanas reakcijas. — Fotoelementi. — Ok­
sidēšanas reakcijas.— U r ā n a r a d i o a k t ī v a i s s a b r u k u m s . — Vē­
sture.— Urāna sabrukuma produkti. — C h r o m a a p a k š g r u p a s v i s p ā -
r i g s r a k s t u r o j u m s . — Metāliskais raksturs. — Fizikālās ipašibas. — 
Valence un polimerizacija. — Pasivitāte. — Termoķimiskie dati. 

Chroms, Cr. 

Chroms atrodas dabā kā s a r k a n ā c h r o m a rūda, P b C r 0 4 , Atrašanās, 
un c h r o m a d z e l z n i s , F e O . C r 2 0 3 . Chroma dzelznis ir galvenā 
izejviela chroma un ta savienojumu iegūšanai. Ļoti daudz šās 
rūdas atrodas Uralos. Pēc iegūtiem chroma rūdu daudzumiem pirmo 
vietu ieņem Jaun-Kaledonija. 

M e t ā l i s k u c h r o m u iegūst alummotermiskā ceļā, t. i. M e t a H s k a J 

chroma oksidu reducējot ar aluminiju pēc G o l d š m i t a (Gold- chroms. 
schmidt, 217 lp. p.) metodes: 

C r 2 0 3 - f 2A1 == A 1 2 0 3 -f- 2Cr. 

Chroma kausējumu ar dzelzi ( 6 0 % Cr) iegūst reducējot 
elektriskā krāsnī chroma dzelzni. Tas satur oglekļa piemaisījumu 
un pazīstams kā f e r o c h r o m s . No ferochroma izgatavo chroma 
tēraudu, saturošu apm. 6 % chroma, kas ļoti ciets un tāpēc tiek 
lietots svārpstu, mašinu daļu, gultņu u. t. t. izgatavošanai. 

Metāliskam chromam sudraba spīdums, tas griež stiklu un 
kūst pie apm. 1580°. 

Gaisā parastā temperatūrā tas neoksidejas, bet karsējot lēni 
oksidejas. 

Attiecībā uz skābēm chroma īpašibas ir dažādas, atkarībā c n r o m a pj 
no iepriekšējā viņa apstrādajuma. Šāda chroma ķīmiskā rakstura sivitate. 
grozīšana, ko visos sīkumos izpētijis H i t o r f s (Hittorf), pazī-
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stama zem metālu a k t i v e š a n a s un p a s i v e š a n a s nosaukuma. 
Tas redzams sekošā. Chroms, kas ilgi stāvējis gaisā, grūti šķīst 
sālsskābē un sērskābē, un nepavisam nešķīst slāpekļskābē. Tas 
atrodas vidū s t a r p metāla aktivo (šķīstošo, necēlo) un pasivo 
(nešķīstošo, cēlo) stāvokli. J a uz šādu chromu iedarbojamies ar 
stipriem o k s i d ē t a j i e m , kā: slāpekļskābi, chlorskābi, vaj chrom-
skābi, tas kļūst p a s i v s , t. i. pilnigi zaudē spēju parastā tempe­
ratūrā šķīst skābēs. Pāreja pasivā stāvoklī novērojama sevišķi 
spilgti, ja chromu lietojam kā a n o d u atšķaiditā sērskābē vaj 
sālsskābē, t. i. to savienojam ar galvaniskās batarejas p o z i t i v o 
polu (katods šajā gadijumā no platinas). Tad chroms iegūst 
a b s o l ū t o p o t e n c i ā l u — - ļ - 1,19 voltu, t. i. kļūst cēlāks nekā 
sudrabs (sal. 199 lp. p.). Tas nešķīst skābēs, bet ja to šķīst 
piespiežam, elektrolītā laižot strāvu no chroma uz platīnu, tas 
pāriet šķīdumā, bet rada pie tam chromskābes a n j o n u s . 

Tomēr nepareizi būtu domāt, ka šeit mums darišana ar 
diviem chroma alotropiskiem veidiem, kādus novērojam, piem. 
alvā. Eksperiments, gluži pretēji, pierāda, ka chroma pasivās 
īpašibas slēpjas tikai metāla p l ā n ā v i r s m a s k ā r t ā . Jo, šo 
kārtu notīrot ar smirģelpapīri, chroms kļūst atkal a k t ī v s . Lī­
dzīgu iespaidu atstāj uz chromu ari stipras skābes: HG1, HBr, 
HJ, H 2 S 0 4 un daži reducetaji. Ja chromu lietojam skābē kā 
k a t o d u , to savienojot ar batarejas negativo polu, tas aktivejas, 
šķīst skābē un rada divvērtīgus k a t j o n u s , Cv. A k t i v ā chroma 
absolūto potenciālu, kā parādījuši M u t m a n s un F r a u e n b e r g e r s 
(Muthmann un Frauenberger), tādejādi iespējams pazemināt līdz 
—0,63 voltu. Šāds chroms, pēc sava stāvokļa elektrisko sprai­
gumu rindā, tuvojas cinkam (sal. 199 lp. p.). Bet starp šiem 
abiem galējiem stāvokļiem pastāv nepārtraukta rinda dažādu 
starpstadiju, caur kurām chroms iet aktivejoties un' pasivejoties. 
Šādā starpfāzē atrodas parastais chroms, kas ilgi stāvējis gaisā 
(skat. augstāk). 

Nav šaubu, ka aprakstitās metālu aktivešanas un pasive­
šanas parādibās izcilus loma pieder skābeklim". Aiz ša iemesla 
M u t m a n s un F r a u e n b e r g e r s domā, ka skābeklis, šķīstot me­
tāla virsmas kārtā, līdz ar to aptura metāla šķīšanu (katalitiski). 
Visi līdzekļi, kas sekmē skābekļa kārtas iznīcināšanu (piem. 
skābes, reducetaji, ūdeņradis, kas atdalās elektrolizē), līdz ar to 
sekmē ari metāla aktivešanu. Š m i d t s (G. C. Schmidt) un daži 
citi pētnieki, turpretim, galveno lomu šajās parādibās piešķir 
ū d e ņ r a d i m . Tie pieņem, ka ūdeņradis šķīst metāla virsmas 
kārtā un katalitiski p a ā t r i n a metālu šķīšanu. Bet pasivitāti tie 
izskaidro ar ūdeņraža aizvākšanu no metāla virsmas. Acim 
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redzams, ka abas hipotēzes noved pie vienādiem secinājumiem, 
un tāpēc grūti spriest, kura no tām tuvāk patiesibai. 

Sakarā ar chroma pārejām no aktivā — pasivā stāvoklī, 
pievedami visai interesantie O s t v a l d a un B r a u e r a novērojumi 
chroma š ķ ī š a n a s ā t r u m o s . Viņi atrada, ka chroma šķīšanas 
ātrums periodiski te pieaug, te krītas. Ar O s t v a l d a izgudrotā 
pašreģistrejošā aparāta (chemografa) palīdzibu iegūtas viļņejadas 
līknes (zīm. 369), kurās uz horizontālās ases atzīmēts laiks, bet 

2/ . 

Zīm. № 369. Periodiskās parādibas chroma šķīšanas procesā 
(pēc O s t v a l d a ) . 

uz vertikālās ases — chroma šķīšanas ātrums. Ar šo pierādits, 
ka chroms var periodiski mainīt savu stāvokli. Bet B r a u e r a un 
Adllera eksperimenti pierāda, ka t ī rs chroms šķīst skābēs bez 
periodiskām parādībām. Tomēr šajās parādībās vēl nepieciešami 
tālāki pētijumi. 

Chromam viņa stabilajos savienojumos ir t r i j a d a valence. 
D i t v ē r t i g o s savienojumos tas ir krasi pozitīvs elements. T r ī s -
vērtrigos savienojumos tas, līdzīgi alumīnijam, ir amfoters, bet 
seš»/ērtigā stāvoklī chromam tikai negativs raksturs. 

C h r o m a d i c h l o r i d a ūdens šķīdums rodas izšķīdinot 
chromu sālsrkābē, ūdeņraža straumē. Bezūdens sāls rodas ^ ^ o m f e 

reducējot bezūdens chroma trichloridu sausa ūdeņraža straumē savienojumi, 
pie 420°: 

2CrCl 3 + H 3 = 2HC1 + 2CrCl 2 . 

Tas ir balts kristālisks, ūdenī viegli šķīstošs pulveris. Та 
ūdens šķīdumam ir gaiši-zila krāsa. Viņš ļoti nestabils, pievelk 
gaisa skābekli un pārvēršas zaļā trīsvērtiga chroma chloridā. 
Chr<»ma dichloridam tieksme oksideties tik liela, ka tas sadala 
ūdeni, atdalīdams no ta ūdeņradi: 

2Cr- + 2 H 2 0 == 2 C n - + 2 0 H ' + H 2 . 

Sārmi nogulsnē iedzeltenu chromohidroksida nogulsni: 

Cr- + 2 0 H ' = Cr(OH) 2 . 

Stabilāks jau ir c h r o m o a c e t a t s , Cr (CH 3 COO) 2 .H 2 0 , kuru 
pagatavo šādi. Vispirms chroma trichloridu sālsskābes šķīdumā 
reducē ar cinku ūdeņraža straumē: 

2CrCl 3 + Zn = ZnCl 2 + 2CrCl 2 . 
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Iegūtam zilganam chroma d i c h l o r i d a šķīdumam pielejam 
nātrija acetata šķīdumu. Tad izkrīt chroma acetats kā sarkani 
kristāli, grūti šķīstoši aukstā ūdeni: 

CrCI 2 + 2CH 3 COONa = 2NaCl + Cr(CH 3 COO) 2 . 

Šos kristālus sausē bezgaisa telpā un uzglabā traukā, kurā 
slāpeklis vaj oglekļa dioksīds. Sausi kristāli — stabili, bet 
mitrumā enerģiski uzsūc skābekli. 

Trīsvērtiga Chro|ma o k s i d s , C r 2 O s , iegūstams kā tumši-zaļi kristāli, 
savteno^mi. J a karsējam kālija bichromata un nātrija chlorida vienādu dav-

dzumu maisi jumu: 

2 K a C r 2 0 7 = 2 K , C r 0 4 + C r 2 0 3 + 3 0 . 

Tas ieiet kā sastāvdaļa zaļā krāsā ( g u i n e t z a ļ u m s ) , ko pa­
gatavo kālija bichromata un borskābes maisijumu karsējot: 

K 3 C r 2 0 7 + 4 H 3 B 0 3 = K 2 B 4 0 7 + C r 0 3 + 6 H 2 0 

2 C r 0 3 -f- 2 H 2 0 = C r 2 0 3 . 2 H 2 0 + 3 0 . 

Borskābe vispirms izvieto c h r o m a t r i o k s i d u (chromskabes 
anhidridu), C r 0 3 , kas savukārt sadalidamies atdala skābekli. No 
kausējuma ar karstu ūdeni atskalo boraksu. Pāri paliek spīciga 
zaļa krāsa, kuras sastāvs: C r 2 0 3 . 2 H 2 0 . 

T r ī s v ē r t igi chroma sāļi ūdens šķīdumā rada katjanus 
Cr"\ Tie, līdzigi aluminija sāļiem, ūdenī hidrolizējas, ar to pie­
rādīdami, ka trīsvērtigs chroms, kā bāze, ir vājš. Šie sāļi ar 
skābju anjoniem rada kompleksus, par ko runāsim vēlāk. 

Pielejot a m o n j a k a vaj s ā r m a šķīdumu, izkrīt zaļš arjorrs 
c h r o m i h i d r o k s i d a nogulsnis: 

C r - + 3 0 H ' — » C r ( O H ) a . 

Šis nogulsnis viegli šķīst skābēs, bet ari l i e k ā sārmā: 

Cr (0H) 3 + O H ' -ļzt C r 0 2 ' + 2 H , 0 . 

Pēdējā gadijienā rodas c h r o m p a s k ā b e s , H C r 0 2 , anJDns: 

H 3 C r 0 3 — H 2 0 = HCr0 2 . 

Šās skābes sāļus sauc par c h r o m i t i e m . Tie iegūstami ari 
chroma oksidu ar metālu oksidiem sakausējot elektriskā krSsnī, 
un augstā temperatūrā ļoti stabili. Bet ūdens šķīdumā tie hidro­
lizējas, atdalot atkal chroma hidroksidu. Tā, piem. šķīdums, kas 
iegūts l i e k a m s ā r m a m iedarbojoties uz chroma hidroksidu, at­
dala jau vārišanās temperatūrā Cr(0H) 3 nogulsni. Ari d a b i g a i s 
chroma dzelznis uzlūkojams kā dzelzs oksiduļa chromits: F e ^ r C ^ . 
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C h r o m a tri c h l o r i d s (chromichlorids), CrCl 8 , pagatavojams t r ?ļ ļ f° m
d

a
s 

kā bezūdens savienojums, karsējot chroma oksida un ogles mai- crCi3. 
sijumu chlora straumē: 

C r 2 0 3 + 3C + 3C1 2 = 3CO - f 2CrCl 3 . 

Reakcijas produkts sublimejas un nogulstas kā spīdigas vi-
joletas plāksniņas. B e z ū d e n s chromichlorids ļoti gausi šķīst 
ūdenī. P e l i g o (Pēligot) tomēr novērojis, ka nedaudz c h r o m a 
d i c h l o r i d a klātbūtnē šķīšanas ātrums ievērojami pieaug-
K. D r u k e r s (K. Drucker) parādīja, ka šādu pat iespaidu atstāj 
daži reducetaji, piem, SnCl 2 . Domājams, šeit mums darīšana ar 
šķīšanas procesa k a t a l i t i s k u paātrinājumu. Bezūdens chloridu 
izšķīdinot, rodas zaļš šķīdums. 

C h r o m i c h l o r i d a h i d r a t s , CrCl 3 .6H 2 0, pazīstams vairākās 
modifikācijās. Chroma trioksidu reducējot koncentrētā sālsskābē, 
rodas z a ļ ā modifikācija: 

2 C r 0 3 + 12HC1 = 6 H 2 0 + 3C1 2 + 2CrCl 8 . 

Chromihidroksidu izšķīdinot aukstā sālsskābē, iegūstami 
v i j o l e t i hidrata kristāli. Šie abi hidrati viegli šķīst ūdenī. No 
vijoletā šķīduma viss chlors nogulsnejams ar sudraba nitrātu, kā 
sudraba chlorids, turpretim no zaļā šķīduma sudraba nitrāts no­
gulsnē tikai v i e n u t r e š d a ļ u chlora. Tas pierāda, ka divas 
trešdaļas chlora zaļā hidratā atrodas kompleksos jonos. No Ver­
n e r a pētījumiem izvedams slēdziens, ka vijoletā hidratā ari viss 
ūdens ieiet kompleksā katjona sastāvā (tāpat kā amonjaks rada 
kompleksus katjonus ar sudraba un vara sāļiem). Tāpēc vijoletā 
sāļa disociacija izteicama sekošā nolīdzinajumā: 

|Cr(H aO) 6]Cl 3 [CriHsO^]- + aci/. 

S i l d o t v i j o l e t i e šķ īdumi k ļūst z a ļ i . Šajā gadijienā vis­
pirms viena, tad ari otra ūdens molekula atdalās no kompleksā 
katjona, un to vietā stājas chlors; rodas zaļi hidrati: 

[Cr(H 2 0) 5 CljCĻ, ; z t [Cr(H a O) B Cl]" + 2CT un 
[Cr(H 2 0) 4 Cl 2 ]Cl [ C r ( H 2 0 ) 4 C y - + C l ' . 

Tā tad šie hidrati elektrolītiskā disociacija atšķeļ tikai daļu 
c h l o r a un tāpēc no tiem chlors ar sudraba nitrātu nav noguls­
nejams pilnīgi. B e z ū d e n s chromichlorids, domājams, nepa­
visam nav elektrolits un caur šo, varbūt, izskaidrojams, ka tas 
nešķīst ūdenī. 

Chroma trichlorids līdzigus savienojumus rada ari ar a m o n ­
j a k u . Tas redzams no ta, ka chromihidroksids, no CrCl 3 no-
gulsnets ar amonjaku, izšķīst liekā amonjakā; šķīdumam iesarkana 
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krāsa. Pēc V e r n e r a uzskatiem, sagaidāms, ka amonjaks šajos 
savienojumos apmaināms ari pret ūdeni. Un eksperimenti to 
pilm'gi apstiprina, jo iespējams atdalit šādu savienojumu rindu: 

[Cr(NH 3 ) 6 ]Cl 3 — * [Cr(NH 3 ) 5 (H,0) ]Cl 3 — > [ ( C r ( N H 3 ) 4 ( H 2 0 ) 2 ] a 3 

u. t. t. 

Pie V e r n e r a teorijas vēl atgriezisimies vienā no pēdējām 
lekcijām, kad būsim iepazinušies ar šādiem kobalta un platinas 
kompleksiem savienojumiem. 

Chroma fos- Nātrija fosfāts nogulsnē no chromisāļu šķīdumiem zaļu, 
lats, amorfu c h r o m a f o s f ā t a nogulsni, kas viegli šķīst sārmos, kā 

CrP0 4 . a r j grabēs (pat vā jās) : 

Cr- - + PQ 4 " ' = CrPQ 4 . 

Chromisulfats Technikā diezgan redzamu vietu ieņem trīsvērtiga chroma 
C r i 7 S r ? o 3 s u ' f a t s un ta divsāls ar kālija sulfātu jeb t. s, c h r o m a a l a u n s . 

2 ' Chromisulfats rodas oksidējot organiskus savienojumus ar chrom-
skābes un sērskābes maisijumu; piem. spirtu oksidējot aldehidā, 
norisinās šāda reakcija: 

CH 3 C H 3 

3 | + 2 C r 0 3 + 3 H 2 S 0 4 = 3 I 
CH 2 (OH) C = O - f C r 2 ( S 0 4 ) 3 + 6ri jO. 

\ H 

Chromisulfata hidrats, kā ari chroma alauns, K o S 0 4 . C r 2 ( S 0 4 ) 3 . 
2 4 H 2 0 , kas izomorfs aluminija alaunam (sal. 223 lp. p.), viegli šķīst 
ūdenī, radīdams v i j o 1 e tu šķīdumu, no kura ar bārija chloridu noguls-
nejama v isa sērskābe kā B a S 0 4 . Sildot vijoletais šķīdums paliek 
zaļš un zaudē spēju dot ar bārija chloridu nogulsni. Acimredzot, 
šeit atkārtojas iespējamiba radit k o m p l e k s u s : 

[ C r 2 ( H 2 0 ) 1 2 ] ( S 0 4 ) 3 — > [ C r 2 ( H 2 O ) 1 0 ( S O 4 ) ] ( S O 4 ) 2 — v 
vijolets 

[ C r 2 ( H 2 0 ) 8 ( S 0 4 ) 2 ] S 0 4 - > [ C r 2 ( H 2 0 ) 6 ( S 0 4 ) 3 ] . 
tumši-zaļš. 

[ ļ iekavās ieslēgtā daļa rada komplekso katjonu, bet sēr-
- skābes radikāls ārpus šām iekavām atšķeļas kā anjons un dod ar 

B a - joniem nogulsni. Chroma alaunu lieto ādu rūpniecibā dzel­
tenās ādas („chromādas") izgatavošanai. 

T r ī s v ē r t i g a c h r o m a p ā r e j a augstākā valencē, kas sa-
chroma^vV 8 **"* 3 >̂ norisinās tikai zem enerģisku oksidētāju iespaida. O d e n s 
nojūmu oksi-šķīdum ā oksidēšana notiek b r o m ū d e n i m iedarbojoties uz 
sešdvērtigos. chromihidroksida šķīdumu sārmā: 

C r 0 2 ' + 4 0 H ' - f 3 B r = 2 H 2 0 + 3 B r ' - f C r Q 4 " . 
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Pie tam z a ļ a i s c h r o m i t a jons, C r 0 2 \ pāriet d z e l t e n ā 
c h r o m a t a jonā, C r 0 4 " . Līdzigā kārtā iedarbojas ari chlorūdens 
un ūdeņraža peroksids. Chroma sāļi, tos s a k a u s ē j o t a r 
z o d u un z a l p e t r i , cksidejas chromatos. Sākumā rodas chroma 
oksids, kas ar zalpetri oksidejas par C r 0 3 : 

C r 2 ( S 0 4 ) 3 +• 3 N a 2 C 0 3 = 3 N a 2 S 0 4 + 3 C 0 2 + C r 2 0 3 

C r 2 0 3 + 3 K N 0 3 = 3 K N 0 2 - f 2 C r 0 9 

2 C r 0 3 + 2Na2C0 3 = 2 C 0 2 + 2 N a 2 C r 0 4 . 

Iegūto nātrija chromatu no kausējuma atskalo ar karstu 
ūdeni un nogulsnē ar svina acetatu d z e l t e n u svina chromatu, 
P b C r 0 4 . 

Sešvērtigā stāvoklī chromam negativs raksturs. Līdzigi Sešvērtigie 
sēram un ta analogiem, chroms rada c h r o m s k ā b i . Bet chrom- ^ g ^ j ļ ^ j 
skābe, atšķirībā no sērskābes, b r ī v ā v e i d ā nepastāv. 

Tapec, koncentrētai sērskābei uz chromatiem un bichro- Chroma 
matiem iedarbojoties, atdalās nevis chromskābe, bet tās a n - t r i Q o d s ' 
h i d r i d s jeb chroma trioksids, C r 0 3 : 

N a a C r 2 0 7 + H 2 S 0 4 = j N a 2 S 0 4 + 2 C r 0 3 + r^O. 

Chromskābes anhidrids kristalizējas tumši-sarkanos kristālos, 
kas kūst pie 192°, ļoti viegli šķīst ūdenī (radot diochromskābi, 
HaCrjOļ) un izplūst gaisā. Sildot virs 250°, tie sadalās chroma 
oksidā un skābekli: 

2CrO s = C r 2 0 3 + 3 0 . 

Vēl vieglāk atdalās skābeklis, ja chroma trioksidu silda kopā 
ar koncentrētu sērskābi: 

3 H 2 S 0 4 - f 2 C r 0 3 = C r 2 ( S 0 4 ) 3 + 3 H 2 0 + 3 0 . 

Chromskābes anhidrids — viens no visstiprakiem oksidē­
tajiem. To iemetot s p i r t ā , pēdējs acumirklī aizdegas un 
sadeg.' Aizdegas ari a m o n j a k a g ā z e , ja to laiž pār sasilditu 
chroma trioksidu: 

2NH 3 + 2 C r 0 3 = C r 2 0 3 + 3 H 2 0 + N 2 . 

Ne mazāk enerģiski oksidejas ari s ē r a d i o k s ī d s : 

3 S 0 2 + 2 C r 0 3 — C r 2 0 3 + 3 S 0 S . 

Sālsskābi sildot kopā ar chromskābes anhidridu, atdalās 
chlors: 

12HC1 -f 2 C r 0 3 = 2CrCl 3 + 3 H 2 0 + 3C1 2. 

Chroms visos šajos gadijienos pāriet trisvērtigā stāvoklī, 
kas ir visstabilākais chroma stāvoklis. 
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Chromskābes C h r o m s k ā b e s s ā j i e m liela stabilitāte. Tos iegūst 
lielos vairumos chroma dzelzni tieši oksidējot gaisā, potaša un 
kaļķu klātbūtnē: 

4 F e ( C r 0 2 ) a + 8 K 2 C 0 3 + 7 0 2 = 2 F e 2 0 3 + 8 C 0 2 + 8KaCr0 4 . 

Kaļķi izpilda šeit katalizatora lomu. Iegūto kausējumu iz­
skalo ar ūdeni. Šķīdumam pieliekot chiorkaliju, attīstījušos kalcija 
chromatu pārvērš kālija chromatā: 

C a C r 0 4 + 2KC1 = CaCl 2 - ļ - KfirO,, 

no ka, pielejot sērskābi, iegūst kālija b i c h r o m a t u : 

2K2Cr0 4 + r i S 0 4 — K 2 S 0 4 + ICjC^O, + H 2 0 . 

Kālija bichromats grūti šķīst aukstā ūdenī, no šķīduma labi 
kristalizējas un tāpēc to lieto kā izejvielu citu chroma savieno­
jumu iegūšanai. 

Chromskābe rada vairākas sāļu rindas. Vissvarīgākās no 
tām ir divas: c h r o m a t i , kas atvasināmi no monochromskābes, 
H 2 C r 0 4 (kas analoģiska sērskābei), un b i c h r o m a t i , kas atva­
sināmi no divchromskābes, H 2 C r 2 0 7 (kura analoģiska pirosēr-
skābei). Chromati, ūdenī šķīstot, pēdējo nokrāso d z e l t e n ā 
krāsā, kas raksturīga C r 0 4 " jonam: 

K 2 C r 0 4 ^ ± 2K + C r 0 4 " . 

Bet šķīdumu paskābinot pat ar vāju skābi, viņa krāsa pār­
vēršas s a r k a n ā , kas raksturīga divchromskābes anjoniem: 

2 C r 0 4 " + 2H • ^ ± C r 2 0 7 " + HaO. 

Turpretim sarkanam bichromata šķīdumam pielejot sārmu, 
krāsa kļūst atkal dzeltena, jo 

C r 2 0 7 " + 2 0 H ' «Z* 2 C r 0 4 " + rtļO. 

Ša reakcija tik jūtiga, ka kālija chromats lietojams kā reak-
tivs uz brīvu skābi. 

Ar b ā r i j a c h l o r i d u chromatu šķīdumi rada dzeltenu 
b ā r i j a c h r o m a t ā nogulsni: 

Ba-- + C r 0 4 " - BaCrQ 4 , • 

kas viegli šķīst stiprās skābēs: 

2 B a C r 0 4 + 2H • = 2Ba • + C r 2 0 7 " + H 2 0 . 

Aiz ša iemesla bichromati nedod pilnigu reakciju, jo ar 
ūdeni tie attīsta brīvus ūdeņraža jonus (skat. augstāk). 

E t i ķ s k ā b a i s s v i n s no chromatu šķīdumiem nogulsnē 
dzeltenu s v i n a c h r o m a t ā nogulsni: 

P b ' - f - C r O , " == PbCrQ 4 . 
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Svina chromatu lieto kā spilgti dzeltenu vaj oranžu krāsu 
(atkaribā no šķīduma koncentrācijas un temperatūras) glezniecībā 
un krāsainos iespiedumos. Chromatu sārmainus šķīdumus vārot 
kopā ar svina acetatu, rodas s a r k a n s bāziskā chromata nogulsnis: 

/ P b \ 
^ > C r 0 4 , kas pazīstams ka c h r o m a c i n o b r s . 

Ar s u d r a b a n i t r ā t u chromatu un ari bichromatu šķīdumi 
rada sarkanu s u d r a b a c h r o m a t a nogulsni: 

2Ag • + C r 0 4 " = Ag 2 CrQ 4 vaj 

4Ag- + C r 2 0 7 " + H 2 0 = 2 A g 2 C r 0 4 + 2H\ 

Chromam piemīt spēja radit ari p o l i s k ā b e s ; vēl lielākā 
mērā ša spēja izpaužas viņa analogos: molibdenā un urānā. Bez 
divchromskābes pazīstami t r i ch r o m s k ā b e s , H 2 C r 3 O 1 0 , sāļi un 
t e t r a c h r o m s k ā b e s , H 2 C r 4 0 1 3 , sāļi, kas ūdens šķīdumā tomēr 
sadaļas, radot brīvu chromskābi. 

Chromatus kā enerģiskus oksidētājus lieto organiskā ķimijā, Fototipija 
piem. antrachinona pagatavošanai. Maisijumā ar organiskām 
vielām, papīri, līmi, želatinu u. t. t. zem gaismas iespaida tie 
reducējas. Tāpēc fotogrāfijā un fototipija lieto plates, pārklātas 
ar kālija chromata un līmes maisijumu. Vietās, kurās šāda plate 
bijusi apgaismota, rodas chroma oksīds, kas nešķīst ūdenī. Ja 
nu uz šādu plati uzliek fotogrāfijas n e g a t i v u (92 lp. p.) un 
to izliek gaismā, rodas kopija, kuru attīsta siltā ūdenī. Silts 
ūdens izšķīdina līmi nereducētās vietās, bet apgaismojot reducē­
jušās vietas kļuvušas nešķīstošas. Plati pārklājot ar tipogrāfijas 
krāsu, pēdējā pieguļas tikai apgaismotās vietās. Tādā kārtā 
chromplates lietojamas tieši iespiešanai. 

Sešvērtigais chroms pilnīgi zaudējis 
halogēniem. Bet tas var radit skābekļa 
Šāds savienojums ir c h r o m i l a c h l o r i d s , 
iepazināmies ša kursa pirmā sējumā (sal. I. s. 321. lp. p.). 
Chromila chlorids ir sulfurila chlorida, S 0 2 C 1 2 , analogs (365 lp. p.) 
Tas pagatavojams apmainot chroma trioksidā skābekli pret chloru. 
To panāk samaisot un karsējot kāda chlorida maisijumu ar kālija 
bichromatu un k o n c e n t r ē t u sērskābi: 

C r 0 3 - ļ - 2HC1 ŗi± H 2 0 + CrOoCl2. 

Pie 118° pārtvaicejas sarkani-brūns šķidrums, kura īpatnējais 
svars = 1,96. Tas gaisā kūp un ūdenī sadaļas chromskābē, kā 
redzams augstāk pievestā nolīdzinajumā. 

Ū d e ņ r a ž a p e r o k s i d a šķīdums, ar sērskābi paskābināts, Chrom-
ar chromata (vaj bichromata) šķīdumu nokrāsojas intensivi zilā P ā r s k ā b e -
krāsā. Šam maisījumam ēteri pielejot, krāsotais savienojums 

spēju savienoties ar 
halogen savienojumus. 
C r 0 2 C l 2 , ar kuru jau 

Chromila 
chlorids, 
CrOžCl2. 
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savelkas ēteri (saskalojot) un to nokrāso zilu. Šajā gadijienā 
rodas diezgan nestabils savienojums, ko sauc c h r o m p ā r s k ā b i. 
Tās sastāvs atbilst formulai H C r 0 5 . Viņa dod raksturigus sāļus 
ar organiskām bāzēm (anilinu, chinolinu u. c ) , bet ātri sadaļas 
pat šķidumā, atdalot skābekli un pārvēršoties trisvērtiga chroma 
sāļos. Domājams, ka chroms šajā skābē septiņvērtigs un chrom-
pārskābes strukturformula ir šāda: 

O Cr—O-OH. 
CT 

Atrašanās. Molibdens (Mo) un volframs (W). 

Šie abi elementi dabā atrodas kā viņiem attiecigu skābju 
(molibdenskābes un volframskābes) sāļi. V u l f e n i t s jeb svina 
molibdats, P b O M o 0 4 , dažreiz atgadās svina rūdās. Š ē l i t s , C a W 0 4 > 

un v o l f r a m i t s , F e W 0 4 , bieži sastopami alvas raktuvēs. Turpat 
sastopams ari molibdena sulfids, M o S o , kas pazīstams kā m o l i b -
d e n a s p ī d u m s . Tas tad ari ir galvenais avots molibdena un 
ta savienojumu iegūšanai. 

Elementu Molibdens un volframs iegūstami reducējot to trioksidus, 
iegūšana un M o 0 8 un W 0 3 . Kā reducetaji lietojami alumīnijs, ogle vaj ūdeņ-

īpašibas. r a ( j j ļ s Technikā parasti pagatavo abu šo metālu kausējumus ar 
dzelzi, f e r o m o l i b d e n u un f e r o v o l f r a m u , oksidu maisījumu 
reducējot elektriskā krāsnī. Šos kausējumus mēdz piejaukt tē­
raudam, lai tas kļūtu cietāks. No molibdena tērauda, un sevišķi 
no volframa tērauda izgatavo svārpstus vīles u. t. 1. instrumentus. 
Tie stādami augstāk par parasto tēraudu, jo karsējot n e a t l a i ž a s , 
t. i. nezaudē savu cietumu (skat. dzelzi). 

Tīrs molibdens un volframs — metāli, izcilus stāvoši ne 
tikai ar savu cietumu un izturibu pret skābju iedarbibu, bet ari 
ar savām augstām kušanas temperatūrām. Molibdens kūst pie 
2390°, volframs —virs 3000°. Ša īpašība pamudināja lietot vol­
framu kvēldiegu izgatavošanai t. s. ekonomiskām elektriskām lam­
piņām. Volframa diegi iztur daudz augstāku temperatūru nekā 
ogles diegi, kurus lietoja senāk. Šis apstāklis dod iespēju racio­
nāli izmantot elektrisko enerģiju apgaismošanai, jo — pēc 
S t e f a n a likuma — spektra redzamās daļas staru enerģija pro­
porcionāla absolūtās temperatūras c e t u r t a i p a k ā p e i (sal. 
283 lp. p.). 

Ar savienojumu dažadibu molibdens un volframs pārspēj 
vēl chromu. Tie dod ar h a l o g ē n i e m ne tikai d i v v e r t i g u s un 
t r ī s v ē r t i g u s , bet ari č e t r - un s e š v ē r t i g u s savienojumus. 
Tā tad šie elementi izsmeļ visu valences skalu līdz pat augstākai 
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valencei, kuru nosaka šo elementu stāvoklis sestā periodiskas 
sistēmas grupā. Kā citos lidzigos gadijienos, ari šeit novērojam, 
ka, valencei pieaugot, pakāpeniski pavājinās viņu elektropozitivais 
raksturs, un tā tad ari to tieksme uz halogēniem. Aiz ša iemesla 
m a k s i m ā l ā s v a l e n c e s savienojumi visvieglāk rodas ar fluoru, 
kura elektronegativais raksturs zināmā mērā kompensē metāla 
pozitivā rakstura pavājlnajumu. Chlors rada ar molibdenu aug­
stāko savienojumu MoCl 5 , bet ar volframu WCI 6 . Tas atkal 
pierāda, ka elementa atomsvaram palielinoties, ta elektropozitivais 
raksturs pastiprinās. Turpretim jods vieglāk rada divvērtīgus 
savienojumus: MoJ 2 , W J 2 . 

Visi šie savienojumi rodas tieši no elementiem. Izņemot 
fluoridus, tās ir tumšas, grūti gaistošas vielas, kas sildot sadaļas. 
Tāpēc tās grūti viena no otras atdalāmas un aiz ša iemesla šim­
brīžam vēl samērā maz izpētitas. Tās ūdenī lēni hidrolizējas un 
pie tam rada oksihalogensavienojumus, piem. MoO a Cl 2 un W 0 2 C 1 2 , 
kas pēc sastāva līdzīgi sulfurila chloridam, S O a C l 2 , un chromila 
chloridam, C r 0 2 C l 2 . 

Visstabilākie oksidi ir M o 0 3 un W O s jeb m o l i b d e n - M o b b d e n a un 
s k ā b e s un v o l f r a m s k ā b e s a n h i d r i d i . Šie oksidi iegūstami v o l f I ; " n a 

skābes 

karsējot minēto skābju amonija sāļus. Bet ja uz amonija molib-
data un volframata šķīdumu iedarbojas koncentrēta slāpekļskābe, 
rodas molibdenskābe, H 2 M o 0 4 , un volframskābe, H ^ C ^ , kristā­
liskā veidā. Šās skābes pēc sastāva līdzīgas sērskābei un chrom-
skābei. Bet tām sāļos vēl lielākā mērā, nekā chromslcābei, ir 
tendence radit p o l i s k ā b e s . Tā, piem. 'amonija molibdats, pa­
zīstamais reaktivs uz fosforskābi (305. lp. p.), uzlūkojams kā 
heptamolibdenskābes , ( N H 4 ) 6 M o 7 0 2 4 , sāls. Sārmu metālu vol-
framatu šķīdumi, vārot kopā ar lieku volframskābi, pēdējo izšķī­
dina un pārvēršas m e t a v o I f r a m t o s , K 3 W 4 0 1 3 , un p a r a v o l -
f r a m a to s, K 1 0 W 1 2 O 4 1 . Metavolframati ļoti stabili pat ūdens šķīdumā 
un elektrolītiskā disociacijā rada metavolframskābes anjonu, 
W 4 0 1 3 " , bet stipru skābi pielejot, atdala m e t a v o l f r a m s k ā b i , 
H 2 W 4 0 1 3 , kā dzeltenus kristālus, kuri viegli šķīst ūdenī. Molib-
dena un volframa polimerizacijas spēja vērojama ari h e t e r o -
p o l i s k ā b ē s . 

Ar m o l i b d e n a kompleksām skābēm, un proti: ar fosfor-
molibdenskābi, arsenmolibdenskābi un vanadijmolibdenskābi jau 
iepazināmies 45. lekcijā (sal. 334. lp. p.). Tur ir jau aizrādits, 
ka šās skābes atvasināmas no hidratiem: 

H 7 P 0 6 , H 7 R s 0 6 , H 7 V 0 6 , 

skābekli apmainot pret divvērtigiem radikāliem M o 2 0 7 = (t. i. 
divvērtīgām divmolibdenskābes, H2Mo a0 7, atliekām, Līdzīgas 
Neorganiskās ķimijas kurss II. s. 25 
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kompleksas skābes rada ari volframs, un ne tikai ar p i e k t ā s 
grupas elementiem, bet ari ar silicij-, bor-, alvskābi u.c., piem. 

H 7 P ( W 2 0 7 ) . H 8 S i ( W 2 0 7 ) 6 , H 9 B ( W 2 0 7 ) 6 u. c. 
(fosforvolframskābe) (silicijvolframskabe) (borvolframskābe) 

Visas šās heteropoliskābes, pēc V e r n e r a teorijas, atvasi­
nāmas no skābju normāliem hidratiem, kas papildināti līdz s e š i e m 
skābekļa- atomiem: H 7 P 0 6 , H 8 S i 0 6 , H 9 B 0 6 . 

Molibdatu un Bez i a u minētās reakcijas ar fosforskābi (amonija fosfor-
voiframatu molibdata rašanās), m o l i b d e n s k ā b e i un tās sāļiem raksturigas 
reakcijas. _. — . , . . 

vel sadas reakcijas. 
R e d u c e t a j i , piem. cinks, divvērtīgas alvas un divvērtigas 

dzelzs sāļi s k ā b ā š ķ ī d u m ā reducē molibdenskābi. Sākumā 
šķīdums krāsojas z i l s (raksturigi p i e c v ē r t i g a molibdena savie­
nojumiem). Pēc tam rodas brūns nokrāsojums, jo šķīdumā rodas 
t r ī s v ē r t i g s M o - - - jons. 

S ē r ū d e ņ r a d i s nogulsnē no paskābinātiem molibdenskābes 
šķidumiem b r ū n u molibdena trisulfida nogulsni, MoS 3 , kas šķīst 
amonija sulfidā, radot s u l f o m o l i b d a t u , (NHJJJMOS^ 

K ā l i j a r o d a n i d s molibdenskābes šķīdumā rada d z e l ­
t e n u nokrāsojumu. Pielejot ēteri, krāsa pāriet pēdējā un, gaisam 
piekļūstot, paliek sarkana. Šo reakciju uzrāda ari molibdena 
zemākas valences savienojumi. 

V o l f r a m s k ā b e ar r e d u c ē t a j i e m dod tādu pat reakciju, 
kā molibdenskābe. Cinks vaj alva skābā šķīdumā, kā ari stanno-
chlorids. SnCl 2 , sākumā rada z i l u š ķ ī d u m a nokrāsojumu (jo 
rodas p i e c v ē r t i g s savienojums), kas, reducētajam ilgāk darbo­
joties, pārvēršas brūnā (rodas č e t r v ē r t i g s savienojums). 

Bet s ē r ū d e ņ r a d i s nenogulsnēno skābiem šķīdumiem volf­
rama trisulfidu. 

F e r o s u l f a t s dod ar volframatiem brūnu nogulsni, bet 
nerada zilo nokrāsojumu (atšķirība no molibdatiem). 

Volframa sa- Sevišķi! interesi rada jaunākie V e n d t a un A i r i o n a (Vendt 
dališana. un Irion) mēģinājumi volframu sadalit augstā temperatūrā (virs 

20000°). Šie pētnieki laida augsta spraiguma (30000 voltu) 
strāvu caur tievu volframa drāti, kas atradās stikla balonā, no 
kura gaiss gandrīz pilnigi bij evakuēts. Pēc eksperimenta izrā­
dījās, ka balonā ir apm. 1 cm 3 gāzes, kas uzrāda h ē l i j a spektru. 
Vēl gaidāmi turpmākie pētijumi par elementu sadališanos, kas 
notiek augstās temperatūrās atomiem pārtrūkstot. 

Urāns, U. 

Atrašanās. Vissvarigakā no urāna rūdām ir m e l n ā p i ķ a r ū d a , kas 
sastāv galvenā kārtā no urāna oksida, U 3 O g (uraniluranata). Tās 
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galvenā atrašanās vieta ir Joachimstāle, Čechoslovaķijā. Ziemeļ-
Amerikā (Kolorado) atrodas kālija uranovanadats, kas pazīstams 
kā k a r n a t i t s . Urānu, kā nātrija uranatu, lieto t. s. «urāna 
stikla" izgatavošanai, kas nokrāsots dzeltenā, zaigojošā (fluores­
cējošā) krāsā. Bet sevišķu interesi šis elements ieguva no ta 
laika, kad izrādijas, ka tas ir r a d ī j a ciltstēvs. Rādijs vienmēr 
pavada urānu noteiktos daudzumu samēros, (sal. 34. lekciju, 
163. lp. p.). 

Urāns iegūstams pēc C i m e r m a ņ a (Zimmermann) metodes, Metāliskais 
reducējot urāna chloridu ar nātriju, baltas kvēles temperatūra: 

UC1 3 + 3Na = 3NaCl + U. 

Urāns šajos apstākļos sakūst. Pēc reakcijas, atdziestot, 
rodas ciets metāls ar sudraba spīdumu, ļoti lielu īpatnējo svaru 
un augstu kušanas temperatūru. Tas gaisā, parastā temperatūrā 
neipainas, bet karsējot sadeg ar spožu baltu liesmu. 

Technikā tam ir nozīme kā katalizatoram pie slāpekļa un 
ūdeņraža savienošanas amonjakā (sal. I. s. 161 lp. p.). 

Urāns rada ar skābekli t r ī s savienojumus: d i o k s ī d u , U 0 2 , Urāna 
oksīdi 

t r i o k s ī d u , U 0 3 , un vidējo oksīdu U 3 0 8 . U r ā n a d i o k s i d s 
iegūstams reducējot trioksidu ūdeņraža straumē. Kristāliskā veidā 
ta ir melna viela, kas gaisā karsējot sadeg. Aiz ša iemesla, kā 
ari urāna dioksida tālākas reducēšanas grūtuma pēc, to senāk 
uzskatīja par elementu. Un vēl jo vairāk, ka tas, līdzigi metā­
liem, uzrāda pozitivo raksturu un ar skābju atliekām rada sāļus 
pēc šēmas U O ^ , kurus šimbrīžam sauc par u r a n i l a s ā ļ i e m 
( U 0 2 = u r a n i l s ) , bet senāk uzlūkoja kā divvērtīgus urāna 
sāļus. 

U ŗ a n a t r i o k s i d s , U 0 3 , rodas kā sārtzelta pulveris, sildot 
uranskābi: 

H 2 U 0 4 = H 2 0 + uo3. 
Iegūšanas metode pierāda, ka urāna trioksidam ir skābs 

raksturs un ka tas ir u r a n s k ā b e s a n h i d r i d s . 
V i d ē j a i s o k s i d s , U 3 0 8 , kas atrodas piķa rūdā, iegūstams 

karsējot gaisā zemāko un augstāko oksidus. Tas jāuzlūko kā 
četrvērtiga urāna uranats: 

U 11q* ==s u3o8. 
(uranouranats) 

Četrvērtigam urānam bāziskas īpašibas. Viņa sāļus sauc č e t r v g r t i g a 

u r a n o s ā ļ u s . U r ā n a t e t r a c h l o r i d s , UC1 4, pagatavojams urāna 
karsējot uranouranata maisījumu ar ogli, chlora straumē: savienojumi. 

U 3 O s + 8C + 6C1 2 = 8CO + 3UC1 4 . 
25* 
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Sublimejas zaļš kristālisks pulveris, viegli šķīstošs ūdenī. 
Urāna tetrachlorida ūdens šķīdums, kam tumši-zaļa krāsa, satur 
četrvērtigus k a t j o n u s Uz - ** Urāna tetrachlorids, sildot ūdeņ­
raža straumē, reducējas tumši-sarkanā kristāliskā ' u r ā n a t r i -
c h l o r i d ā , UC1 5, kas tomēr, ūdenī šķīstot, atkal oksidejas un, 
atdalot no ūdens ūdeņradi, rada zaļu UC1 4 šķīdumu. 

Uranouranata un ogles maisijumu chlorejot, līdz ar urāna 
tetrachloridu rodas urāna p e n t a c h l o r i d s , UC1 5, kā brūni, adatām 
līdzīgi, viegli sublimejošies kristāli. Tādā kārtā urāns rada ar 
halogēniem 3, 4 un 5-vērtigus savienojumus. Bet tikai četr-
vērtigie savienojumi ūdens šķīdumā ir stabili. Pie tādiem pieder 
ari u r a n o s u l f a t s , U ( S 0 4 ) 2 . 4 ^ 0 , kas pagatavojams uranil-
sulfatu, U 0 2 S 0 4 , reducējot ar nātrija bisulfitu. 

Urāna seš- Sešvērtigā urānā elektronegativais raksturs tik lielā mērā 
vērtigie pārsvarā, ka tas nespēj savienoties ne ar chloru, ne ar skābju 

s a v , e n ° i u m i - atliekām, radot pie tam sāļus, un līkai ar f l u o r u tas rada savie­
nojumu U F 8 , ko atrada R u f s (Ruff). Tie ir dzelteni kristāli, kas 
sublimejas jau pie 55°. 

Totiesu ļoti stabili ir u r a n s k ā b e un tās sāļi — u r a n a t i . 
Tie rodas sakausējot urāna trioksidu ar zodu vaj potašu un no 
ūdens šķīduma kristalizējas kā d i u r a n a t i , N a 2 U 2 0 7 , K a U 2 0 7 

(līdzigi dichromatiem). Ūdens šķīdumā tie rada dzeltenu U 2 0 7 " 
anjonu. 

Uranila sāļi U r a n s k ā b e i , H 2 U 0 4 , amfoters raksturs. Ta sārmainā šķī­
dumā rada a n j o n u s : 

2 H 2 U 0 4 + 2 0 H ' ^ ± U 2 0 7 " + 3 H a 0 , 

bet skābā šķīdumā — divvērtiga u r a n i l a k a t j o n u s : 

H 2 U 0 4 + 2H- ^ ± U C y • + 2 H 2 0 . 

Uranila sāļi ūdens šķīdumā stabili, nokrāsoti dzeltenā krāsā 
un, šķīdumu iztvaicējot, kristalizējas. U r a n i l n i t r a t s , U 0 2 ( N 0 3 ) 2 . 
6 H 2 0 , rodas izšķīdinot piķa rūdu ( U 3 0 8 ) slāpekļskābē, un, pie­
maisījumus atdalot, kristalizējas dzeltenās zaigojošās plāksniņās. 
Uz uranilnitratu iedarbojoties ar sērskābi, pēc iztvaicešanas iegū­
stams u r a n i l s u l f a t s , U 0 2 S 0 4 . 3 H 2 0 , no ka divkāršā apmaiņā 
ar bārija chloridu pagatavojams u r a n i l c h l o r ī d s , U 0 2 C 1 2 . 

Visi uranila sāļi ūdens šķīdumā rada uranila katjonu, 
U 0 2 " , kam ir sekošas raksturīgas reakcijas. 

Uranila sāļu koncentrēti šķīdumi rada ar s ā r m u m e t ā l u 
un a m o n i j a k a r b o n ā t i e m dzeltenu uranskābes nogulsni, 
kas šķīst liekā reaktivā (jo attīstās uranats). 

F o s f o r s k ā b a i s n ā t r i j s nogulsnē dzeltenu uranila di-
fosfatu: 

U C y • + H P 0 4 " = U 0 2 H P 0 4 . 
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Aiz ša iemesla uranila sāļus lieto kā reaktivus uz fosforskābi. 
Šam nolūkam visbiežāk lieto u r a n i l a c e t a t u , U 0 2 ( C H 3 C O O ) 2 , 
kas amonija sāļu klātbūtnē ar fosfātiem rada fosforskābā uranil-
amonija, U 0 2 N H 4 P 0 4 , nogulsni. Uz šās reakcijas dibinās fosfor­
skābes t i l p u m a n a l i z e . 

K ā l i j a f e r o c i a n i d s rada ar uranila sāļiem b r ū n u 
uranila ferocianida nogulsni, kuru kālija hidroksīds pārvērš d z e l ­
t e n ā kālija uranata nogulsni: 

F e ( C N ) 6 " " + 2 U O y = ( U O ^ [ F e ( C N ) J 

(U0 2 ) 2 [Fe(CN) 6 ] + 6 0 H ' = U 2 0 7 " + F e ( C N ) 6 " " + З Ц А 

A m o n i j a s u l f i d s nogulsnē b r ū n u uranila sulfidu, kas 
šķīst skābēs un amonija karbonātā: 

U 0 2 " + S " = U 0 2 S . 

C i n k s s k ā b ā š ķ ī d u m ā reducē dzeltenos uranila sāļu uranila 
šķīdumus z a ļ o s uranosāļu šķīdumos: reducēšanas 

reakcijas. 
U C y + 2H- + 2 H = U - - + 2 H 2 0 . 

Turpretim uranosāļi ga sā viegli oksidejas un pārvēršas 
uranila sāļos. B a u r s parādija, ka uranila sāļu o k s i d ē š a n ā s 
p o t e n c i ā l s gaismā palielinās. T i t l e s t a d s (Titlestad) kon­
struējis šādu f o t o e l e m e n t u : 

platina/ šķīdums: U ( S Q 4 ) 2 4 - U 0 2 ( S 0 4 ) — 
a p g a i s m o t s 

+ 
— šķīdums: U ( S Q 4 ) 2 - f U0 2 (SQ 4 )/platina, 

t u m š s 
kurā attīstās strāva (0,15 voltu spraiguma). Ša fotoelementa 
spraigums, anodu (—) apgaismojot, ātri pieaug un pēc kāda laika 
sasniedz maksimumu. Ja pēc tam anoda šķīdumu aptumšojam, 
elementa spraigums pamazinās un krītas līdz pat nullei ( a p d z ī ­
š a n a s periods). Fotoelementa m a k s i m ā l a i s s p r a i g u m s 
atkarājas no gaismas stipruma: tas pieaug proporcionāli gaismas 
stipruma l o g a r i t m a m . Visintensivak iedarbojas z i l i e un 
v i j o l e t i e stari, t. i. tie paši stari, kuri visvairāk iespaido ari 
citas reakcijas. Turpmākiem fotoelementu pārlabojumiem liela 
nozīme cilvēces kultūrā, jo tie var radit iespēju visvienkāršākā 
ceļā izmantot saules enerģiju (sal. 20. lekciju). 

Ū d e ņ r a ž a p e r o k s i d s rada ar koncentrētiem uranila sāļu oksidēšanas 

šķīdumiem d z e l t e n u u r ā n a p e r o k s i d a nogulsni (kura sastāvs reakcijas, 

pieņemts U 0 4 ) . Tas šķīst kā skābēs, tā ari sārmos. Pēdējā 
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gadijienā rodas metālu peroksidu uranati. No augstāk pievestiem 
faktiem redzams, ka urāns spēj radit stabilus č e t r v ē r t i g u s un 
s e š v ē r t i g u s savienojumus, no kuriem pirmie norāda, ka urāns 
tajos bez izņēmuma p o z i t i v s elements, kamēr sešvērtigos savie­
nojumos tas uzrāda amfoteru raksturu: skābes raksturu uranatos 
un bāzisko — uranila sāļos. 

Vēsture. Radioaktīvais urāna sabrukums. 

24. februāri 1896. g. B e k e r e l s (Becquerel) ziņoja Franču 
Zinātņu Akadēmijai, ka urāna savienojumi izstaro starus, kas iet 
cauri necaurspīdīgiem ķermeņiem un iedarbojas uz fotogrāfisko 
plati (zīm. 370). Šis ziņojums lika pamatus jaunai zinātnes 
nozarei: r a d i o l o ģ i j a i (sal. 135 lp. p.). Urāns un visi ta savie­
nojumi izstaro a un p-starus. K r u k s s (Crookes) tomēr pa­

rādīja, ka no urāna iespējams atdalit 
vielu, kas izstaro v i e n i g i ¡3-starus. 
Uranilnitrata šķīdumam pieliekot amonija 
karbonātu, izkrīt nogulsnis U 0 2 ( O H ) 2 , 
kas šķīst liekā reaktivā (sal. 389 lp. p). 
Tomēr nogulšņa nieciga daļa paliek 
neizšķīduši. Atsevišķi pētot šķīdumu 
un nogulsni, K r u k s s atrada, ka šķī­
dums izstaro tikai a-starus, bet ft-staru 
izstarošanas spēja visa koncentrējusies 
nešķīstošā nogulsni. No ta varēja taisit 
slēdzienu, ka dabigais urāns satur 
niecīgos daudzumos otru radioaktivu 
elementu, kas izstaro |i-starus un saucas 
urāns X. 

Tāļak izrādijas, ka urāna X akti­
vitāte ātri krītas un pēc 24 dienam pama­
zinās līdz pusei. Tajā pat laikā urāna 

šķīstošais sāls atkal sāk izstarot ^-starus, un pēc 24 dienam iegūst 
atpakaļ puai iepriekšējās aktivitātes. Šās parādības, kas pilnigi 
līdzigas rādija emanacijas aktivitātes krišanās parādibam un no 
emanacijas brīvā radīja B atpūtai", norādija, ka urāns X ir urāna 
pārvēršanās produkts (šai. 149 lp. p.). Tā kā urāns pieder s ē s t a i 
pariodiskās sistēmas grupai, bet urāns X attīstās no urāna, pē­
dējam a-daļiņas izstarojot, tad pēc p ā r v i e t o š a n ā s l i k u m a 
(164 lp. p.) iznāk, ka urāns X pieder pie c e t u r t ā s grupas, tā 
tad uzlūkojams kā torija izotops (286 lp. p.). Tāļak R i s se l s 
(Russell) un F a j a n s s , uz šiem pat likumiem pamatojoties, nāca 
pie slēdziena, ka urānam X, izstarojot 3-starus un sabrūkot, jā­
pārvēršas elementā, kas pieder pie p i e k t ā s grupas ar kārtibas 

Zīm. № 370. Urāna radioaktīvā 
iedarbība uz fotogrāfisko plati 
(pēc 6'/2 mēnešu ekspozicijas). 
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Urāns I u, 238,18 a 2,67 6 , 7 4 X 1 0 9 gadu 92 U 

1 
Urāns X x 

uxx 234 P — 35,5 dienas 90 Th 

l . 
Urāns X 2 ux2 234 P 1,66 min. 91 Pa 

1 
Urāns II 

1 1 

UII 234 a 3,07 2 , 9 X 1 0 6 gadu 92 U 

1 1 . 
Jonijs J o 330 a 3,194 9 , 9 5 X 1 0 * gadu 90 Th 

Urāns Y UY ? g 
i . ­r­. 1,50 dienas 90 Th 

skaitli 91 , un kas ķimiskā ziņā lidzigs tantalatn. Neilgi pēc tam 
F a j a n s a m un G ē r i n g a m (Gōhring) izdevās atdalit šo elementu, 
kas pilnigi attaisnoja iedomātās viņa rakstura īpašibas. Šo ele­
mentu nosauca u r ā n u X 2 jeb b r e v i j u (t. i. isi dzīvojošu) aiz 
ta iemesla, ka vidējs viņa dzīves ilgums ir tikai 1,7 min. 

Dīvains izliekas vēl tas apstāklis, ka dabīgais urāns izstaro 
divējādus o-starus: ar sniegšanās tālumu 2,67 cm un 3,07 cm. 
Būtu jāpieņem, ka urāns sastāv no d i v u radioaktīvu elementu 
maisijuma, kuri atrodas r a d i o a k t ī v ā l ī d z s v a r ā (sal. 162. Ip.p.). 
Šie abi elementi ir tomēr izotopi un tāpēc viens no otra nav 
atdalāmi. Uranaf rindas ciltstēvu sauc urānu I. Ta vidējais 
dzīves ilgums ir 7 m i l j a r d i gadu (sal. 162. lp. p.). Urāns II 
rodas UX2 sabrūkot, un vidēji dzīvo apm. 2,9 m i l j o n u s gadu. 

Urāns II. pārvēršas divkārši: vienā laikā tas atdala a-starus, 
pie tam pārvērsdamies j o n i j ā (pārejas loceklī uz rādija rindu), 
un 15-starus, pārvēršoties u r ā n ā Y, kuru atklāja A n t o n o v s . 
Urāns Y ir aktinija rindas ciltstēvs. 

Ģenētiskais sakars starp urāna rindas un rādija un aktinija 
rindas elementiem pievests sekojošā šēraā: 

a i Jo _^>Ra 

ui A uxA X ux, X un ( < 2 3% <f 6 )
 9 

(238) (234) (234) ( 2 3 4 ) ? \ U Y _ i > P a _ > A c _ U 

(?) (?) (?) 

Tabele 356. 
U r ā n a r i n d a s e l e m e n t u ī p a š i b a s . 
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Metāliskais 
raksturs. 

Chroma apakšgrupas vispārīgs raksturojums. 

S e s t ā grupā mēs novērojam tādas pat pārejas, kā p i e k t ā 
un iepriekšējās periodiskās sistēmas grupās. Pirmā apakšgrupā 
ievietoti metaloidi ar zināmu nosvēršanos metālu pusē — atom-
svariem palielinoties. Otrā apakšgrupā atrodas tipiski metāli. Šās 
apakšgrupas elementi, Cr, Mo, W un U, nesavienojas ar ūdeņ­
radi, totiesu zemākās oksidēšanas pakāpēs dod stabilus katjonus: 
C r " un C r Mo U - - un U O , 

Fizikālas īpa­
ši bas. 

Tabele 357. 
C h r o m a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u f i z i k ā l ā s 

ī p a š i b a s . 

• Cr Mo W U 

: 

Atomsvars 52,0 96,0 184,0 238,18 
i 

Blīvums 
6,7 10,2 19,1 18,7 

Atomtilpums 7,8 9,4 9,6 12,7 
Kušanas temper. 1520° 2500° 3080° 1350 
Vārīšanās , 2200° 3560° 4830° Voltas loka 
īpatnējā elektr. temper. 

vaditspēja 38 ,5X10 4 (0° ) 22 ,8X10 4 (0° ) 18 ,9X10 4 (0°) ' : 

Valence 2(3,6(7) 2,3,4,5,6(7) 2,3,4,5,6 3,4,6 

ValenceTun 
polimeri-

zacija. 

Pasivitāte. 

Visai šai apakšgrupai raksturīga spēja radīt d a ž ā d a s v a ­
l e n c e s savienojumus: no 2 līdz 7. Sešvērtigos savienojumos 
izpaužas analoģija ar sēra apakšgrupas skābēm: sērskābi, selen-
skābi un tellurskābi. Bet chroma apakšgrupas skābju atšķirošā 
pazīme ir viņu tieksme polimerizeties: radit p o l i s k ā b e s un 
h e t e r o p o l i s k ā b e s (ar fosforskābi, arsenskābi, silicijskābi, bor-
skābi, jodskābi u. c ) . Šie elementi ar s k ā b e k l i rada stabilus 
radikālus: chromilu, C r 0 2 , molibdenilu, M o 0 2 , uranilu, U 0 2 , kas 
var radit ari patstāvigus jonus. Chroms, turklāt, rada ar amon­
jaku un ūdeni k o m p l e k s u s k a t j o n u s . Šajos kompleksajos 
katjonos kā sastāvdaļa var ieiet ari negativi radikāli, piem. chlors 
vaj (SO,) , 

Visos šajos elementos, izņemot urānu, novērojama „pasi-
vitates" parādiba, kas sīkāki izpētita chroma piemērā (sal. 375. 
lp. p.j, Aiz ša iemesla precizi grūti noteicami viņu a b s o l ū t i e 
elektriskie spraigumi un sekošanas kārtiba spraigumu rindā. 
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No tabelē 358 pievestiem termoķimiskiem datiem redzams, T e r r a o _ 
ka vislielākā tieksme uz skābekli un negativiem elementiem ķimiskie dati. 
piemīt urānam un ka oksidēšanās reakciju kalorimetriskais efekts 
palielinās metāla atomsvaram pieaugot. Tas pierāda, ka ari chroma 
apakšgrupā apstiprinās vispārējais likums, pēc kura — a t o m -
s v a r i e m p i e a u g o t , e l e m e n t u 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 . 

Tabele 358. 
C h r o m a a p a k š g r u p a s e l e m e n t u t r i o k s i d u r a š a n ā s 

s i l t u m i . 

• 

C r 0 3 M o 0 3 W 0 3 

Rašanās 
siltums: + 140000 + 1815Ō0 4 - 196300 + 303900 

cal. cal. cal. cal. 

Četrdesmit devitā lekcija. 

Septitā grupa. Mangāns. 
Mangāna atrašanās. — Metāliskais mangāns. — Mangāna oksidi: MnO, 

Mn 2 0 3 , Mn0 2 , Mn 3 0 4 , Mn0 3 un Mn 2 0 7 . — Valence. — Mangāna divvērtīgie 
savienojumi. — Trisvērtigie savienojumi. — Četrvērtigie savienojumi. — Seš-
vērtigie savienojumi: manganati. — Septiņvērtigie savienojumi: manganpārskābe 
un permanganati. — Kālija permanganats, KMn0 4, — M a n g ā n a s a l ī d z i ­
n ā j u m s ar h a l o g ē n i e m . —Mangāna pozitivais raksturs. — Manganpārskābe. 
— Zemākas valences savienojumi. — Politopi. — 

Septitās grupas p i r m ā apakšgrupā atrodas visi halogēni, 
kurus jau iztirzājām 22., 23. un 25. lekcijās. Šās grupas o t r ā 
apakšgrupā pazīstams tikai viens elements: mangāns, kas no 
halogēniem atšķiras tāpat, kā chroms no sēra, selena vaj tellura. 
Periodiskā sistēma šajā apakšgrupā paredz t r ī s (vaj četrus) 
elementus, ar kārtibas skaitļiem 25 (mangāns), 43 un 75 (bet 
varbūt ari 9 3 ? ) . 

Mangāns atrodas dabā galvenā kārtā kā ta o k s i d i : p i r o - Atrašanās, 
l u z i t s , M n 0 2 , b r a u n i t s un m a n g a n i t s , M ^ O g U . M n 2 0 3 . H 2 0 , 
u n g a u s m a n i t s , M n 3 0 4 . Bez tam zināma vēriba piegriežama ari 
mangāna karbonātam, M n C 0 3 , kuru sauc par m a n g ā n a š p a t u . 
Šās rūdas atrodas galvenā kārtā Krievijā (Kaukāzā un Uralos) un 
Spānijā. 
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Metāliskais T ī r u m a n g ā n u iegūst pēc G o l d š m i d t a metodes, ar 
mangāns. a j u n j j n j j u r e f j u c e j 0 t ta oksīdus. Parasti reakcijā lieto mangāna 

dioksida un oksiduļa maisijumu, kura sastāvs aptuvem atbilst 
formulai M n 3 0 4 , jo šāds maisijums reakcijā ar aluminiju, atdala 
pietiekoši daudz siltuma: 

3 M n 3 0 4 + 8A1 == 4 A 1 2 0 3 + 9Mn. 

Šādi iegūtam metālam pelēka krāsa ar iesarkanu kāpinā­
jumu. Tas kūst pie 1245°, viegli šķīst skābēs; pulverī sasmal­
cināts, sadala pat ūdeni ta vārīšanās temperatūrā. 

Technikā lielā mērogā pagatavo m a n g ā n a k a u s ē j u m u s 
ar d z e l z i : spogujčugunu, saturošu no 5 līdz 20°/0 mangāna un 
joti daudz oglekļa, iegūst līdz ar dzelzi stāvcepļos, ar kuru uzbūvi 
iepazīsimies nākošā lekcijā. Dzelzs kausējumus ar mangānu, 
kuri mangānu satur pārsvarā (līdz 8 0 % ) , pagatavo elektriskās 
krāsnīs. Tie pazīstami kā f e r o m a n g ā n s . M a n g ā n a t ē r a u d s 
satur 1 0 — 1 5 % mangāna, ļoti ciets un tiek lietots dzelzsceļu 
sliedēm. 

Mangāna Mangānam liela valences dažadiba, kas atgādina chroma 
oksidi. apakšgrupas elementu īpašibas. Viszemāko oksidu, m a n g ā n a 

o k s i d u l u , MnO, iegūst reducējot dabigo piroluzitu ūdeņraža 
straumē pie 280°: 

M n 0 2 + H 2 == H 2 0 + MnO. 

Tas viegli šķīst skābēs, radot. divvērtiga mangāna sāļus: 

MnO + H 2 S 0 4 = H 2 0 + M n S 0 4 . ' 

M a n g ā n a d i o k s i d s (peroksids), M n 0 2 , atrodas dabā kā 
piroluzits, bet pagatavojams ari māksligi, divvērtiga mangāna 
sāļus oksidējot. B e i l š t e i n s u n J a v e i n s to izdara, sērskābo 
m a n g ā n u izšķīdinot koncentrētā slāpekļskābē un paaugstinātā 
temperatūrā oksidējot ar B e r t o l ē sāli. Tad mangāna dioksids 
izkrīt kā melns Kristālisks pulveris. Otra pagatavošanas metode 
ir tāda, ka mangāna dichloridu apstrādā ar zodu un atdalijušos 
mangāna karbonāta nogulsni oksidē ar chloru (sal. I. s. 312. Ip.p.): 

MnCl 2 + N a 2 C 0 3 = 2NaCl + MnCQ 3 

M n C 0 3 + Cl 2 + 2 H 2 0 = C 0 2 + 2 H C I + H 2 MnQ 3 . 

Šajāgadijienā rodas brūns, biezs dioksida hidrata nogulsnis jeb 
t. s. m a n g a n p a s k ā b e , kas ar sārmiem rada sāļus, sauktus 
m a n g a n i t u s , piera. kalcija manganitu, C a M n 0 3 — V e l d o n a 
chlora iegūšanas procesa blakus produktu (sal. I. s. 306. lp. p.). 
Ari mangāna oksids, M n 2 0 3 , no ša viedokļa uzlūkojams kā man­
gāna manganits: Mn(Mn0 3 ) . 
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Mangāna dioksidu līdz baltai kvēlei karsējot, tas zaudē 
skābekli un pārvēršas vidējā oksidā, M n 3 0 4 , kas dabā atgadās 
kā g a u s m a n i t s (sal. 393 lp. p.). Pēdējs uzlūkojams kā man­
g ā n a m a n g a n i t s , atvasināts no dioksida dibidrata: 

M n O a - f 211,0 = H 4 M n 0 4 , 

ūdeņradi apmainot pret divvērtigu mangānu: 

H 4 M n 0 4 — • M n 2 ( M n 0 4 ) . 

Tas no mangāna oksidiem ir visstabilākais. 
S e š v ē r t i g a mangāna oksids, M n 0 3 , nepastāv. Ta hidrats: 

manganpaskābe rada veselu rindu sāļu, piem. K a M n 0 4 , kas pēc 
sastāva analoģiski sulfātiem un chromatiem. 

Visaugstākais oksids, M n a 0 7 , ir m a n g a n p a r s k ā b e s a n h i -
d r i d s . Tas rodas koncentrētai sērskābei iedarbojoties uz kālija 
permanganatu: 

2 K M n 0 4 + H a S 0 4 = KoS04 + H a O + M n 2 0 7 

un pie 60—70° pārtvaicejas kā tumši-zaļa eļļa, kas, vāji sildot 
un pat stāvot, ātri eksplodē. 

Tādā kārtā redzam, ka mangāns rada p i e c a s rindas savie­
nojumu, kas salīdzināti sekošā tabelē: 

Tabele 359. 
M a n g ā n a s a v i e n o j u m u v a l e n c e . 

ō c Oksids Hidrats 
Atvasinājumi 

V
al

e:
 Oksids Hidrats 

bāziska rakstura skāba rakstura 

2 MnO 
zaļš pulveris 

: 

Mn(OH) 2 

balts nogulsnis, 
viegli oksidejas 

MnCI 2, M n S 0 4 . . . 
stabili rozā sali 

— 

3 M n 2 0 3 

brūns pulveris 
Mn(OH) 3 

brūns nogulsnis, 
viegli oksidejas 

M n a ( S 0 4 ) 3 

hidrolizējas 

4 M n 0 2 

melns pulveris 
H 2 M n 0 3 

H 4 M n 0 4 

M n ( S 0 4 ) 2 , M n C l 4 

hidrolizējas 
C a M n 0 3 

M n 2 ( M n 0 4 ) 

6 ( M n 0 3 ) 
nestabils 

( R J v l n O J 
nestabils 

K 2 M n 0 4 

ūdenī sadaļas 

7 M n 2 0 7 

zaļš šķidrums, 
sprāgstošs 

H M n 0 4 

nestabils 
K M n 0 4 

vijolets stabils 
sāls 
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Divvērtīgie D i v v ē r t ī g s m a n g ā n s rada stabilus sāļus, kas, ūdenī 
s a v i e n ° i u m i - izšķīdināti, rada rožainas krāsas k a t j o n u s Mn-\ Šie šķīdumi 

rada ar k o d i g i e m s ā r m i e m ( N a O H . K O H ) baltu nogulsni 
M n ( O H ) 2 : 

Mn • • + 2 0 H ' = MnlOH)^ 

kas jau gaisā oksidejas, sākumā mangāna hidroksīdā, pēc tam 
brūnā mangāna dioksida hidratā: 

2Mn(OH) 2 + 0 2 = гНзМпОд. 

Chlorūdens un bromūdens, kā ari ūdeņraža peroksids, to 
oksidē acumirklī. 

Amonija sulfīds nogulsnē no d i v v ē r t i g a mangāna sāļu 
šķīdumiem rožainas krāsas mangāna s u l f i d u , MnS, kas viegli 
šķīst pat vājās skābēs: 

Mn-- - f S " = MnS. 

Šis nogulsnis, atrodoties kādu laiku kopā ar amonija sulfidu, 
pārvētšas za ļā modifikācijā. 

M a g a n a c h l o r i d u iegūst kā blakus produktu, pagata­
vojot chloru (I. s. 305. lp. р.) : 

4HC1 -f- M n O a Ш 2 H 2 0 + CI 2 + MnCĻ. 

Tas no ūdens šķīduma kristalizējas ar č e t r ā m ūdens mo­
lekulām kā rožaini kristāli, kas viegli šķīst ūdenī un spirtā, un 
mitrā gaisā izplūst. 

N ā t r i j a f o s f ā t a maisījums ar a m o n i j a c h l o r i d u no­
gulsnē no mangāna sāļu šķīdumiem baltu amonija un mangāna 
dubultfosfatu, kas stāvot pārvēršas rožainās spīdīgās plāksniņās: 

NH 4- + Mn - + P 0 4 " ' = NH 4 MnPQ 4 . 

Tas viegli šķīst skābēs, bet nav izšķīdināms amonjakā. Pēc 
sastāva mangāna dubultfosfats līdzigs m a g n i j a un amonija 
dubultfosfatam: N H 4 M g P 0 4 (109 lp. p.) un, līdzigi tam, karsējot 
sadaļas, pārvērzdamies pirofosfatā: 

2 N H 4 M n P 0 4 = 2NH 3 + H 2 0 + M n 2 P 2 0 7 . . 

S ā r m u k a r b o n ā t i nogulsnē no mangāna sāļu šķīdumiem 
baltu mangāna karbonāta nogulsni, kas gaisā lēni oksidejas: 

Mn-- + C Q 3 " = MnCO a . 

M a n g ā n a s u l f ā t u , M n S 0 4 . 5 H 2 0 , technikā pagatavo ar 
koncentrētu sērskābi iedarbojoties uz mangāna dioksidu: 

2 M n 0 2 + 2 H 2 S 0 4 = 2 M n S 0 4 + 2 H 2 0 + 0 2 . 
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Hidrats sildot zaudē ūdeni un pārvēršas baltā bezūdens sālī, 
Trisvērtiga mangāna sulfāts, M n a ( S 0 4 ) 3 (m a n g a n i s u l f a ts) Trīsvērtigie 

rodas koncentrētai sērskābei iedarbojoties uz kālija permanganatu: s a v i e n o ' u m u 

2 K M n 0 4 + 4 B 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 + M n 2 ( S 0 4 ) 3 + 4 H 2 0 - ļ - 2 0 2 . 

Tas kristalizējas tumši-zaļos kristālos, kas pastāvēt var tikai 
liekas sērskābes klātbūtnē, bet ūdenī pilnigi hidrolizējas pēc no-
tīdzinajuma: 

M n 2 ( S 0 4 ) 3 + 6 H 2 0 = 2Mn(OH) 3 + 3 H 2 S 0 4 . 

Sildot manganisulfats zaudē skābekli un sērskābi un pār­
vēršas M n S 0 4 . 

Mangāna dioksida hidratam amfoters raksturs. Elektroli- četrvērtigie 

tiski oksidējot mangāna sulfātu, pie anoda rodas č e t r v ē r t i g a savienojumi, 

mangāna sulfāts, M n ( S 0 4 ) 2 , kurā mangāns funkcionē kā katjons. 
Šis sāls ļoti enerģisks oksidētājs, bet tas ūdens šķīdumā nestabils 
un hidrolizējoties tūliņ atdala mangāna dioksidu. Sālsskābei uz 
mangāna dioksidu iedarbojoties, reakcijas pirmā fāzē rodas man­
g ā n a t e t r a c h l o r i d s , MnCl 4 (līdz ar MnClj), kas sadaļas tāļak, 
atdalot chloru: 

M n 0 2 + 4HC1 = MnCl 4 + 2 H 2 0 

MnCl 4 = MnCl 2 + Cl 2 . 

No otras puses zināms, ka mangāna dioksida hidrats rada 
ar sārmiem m a n g a n i t u s , kuros mangāns ieņem vietu anjonā, 
piemēram: 

Ca(OH) 2 + Mn(OH) 2 + O = C a M n 0 3 + 2H a O 

Ca(OH) 2 + 2Mn(OH) 2 - f 0 2 = C a M n 2 0 B - f 3 H 2 0 

(sal. I. s. 306. Ip. p.). 

Ar zodu un zalpetri sakausējot, mangāna savienojumi oksi- Sešvērtigie 
dejas nātrija manganatā: savienojumi. 

I. M n S 0 4 - ļ - N a 2 C 0 3 = MnO + C O , + N a a S 0 4 

_ļ_ II. MnO + 2 N a N O ā = M n O s + 2 N a N 0 2 

III. M n Q 3 + Na 2 CQ 3 = Na 2 MnQ 4 + C Q 2 

M n S 0 4 + 2 N a 2 C 0 3 + 2 N a N 0 3 = N a ^ n C ^ + 2 N a N 0 2 + 2 C O , . 

Kausējums šķīst n e l i e l ā mērā, radot za ļu šķīdumu. At­
šķaidot vēl vairāk ar ūdeni, manganats hidrolizējas. Pie tam rodas 
no vienas puses mangāna oksidēšanas augstākā pakāpe: nātrija 
permanganats (aiz ko šķīdums krāsojas vijoletā krāsā), bet no 
otras puses izkrīt mangāna dioksids: 

3 N a 2 M n 0 4 + 3 H 2 0 = 2 N a M n 0 4 -f- H a MnQ 3 + 4 N a O H . 
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i) 0 apzīmē pozitivo elektrisko lādiņu, t. i. 96540 kulonus uz 1 ekvi­
valentu (I. s. 282. lp. p.). 

K ā l i j a m a n g a n a t s , J^NinC^, technikā ir svarigs starp­
produkts kālija p e r m a n g a n a t a iegūšanai. To pagatavo argaisa 
skābekli oksidējot kodigā kālija kausējumu ar mangāna dioksidu 
pie apm. 400°: 

2 M n 0 2 + 4KOH - f O , = 2 K 2 M n 0 4 + 2 H 2 0 . 

Manganata tāļaku oksidēšanu permanganata izdara elektro-
lizejot manganata sārmainu šķīdumu dzelzs vannās pie 60° ar 
niķeļa anodiem. Uz anoda norisinās M n O / anjonu oksidēšana: 

M n 0 4 " + © * ) = M n O / . 

Kad šķīdums atdzisis, no ta kristalizējas kālija permanga-
nats kā spīdīgas vijoletas prizmas. 

Septiņvērtigie K ā l i j a p e r m a n g a n a t s , K M n 0 4 , ir nestabilas m a n g a n p ā r -
s a v , e n o , u m 1 ' s k ā b e s , H M n 0 4 , sāls. Ša skābe atvasināma no septiņvērtiga 

oksīda: M n 2 0 7 . Tās sāļi visai enerģiski oksidētāji. Atkaribā no 
ta, vaj reakcija norisinās skābā, neitrālā vaj sārmainā vidē, rodas 
dažādi mangāna reducēšanas produkti. K M n 0 4 reducēšanas reak­
ciju dažādie virzieni uzskatami izpaužas sērpaskābes un sulfidu 
oksidēšanā, piem.: 

1) lieka s ā r m a (KOH vaj NaOH) klātbūtnē: 

N a 2 S 0 3 + 2 K M n 0 4 + 2KOH = N a 2 S 0 4 + 2 Ķ 2 M n Q 4 - f H 2 0 
(zaļš šķīdums) 

2) n e i t r ā l ā v i d ē : 
3 N a 2 S 0 3 + 2 K M n 0 4 + H 2 0 = 3 N a 2 S 0 4 + 2KOH + 2 M n 0 2 

(brūns nogulsnis) 

3) liekas s k ā b e s ( H 2 S 0 4 ) klātbūtnē: 

5 N a , S 0 3 + 2 K M n 0 4 + 3 H 2 S 0 4 = 5 N a 2 S 0 4 - f K a S 0 4 + 
+ 2 M n S Q 4 + 3 H 2 0 . 

(rožains šķīdums) 

Aiz šām dažādo krāsu maiņām reducējoties, kālija perman-
ganats ieguvis c h a m e l e o n a nosaukumu. Parasti oksidēšanu 
izdara skābā vidē, un proti: atšķaidītas sērskābes klātbūtnē. 
Šajos apstākļos mangāns no s e p t i ņ v ē r t i g a stāvokļa pāriet 
d i v v ē r t i g a un atdod 5 ekvivalentus, resp. 2 ' /2 atomus skābekļa 
reducētajam, t. i. 

2 K M n 0 4 ' + 3 H 2 S 0 4 = K 2 S 0 4 - f 2 M n S 0 4 -f- 5 0 . 

Bet 36. lekcijā redzējām, ka oksidēšanas process ir — jonu 
p o z i t i v ā l ā d i ņ a p a v a i r o š a n a (jeb n e g a t i v ā l ā d i ņ a p a -
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m a z i n ā š a n a ) . Tapec no jonu teorijas viedokļa, oksidēšanai ar 
permanganatu nolidzinajumu varam rakstit ari šādi: 

Mn<V + 8H- = M n " - f 4FĻO + 5 © 

vaj M n 0 4 ' + 8H- + 5 9 = Mn•• + 4 H 2 0 . 

K a t j o n u oksidēšana ir viņu pozitivā lādiņa pavairošana, 
piemēram: 

M n 0 4 ' + 8 H - + 5Fe - = M n - - f 4FĻO - f 5Fe • • •, 

bet a n j o n u oksidēšana — viņu negativā lādiņa pamazinašana, 
piemēram: 

M n 0 4 ' + 8H- + 5 J ' = M n - - ļ - 4 H 2 0 + 5 J . 

Tā kā chameleonam reducējoties, šķīduma vijoletā krāsa 
pazūd, tad ša ir visai jūtiga reakcija, un to lieto tilpumanalizē 
reducetaju (piem. ferosavienojumu, nitritu, jodidu u. c.) kvanti­
tatīvai noteikšanai („oksidimetrija u). 

Mangāna salīdzinājums ar halogēniem. 

Kaut gan mangāns pēc atomsvara lieluma, bez šaubām, P
rakstursS 

pieder pie periodiskās sistēmas septitās grupas, tomēr pirmā acu­
mirklī liekās, ka starp to un pārējiem šās grupas elementiem 
(halogēniem) nav neka kopiga. Mangāns ir metāls, nesavienojas 
ar ūdeņradi un vispār nedod v i e n v ē r t i g u s savienojumus, kā 
chlors, broms vaj jods. Atcerēsimies tomēr, ka ne mazāk star-
pibas mēs novērojam ari citu grupu paralēlās apakšgrupās, piem. 
starp fosforu un vanādiju, vaj starp sēru un chromu. Vispār at­
zīmējams, ka, sākot no ceturtās grupas, paralēlās apakšgrupas 
uzrāda metālisku raksturu un nesavienojas ar ūdeņradi, piem.: 
titāns, vanādijs, chroms un to analogi. Šajā ziņā m a n g ā n s , 
kā vienigais otrās (paralēlās) apakšgrupas priekšstāvis septitā 
grupā, nav izņēmums. 

Mangāna analoģija ar halogēniem skaidri izpaužas augstākās Mangan-
skābēs: manganpārskābe, H M n 0 4 , kā pēc struktūras, tā ari oksidē- pārskābe. 
jošām īpašībām līdziga chlorpārskābei, HC10 4 . No otras puses, 
mangāns piekļaujas saviem kaimiņiem pa labi un pa kreisi, t. i. 
chromam un dzelzij. Chromam tas līdzigs sešvērtigos savieno­
jumos, piem. manganskābe, H 2 M n 0 4 , pēc sastāva atgādina 
chromskābi. Analoģija ar dzelzi izpaužas divvērtigos un trīs-
vērtigos sāļos, kaut gan mangāna divvērtigie sāļi oksidejas gŗūtak 
nekā ferosāļi, un trīsvērtigie mangāna sāļi hidrolizējas vairāk nekā 
attiecīgi trīsvērtigas dzelzs sāļi. 

Šeit mes atkal vērojam vispariga likuma apstiprinājumu, ka Zemākas 
dotā elementa savienojumu īpašibas nosaka viņa valence. Div- savienojumi 
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vērtīgais mangāns it kā pārceļas uz otro periodiskās sistēmas 
grupu un kļūst magnija analogs, piem. rada dubultfosfatu 
N H 4 M n P 0 4 . Trīsvērtigs mangāns atgādina trešās grupas ele­
mentus, piem. aluminiju. Šeit pieminams, ka ta hidroksids ne­
šķīst ūdenī, bet sāļi hidrolizējas. Cetrvērtigais mangāns dioksīdā 
M n 0 2 un manganpaskābē (rĻMnOa) atgādina siliciju un alvu. 
Beidzot, sešvērtigais mangāns līdzīgs sešvērtigam chromam. Tikai 
visaugstākās valences savienojumos mangāns izrāda savu īsto 
ķīmisko raksturu, kuru noteic ari ta stāvoklis septitā periodiskās 
sistēmas grupā. 

Politopi. Acīmredzot, šeit mums darīšana ar vispārigu parādibu, kas 
izpaužas tamā, ka viens un tas pats elements ieņem vietu vai­
rākās periodiskās sistēmas grupās. Šo parādibu, kas uzlūkojama 
it kā i z o t o p i j a s (160. lp. p.) pretstats, nosaucām par p o l i ­
t o p i ju . Politopi visbiežāk sastopami elementos, kuru valence 
augstāka par 4, t. i. piektā, sestā, septitā un sevišķi astotā grupā, 
kuru aplūkot sāksim nākošā lekcijā. 

Piecdesmitā lekcija. 
Astotā grupa. Dzelzs apakšgrupa. 

D z e l z s . — Atrašanās. — Dzelzs iegūšana. — Čuguncepļu darbiba. — 
B e s e m e r a process. — Pudlingprocess. — S ī m e n s a un M a r t e n a metode. 
— Dzelzs techniskā iedališana. — Dzelzs un tērauda metalografija. — Dzelzs 
ķimiskās īpašības. — Divvērtigie dzelzs sāļi. — Oksidēšanas reakcijas. — Tris-
vertigas dzelzs sāļi. — Trīsvērtigas dzelzs sāļu hidrolize. — Reducēšanas reak­
cijas. — Sešvērtigas dzelzs savienojumi. — Kompleksie ierociana savienojumi. 
— K o b a l t s - — Atrašanās. — Metals. — Divvērtigie kobalta savienojumi. — 
Trīsvērtigie kobalta savienojumi. — Kompleksie kobalta aminsavienojumi. — 
Kobalta izlietošana. — N i ķ e l i s . — Atrašanās. — Iegūšana. — Tīrišana. — 
Īpašibas. — Izlietošana. — Niķeļa savienojumi. — Č u g a j e v a reakcija. — 
Dzelzs apakšgrupas elementu salīdzinājums. — Fizikālās īpašibas. — Ķimiskās 
īpašibas. — Valence. — Tieksme. 

Dzelzs, Fe (Ferrum). 

Astotā periodiskās sistēmas grupa atšķiras no visām pārejām 
grupām ar to, ka katrā tās rūtiņā atrodas trīs elementi. Pirmie 
trīs no tiem pēc savām fizikālām un ķīmiskām īpašibam ieņem 
izcilus stāvokli un atdaliti sevišķā apakšgrupā. Visvairāk izplatits 
pirmais šās grupas priekšstāvis, d z e l z s . Ta sastopama dabā 
galvenā kārtā kā oksidi un sulfīds. 

Metāliskā dzelzs atgadās dabā reti, jo ta ļoti ātri oksidejas. 
To satur daži meteoriti („sideriti"). Visbiežāk sastopams dzelzs 
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sulfīds, FeSa, ko sauc par d z e l z n i jeb p i r i t u (dzelzs kolčedans). 
Bet tas dzelzs izstrādāšanai neder, jo sērs piejaucas dzelzij un 
kaitē tās īpašibara. Tāpēc dzelzi galvenā kārtā iegūst no ša 
metāla o k s i d i e m . Pa lielākai daļai dzelzs rūdas satur dzelzs 
oksidu, F e a 0 3 , gan reti brīvā veidā ( s a r k a n ā d z e l z n ī ) , biežāki 
kā savienojumu ar ūdeni — b r ū n o d z e l z n i — kura sastāvs 
tuvu formulai 2 F e 2 0 3 . 3 H a O . Pēc tīribas un praktiskās nozīmes 
sevišķi svariga loma piekrīt m a g n e t a d z e l z s r ū d a i , F e 3 0 4 ) 

kurai magneta īpašības. Ta dažreiz sastopama lielās masās, kā 
piem. Krievijā, Magneta kalns un Blagodatj Uralos. Vispār Krie­
vijai Uralos, Sibīrijā, Kaukāzā un Doņeca apgabalā pieder bagā­
tākās dzelzs rūdas. Dzelzs atrodas ari citos savienojumos, piem. 
i s. š p a t a d z e l z s r ū d ā kā karbonāts, F e C 0 3 , bet ari kā sili­
kātu, fosfātu u. c. savienojumi. 

Dzelzs, kā nepieciešama sastāvdaļa, atrodas visos orga­
nismos. Augiem ta vajadzīga chlorofila attīstišanai (I. s. 284. 
lp. p.), bet dzīvniekiem — asiņu sarkanās substances, t. i. hemo­
globīna sintēzei (I. s. 36. lp. p.). 

Tas, ko dzīves ikdienibā mēs saucam par dzelzi, no ķīmiskā 
viedokļa nebūt nav elements. Ķ i m i s k i t ī r a d z e l z s —diezgan 
rets preparāts, ko iegūst sevišķām metodēm, un praktiskiem no­
lūkiem maz noderiga (tāpat kā daudzi citi t ī r i metāli, piem. 
aluminijs). Ta iegūstama: 

1) reducējot tīru dzelzs oksidu ūdeņraža straumē (sal. I. s. 
85. Ip. p. ) ; šajā gadijienā dzelzs rodas kā pelēks pulveris, kas 
gaisā aizdegas ( „ p i r o f o r ā d z e l z s " ) un 

2) ferosāļus (FeCl a , 
F e S O J elektrolizejot; 
elektrolizes produkts 
parasti satur ūdeņ­
radi un ļoti trausls. 

T ī r a d z e l z s kūst 
pie 1510°. Ta ir 
mīksta un nenorū­
dāma. Ātri rūsē un 
maz noderiga tech-
niskiem nolūkiem. 
Ta sastopama t r i ­
j o s p o l i m o r f o s 
v e i d o s . No izkau­
sētas masas pie 1510° 
atdalās y-fer i t s , kas 
pie 910° pārvēršas 
f3-feritā. Pēdējs pie 

Neorganiskās ķimijas kurss 

Dzelzs 
iegūšana. 

Zīm. № 371. 

II. s. 

a-ierita slīpēta virsma; palielinājums: 
X500 (Goerens). 

' 26 
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780° pārvēršas ct-feritā, veidā, kas parastā temperatūrā stabils. 
Tikai a-feritam piemīt magnētiskas īpašibas (zīm. 371). 

T e c h n i s k ā d z e l z s visdažādākos veidos: no čuguna līdz 
kaļamai dzelzij, ir m a i s ī j u m i , kas bez ferita satur oglekli, fos­
foru, siliciju un mangānu. No tiem galvenā loma piekrīt 
o g l e k l i m . 

Čugunccpļu' Ogleklis iekļūst dzelzī, 
process, kausējot . č u g u n u " no 

dzelzs rūdām. Šo procesu 
izdara č u g u n c e p l ī , 
kāds redzams 372. zīmē­
jumā. Šāds ceplis sa­
stāv no diviem nošķel­
tiem konusiem, kas sa­
vienoti savām bāzēm. Pa 
cepļa augšējo caurumu 
g ielādē r ū d a s maisi-
jumu ar o g l i un kaus -
n i. Ogle vajadziga dzelzs 
reducēšanai (skat. turp» 
mak), bet kausni pieliek, 
lai dažādi rūdas piemai­
sījumi (māli, smiltis, 
kaļķakmens u. t. 1.) sa­
kustu viegli kūstošos 
sārņos. No apakšas pa 
cauruli p pūš sasilditu 
gaisu, kas nepieciešams 
ogļu degšanai. Cepļa 
apakšā deg ogle, pie 
kam gandrīz vienīgi ro­
das oglekļa oksids: 

Zīm. № 372. Čugunceplis. 

2C + 0 2 2CO. 

Cepļa vidus daļā oglekļa oksids reducē dzelzs oksidu (apm. 
pie 900° ) : 

FeoO s - f 3CO T± 2Fe + 3 C 0 2 . 

F e 3 0 4 + 4CO £ ± 3Fe 4 4 C 0 2 . 

Aiz dzelzs oksidu nepilnigas reducēšanas rodas oglekļa 
oksida un dioksida maisijums, ko izsūc pa cauruli h un lieto 
ievadāmā gaisa iepriekšējai sasildīšanai, motoru dzīšanai u. t. 1. 
nolūkiem. 
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Zim. № 373. B e s e m e r a konvertors. 

Izkausētu čugunu lej tiģelī (bumbieri) A, kas griežas ap hori-
contalu asi d. Pa cauruli D pūš saspiestu gaisu. Gaisa skā­
beklis oksidē daļu dzelzs, visu siliciju, fosforu un sēru, kā ari 
lielāko daļu oglekļa un mangāna. Šiem elementiem sadegot, 
atdalās siltums, kas ievērojami paceļ kausējuma temperatūru. 
Šis paņēmiens technikā pazīstams kā B e s e m e r a process. Fos­
fora oksidēšanas produktu ( P a 0 5 ) novēršanai, konvertoru iekšpusē 
izliek ar dolomitu, kas ar fosfora pentoksidu rada kalcija un 
magnija fosfātus ( T o m a s ' a un G i l c h r i s t ' a metode). Šādi 

2 6 * 

Līdz ar dzelzs oksīda reducēšanu cepļa reducējošā joslā no­
risinās o g l e k ļ a o k s ī d a r e d u c ē š a n a : 

2CO ^ ± C 0 2 + C, 

aiz ko atdalās ogleklis. Šis ogleklis šķīst dzelzī un pazemina 
pēdējās kušanas temperatūru. Iegūtais šķīdums, ko sauc č u -
g u n u , izkūst cepļa apakšjoslā un kopā ar sārņiem tek lejup 
To izlaiž no cepļa un atlej formās. 

Čuguns satur apm. 1 0 ° 0 piemaisījumu, un proti: 2,3—5°ļ 0 Besemera 
oglekļa, bez tam vēl mangānu, siliciju, fosforu un sēru. Sevišķi process, 
fosfora un sēra saturs atstāj uz dzelzs īpašibam nelabvēlīgu 
iespaidu, jo ta kļūst trausla. Šo piemaisījumu novēršanai čugunu 
vēl pa daļai oksidē konvertorā, kāds redzams zīmējumā 373. 
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Iegūtam zilganam chroma d i c h l o r i d a šķīdumam pielejam 
nātrija acetata šķīdumu. Tad izkrīt chroma acetats kā sarkani 
kristāli, grūti šķīstoši aukstā ūdenī: 

CrCI 2 + 2CH 3 COONa = 2NaCl + C r ( C H 3 C O O ) 2 . 

Šos kristālus sausē bezgaisa telpā un uzglabā traukā, kurā 
slāpeklis vaj oglekļa dioksids. Sausi kristāli — stabili, bet 
mitrumā enerģiski uzsūc skābekli. 

Trīsvērtiga Chro|ma o k s i d s , C r 2 O s , iegūstams kā tumši-zaļi kristāli, 
savteno^mi. J a karsējam kālija bichromata un nātrija chlorida vienādu dav-

dzumu maisi jumu: 

2 K 2 C r 2 0 7 = 2KoCr0 4 4 - C r 2 0 3 + 3 0 . 

Tas ieiet kā sastāvdaļa zaļā krāsā ( g u i n e t z a ļ u m s ) , ko pa­
gatavo kālija bichromata un borskābes maisijumu karsējot: 

K 3 C r 2 0 7 + 4 H 3 B 0 3 = K 2 B 4 0 7 + C r 0 3 4 - 6 H 2 0 

2 C r 0 3 4 2 H 2 0 = C r 2 0 3 . 2 r l 2 0 4 3 0 . 

Borskābe vispirms izvieto c h r o m a t r i o k s i d u (chromskaoes 
anhidridu), C r 0 3 , kas savukārt sadalīdamies atdala skābekli. No 
kausējuma ar karstu ūdeni atskalo boraksu. Pāri paliek spīciga 
zaļa krāsa, kuras sastāvs: C r 2 0 3 . 2 H 2 0 . 

T r ī s v ē r t igi chroma sāļi ūdens šķīdumā rada katjttnus 
Cr"\ Tie, līdzigi aluminija sāļiem, ūdenī hidrolizējas, ar to pie­
rādīdami, ka trīsvērtigs chroms, kā bāze, ir vājš. Šie sāļi ar 
skābju anjoniem rada kompleksus, par ko runāsim vēlāk. 

Pielejot a m o n j a k a vaj s ā r m a šķīdumu, izkrīt zaļš artorrs 
c h r o m i h i d r o k s i d a nogulsnis: 

C r - 4 3 0 H ' — » C r ( O H ) a . 

Šis nogulsnis viegli šķīst skābēs, bet ari l i e k ā sārmā: 

Cr (OH) 3 + 0 H ' ^ 1 C r 0 2 ' 4 2 H 2 0 . 

Pēdējā gadijienā rodas c h r o m p a s k ā b e s , H C r 0 2 , anJDns: 

H 3 C r 0 3 — H 2 0 = HCr0 2 . 

Šās skābes sāļus sauc par c h r o m i t i e m . Tie iegūstami ari 
chroma oksidu ar metālu oksīdiem sakausējot elektriskā krfisnī, 
un augstā temperatūrā ļoti stabili. Bet ūdens šķīdumā tie hidro­
lizējas, atdalot atkal chroma hidroksīdu. Tā, piem. šķīdums, kas 
iegūts l i e k a m s ā r m a m iedarbojoties uz chroma hidroksīdu, at­
dala jau vārišanās temperatūrā Cr (OH) 3 nogulsni. Ari d a b i g a i s 
chroma dzelznis uzlūkojams kā dzelzs oksiduļa chromits: F e t C r C ^ . 
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m o l i b d e n a un v a n ā d i j a t ē r a u d s (384. lp. p.), c h r o m a 
t ē r a u d s (375 lp. p.), v o l f r a m a t ē r a u d s (384. lp. p.), m a n ­
g ā n a t ē r a u d s (394 lp. p.) un n i ķ e ļ a t ē r a u d s . Šās tērauda 
šķiras cietuma zinā pārspēj parasto tēraudu. 

„Dzelzs" un tērauds ir oglekļa šķīdumi dzelzī. Šo šķīdumu 
s a t u r s un s t ā v o k l i s lielā mērā noteic šo materiālu īpašības. Dzelzs un 
Šie šķīdumi daudzkārt atgādina sāļu Šķīdumu īpašibas, kuras m etalurģija. 
aplūkojām pirmā sējumā (sal. I. s. 139. lp. p.). Ša līdzība re­
dzama diagramā, kas parādīta zīmējumā 374. un kura attēlo pa­
rādības, kādas norisinās šķīdumos ar dažādu] oglekļa saturu, kad 

1*00 

I I 1 i 
X o,f 4,0 %S 1,0 l,S 1,0 3f v,o *,s s,0 tt W 

Zīra. .N° 374. Dzelzs un oglekļa savstarpējo kausējumu kušanas diagrama. 
šie šķīdumi a t d z i e s t . Šos pētijumus šimbrīžam izdara, novē­
rojot mikroskopā noslīpētu metālu virsmas, kas izēdinātas attie­
cīgiem reaģentiem, kuri tā sastāditi, ka izšķīdina tikai zināmas 
sastāvdaļas, pārejās atstājot neaizskartas. Tās patlaban ir fizikālās 
ķimijas] atsevišķas nozares — m e t a l o g r a f i j a s — pētijumu 
priekšmets, v Šajā nozarē sevišķi daudz strādājuši O s m o n d s , 
R o b e r t s O s t e n s , Le Š a t e l j ē , K u r ņ a k o v s u. c. Bet visu 
atsevišķo rezultātu sintēzi pirmais izdarija holandiešu fiziko-
ķimiķis R o z e b u m s (Roozeboom), kura vārds jau vairākkārt 
minēts šajās lekcijās sakarā ar fāžu teorijas pielietojumu. 

Līkne ABD (zīm. 374) norāda kušanas temperatūras dzelzs 
kausējumos ar oglekli, kuri satur 0°ļ 0—6,0°ļ 0C. Ta līdzīga A g N 0 3 

ūdens šķīdumu sasalšanas līknei, kas parādita zīmējumā 83 
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(I. s. 126. lp. р.). Tāpat kā sāls ūdens šķīdumā rada sasalšanas 
temperatūras pazemināšanos, ari ogleklis, dzelzī izšķīdinot, 
rada pēdējās sacietēšanas temperatūras pazemināšanos. Tādā 
kārtā iegūst čugunu, kas satur 4,3°/0C un kūst pie 1130°. 
Starp sāļa šķīdumu un dzelzs kausējumu ar og­
lekli starpiba ir ta, 
ka no sāļa šķīduma 
atdalās tīrs ūdens 
(ledus), bet no dzelzs 
kausējumiem atda­
lās c i e t s o g l e k ļ а 
š ķ ī d u m s d z e l z ī , 
ko sauc m a r t e n -
z i t u . Та mikro­

struktura parādīta 
z ī m ē j u m ā 375. 
Dzelzs (ferits) iz­

šķīdina oglekli ap­
robežotos daudzu­
mos (ne vairāk kā 
2 % ) . Kausējumi, 
kas satur mazāk 
nekā 2°/0C, sacietēt 
sāk līknē A B ' , bet sacietēšanas process beidzas līknē AE, pie 
kam no šķidrās masas kristalizējas c i e t i šķīdumi. Kausējumi, kas 
satur v a i r ā k nekā 2°ļ 0C, beidz sacietēt e i t e k t i s k ā temperatūrā: 
1130°, atdalot maisījumu, sastāvošu no cieta šķīduma un e i t e k -

t i k ā s . Beidzot, no kau­
sējumiem, kas satur 
v a i r ā k nekā 4,3°ļ 0C, 
tiem sacietējot, atdalās 
oglekļa s a v i e n o j u m s 
ar dzelzi (Fe 3 C), ko 
sauc c e m e n t i t u . Tas 
atdalās kā garas ada­
tas, kādas redzamas 
zīmējumā 376. Šo „hi-
регеИекизко" kausē­

jumu sacietēšana bei­

dzas l ī k n ē Е С 
(1130°), t i eitektiskā 
temperatūra. Augstāk 

. aizrādits, ka Y ­ ferits, 
Zīm. № 376. Cementita adatas (Fe 3C) eitektika , , . . . . . 

(stiprā palielinājumā). 4™ a *«stas ПО dzelzs 

Zīm. 375. Martenzits. 
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tās sacietēšanas temperatūrā, tājak atdziestot, vēl p ā r v ē r š a s : 
vispirms p-feritā, pēc tam a-feritā. Aiz to zem 900° sākas vesela 
rinda turpmāko pārvēršanos, kas norisinās jau s a c i e t ē j u š o s 
dzelzs kausējumos. 

Ogleklis nešķīst a-feritā un S-feritā. Tādēļ oglekļa cietiem 
šķīdumiem dzelzī atdziestot, tūliņ pēc ferita pārvēršanās notiek 
cietā šķīduma s a b r u k u m s ferītā un cementitā. Abas sastāv­
daļas atdalās kā blīvs mechanisks maisijums, kam sāļiem līdziga 
struktūra, pēc ārēja izskata atgādinoša pērļu struktūru. Šo mai­
sījumu sauc p e r l i tu (zīm. 377). Cieto kausējumu pārvēršanās 
sākas līknē GOo un beidzas uz Ūnijas PK, kas atbilst 700°. 

Zīm. № 377. Perlits. 

Tādā kārtā parastā temperatūrā tikai perlits uzlūkojams kā 
stabila fāze. Tomēr p ē k š ņ i atdzesējot (norūdinot), šās pārvēr­
šanās nepagūst notikt, kāpēc iegūstamas un parastā temperatūrā 
uzglabājamas ari citas, nestabilas fāzes. Praktiķa tas nāk priekšā, 
tēraudu apstrādājot. Tērauds, ātri atdzesēts (norūdits), satur 
oglekļa cietu šķīdumu -ŗ-ferita (martenzitā). Šāds tērauds ciets 
un elastigs. Tas parastā temperatūrā pārvēršas ļoti lēni. Bet 
ilgāku laiku karsējot temperatūrā, kas zemāka nekā ta pārvēr­
šanās temperatūra (900°), tērauds „ a t l a i d i n a s " : у­ferits pār­

vēršas «­ferītā, un līdz ar to izšķīdušais ogleklis atdalās kā ce-
mentits. Atlaidinats tērauds kļūst mīksts un iegūst magnētiskas 
īpašibas. 

Beidzot jāaizrāda, ka ari dzelzs savienojums ar oglekli, ko 
nosaucām cementitu, nav pilnigi stabils, bet sadaļas virs 1000° 
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elementos. Tomēr ari ša pārvēršanās, kurā atdalās g r a f i t s , 
norisinās tikai lēni dzesējot. P e l ē k ā č u g u n ā grafits atdalās 
nepilnīgi, kā tas redzams zīm. 378. Bet b a l t ā č u g u n ā , ko 

Zīm. № 378. Pelēkais čuguns: melnās grafita dzīles un gaišas cementita 
adatas iespiedušās perlitā. 

iegūst gausi dzesējot, ogleklis atdalās kā melni puduri, ap kuriem 
atrodas gaiši ferita riņķi (sal. zīm. 379). 

^ ^ Tās dzelzs un tē­
rauda šķiras, ar kurām 
praktiķa sastopamies, 
satur bez oglekļa vēl 
citus piemaisījumus. 
Divi elementi bez iz­
ņēmuma kaitīgi. Tie 
ir — s ē r s un f o s ­
f o r s , kurus pēc iespē­
jas jācenšas atdalit 
(sal. 292 Ip. p.). S i ­
l ī c i j s un m a n g a n s 
sastopami visās čuguna 
šķirās. Viņu iespaids 
izpaužas divos pretē­
jos virzienos. Silīcijs, 
kas pārsvarā p e l ē k ā 
čugunā, paātrina dzelzs 
karbīda sadalīšanos un 

tādejādi veicina grafita atdališanos. Turpretim mangāns, kas ar 
oglekli dod karbidu Mn 3 C, līdzigu dzelzs karbīdam, bet tikai 

mmm 
Zīm. № 379. Baltais čuguns; pie 900° karsēts un 
lēni atdzesēts. Melnie grafita puduri, ap kuriem 

gaišs ferits vispārējā perlita masā. 
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stabilāku nekā pēdējs, paaugstina cementita (kas pārsvarā b a l t ā 
čugunā) stabilitāti. Citi metāli, piem. niķelis, rada ar Y-feritu 
stabilus cietus šķīdumus, tādejādi paplašinot martenzita stabili­
tātes robežas. Šāds tērauds nepavisam nav atlaidinams un se­
višķi ciets. 

Apskatot vēl reiz vispārigo ceļu, kas novedis pie būtibas 
noteikšanas kausējumiem, ko saucam par dzelzi un tēraudu, mēs 
redzam, ka šajā ceļā kā izejas punkts bij fāžu līdzsvara t e o r ē ­
t i s k i e pētijumi, kas vispirms izdarīti ūdens šķīdumos. 

Tikai ūdens šķīdumos konstatēto faktu pakāpeniska apvie­
nošana un to attiecināšana uz sarežģitakiem līdzsvara gadijieniem 
metālu kausējumos, deva materiālu kausējumu teorijas vispārigam 
plānam. Uz šiem pamatiem dzima jauna ķimijas nozare: m e -
t a l o g r a f i j a , kas technologa rokās ielika svarigu līdzekli — n e 
tikai technikas ražojumu pareizai kontrolei, bet ari to uzlabošanai. 

Un ne tikai dzelzs un tērauda technoloģijā, bet ari visās 
citās ķimiskās technoloģijas nozarēs mēs pastāvigi manam to 
lielo iespaidu, kādu atstāj ša ķimijas jaunā nozare, ko saucam 
par f i z i k ā l o ķ i m i j u . Izskaidrojot novēroto, vadot pretim jau­
niem atradumiem, fizikālā ķimija šimbrīžam ir nepieciešams pa­
līglīdzeklis ne tikai ķimiķim - teoretiķim, bet ari ķimiķim - techno-
logam. 

Dzelzs pieder pie necēliem metāliem. Ta gaisā (mitrumā) D z e l z s 

rūsē un virs 200° sadala ūdens tvaiku: ķimiskās 
īoāŠibss 

2 F e + 3 H 2 0 ^ ± FeaOaH-Sr l j (sal. I. s. 66. lp. p.). 

Ta šķīst atšķaiditās sērskābē un sālsskābē, radot divvērtiga 
jona Fe • • sāļus: 

H 2 S 0 4 - f Fe = F e S 0 4 + H 2 

2HC1 - f Fe = FeCl 2 - f ri>. 

J a dzelzs satura oglekli (kā karbidu), tad līdz ar ūdeņradi 
atdalās ogļūdeņraži, kas ūdeņradim piešķir nepatīkamu smaku. 
Koncentrēta slāpekļskābe dzelzi nešķīdina, bet noved to pasīvā 
stāvoklī (līdzīgi chromam, 375. lp. p.). Pasivā dzelzs uzrāda po­
zitīvāku elektrisko spraigumu nekā parastā dzelzs (t. i. ta kļuvusi 
cēlāka) un nešķīst atšķaiditā sērskābē. 

Dzelzs rada d i v a s s ā ļ u r i n d a s : vienā rindā ta ir d i v ­
v ē r t i g a un līdziga otrās grupas metāliem, piem. magnijam un 
cinkam. Otrā rindā — ta t r ī s v ē r t i g a un līdziga aluminijam 
un trisvērtigam chromam. Mazāk stabili ir dzelzs s e š v ē r t i g i 
savienojumi, un proti: dzelzsskābe, H 2 F e 0 4 , un tās sāļi, kas 
atgādina pēc sastāva chromskābi un manganskābi un to sāļus. 
Augstākas valences dzelzs savienojumi nav pazīstami, kaut gan 
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pēc ša elementa stāvokļa astotā grupa butu sagaidāms, ka tas 
spēj radit astoņvērtigus savienojumus ar skābekli un halogēniem. 

Divvērtigas dzelzs sāļi ūdens šķīdumā rada katjonu F e - , 
nokrāsotu gaiši-zaļā krāsā. Tie rada ar kodigiem sārmiem baltu 
nogulsni F e ( O H ) 2 : 

F e - - + 2 0 H ' Fe(OH) 2 . 

Amonija sāļu klātbūtnē nogulsnis rodas nepilnigs, jo šķī­
dumā attīstās vāji disociéis amonija hidroksīds, NH 4 OH (kā pie 
magnija, sal. 107. Ip. p.). Ferohidroksids gaisā viegli oksidejas, 
pieņemot brūnu krāsu un pārvēršoties ferihidroksidā: 

2Fe(OH) 2 + O + H 2 0 = 2Fe(OH) s . 

Amonija sulfids no ferosāļu šķīdumiem nogulsnē dzelzs 
sulfidu, FeS, kas šķīst skābēs, pat ļoti vājās, kā, piem. etiķskābē: 

F e - + S " = FeS . 

Tāpēc tas neizkrīt, ja sērūdeņradi laižam neitrālā dzelzs 
sāļu šķīdumā, bet rodas tad, kad šķīdumam pieliekam nātrija 
acetatu (tāpat kā cinka sulfids, sal. 173 lp. p.). Šis sulfids sausā 
veidā pagatavojams karsējot dzelzs skaidiņas kopā ar sēru. Šajā 
reakcijā atdalās ļoti daudz siltuma, kāpēc visa masa, vienā vietā 
sasildita, sāk kvēlot. Reakcijā iegūto vielu laboratorijās lieto 
sērūdeņraža pagatavošanai: 

FeS + 2HC1 = . FeCl 2 + H 2 S (sal. 342 lp. p.). 

Dzelzi izšķīdinot sālsskābē, dabon f e r o c h l o r i d u , kas no 
šķīduma kristalizējas kā hidrats: F e C l 2 . 4 H 2 0 . Bezūdens sāli 
iegūst ar ūdeņradi reducējot bezūdens ferichloridu: 

2FeCl 3 + H 2 Ļt 2HC1 + 2 F e C Ļ 

F e r o k a r b o n a t s (ogļskābais dzelzs oksiduls), F e C 0 3 , no 
divvērtigu dzelzs sāļu šķīdumiem izkrīt kā balts nogulsnis, pē­
dējiem pieliekot sārmu metālu karbonātus: 

F e - + C 0 3 " = FeCO 8" 

Tas šķīst ūdenī, kas satur oglekļa dioksīdu, pārvēršoties 
bikarbonatā: 

F e C 0 3 + C 0 2 + HgO = Fe - + 2 H C 0 3 ' , . 

bet skābekļa klātbūtnē oksidejas un hidrolizējas, radot brūnu 
ferihidroksidā nogulsni: 

4 F e C 0 3 + 6 H 2 0 + Q 2 = 4Fe(OH) 3 + 4 C 0 2 . 
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F e r o s u l f a t s kristalizējas no šķīduma kā hidrats F e S 0 4 . 
7 H 2 0 , ko sauc dzelzs vitriolu. Tas izomorfs ar magnija un cinka 
sulfātiem un ļoti labi šķīst ūdeni (skat. tabeli 360). 

Tabele 360. 
F e S 0 4 . 7 H 2 0 š ķ ī s t a m i b a 1 0 0 d a ļ a s ū d e n s . 

Temperatūra: 100 gramos ūdens šķīst: 

10° 61,0 
15° 69,9 
25° 115 

32,5° 151 
46,0° 227 

60° 263 
84°. 270 
90° 370 
100° 333 gr. F e S 0 4 . 7 H 2 0 . 

Ferosulfats ar amonija sulfātu rada divsāli ( N H 4 ) 2 F e ( S 0 4 ) 2 . 
6 H 2 0 , ko sauc M o r a sāli. 

Divvērtīgas dzelzs savienojumi pāriet trisvērtigos rie tikai F e . . j 0 ū a 

zem gaisa skābekļa iespaida, bet ari daudzu citu oksidētāju, k ā : oksidēšanas 
chlora, broma, slāpekļskābes, ūdeņraža peroksida u. c. klātbūtnē. r e a k c i ' a s -

Oksidēšana sevišķi gludi norisinās ar kālija permanganatu s k ā b ā 
š ķ ī d u m ā . L i e k a s sērskābes klātbūtnē ferosāļu oksidēšana 
notiek pēc šāda nolīdzinajuma: 

10FeSO 4 + 8 H 2 S 0 4 + 2 K M n 0 4 = K 2 S 0 4 + 2 M n S 0 4 + 
- f - 5 F e 2 ( S 0 4 ) 3 + 8 H 2 0 . 

Šo reakciju aplūkojot no jonu teorijas viedokļa, varam 
rakstit: 

5 F e - - + 8H- + M n 0 4 ' = M r r ' - f 5Fe- - + 4FLJO. 

Tā kā ša reakcija saistita ar chameleona atkrāsošanos, to 
izdevigi lietot dzelzs o k s i d u ļ a tilpumanalizē. Turpretim fero-
sāļus, sevišķi augstāk minēto M o r a sāli, lieto chameleona šķī­
dumu titra noteikšanai. 

Dzelzs vitriolu karsējot, izdalās sērskābe un sērskābes an- Trīsvērtigas 
hidrids (BNordhauzenes sērskābe", (sal. 359 lp. p.), un atliekas dzelzs sāļi 
sarkans d z e l z s o k s i d s , F e 2 0 3 , kuru senāk sauca „ c a p u t ( f e n s a №-

m o r t u u m " (jo tas vairs nespēj reaģēt un nešķīst skābēs). To 
lieto kā sarkanu krāsu. Starpoksids, F e 3 0 4 , kas dabā atrodas kā 
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m a g n e t a d z e l z s r ū d a un attīstās dzelzij sadegot, uzlūkojams 
kā hidroksida FeO(OH) apmaiņas produkts: 

V . 

F e r i h i d r o k s i d s , Fe(OH)3", izkrīt kā brūns nogulsnis, ja 
. ferisāļiem pielejam sārmu vaj amonjaku: 

F e — + З О Н ' = Fe(OH) 3 . 

. Tas viegli šķīst skābēs, bet nešķīst liekā sārmā, caur ko 
atšķiras no aluminija un chroma hidroksidiem. 

A m o n i j a s u l f i d s no ferisāju šķīdumiem nogulsnē melnu 
d z e l z s s u l f i d u , F e 2 S 3 , kas viegli šķīst skābēs un tāpēc ne­
izkrīt, sērūdeņradi laižot skābos un pat neitrālos dzelzs sāju 
šķīdumos: 

2 F e - - + 3 S " == F e 2 S 3 . 

F e r i c h l o r i d s , FeCl 3 , bezūdens stāvoklī rodas laižot chloru 
pār nokarsētu dzelzi. Tas sublimejas pie 280° un kā tvaiks rada 
molekulas Fe 2 Cl 6 . Bezūdens ferichlorids enerģiski uzsūc no gaisa 
mitrumu un izplūst. No ūdens šķīduma, atkaribā no atsāļņa 
temperatūras un koncentrācijas, kristalizējas dažādi hidrati, kuru 
rašanās apstākļus vispusigi izpētijis R o z e b u m s (Roozeboom). 
To sastāvs šāds : 

F e , C I 6 . 1 2 H 2 0 
F e 2 C I 6 . 7H ž O 

F e 2 C l 6 . 5 H 2 0 

F e 0 C l f i . 4 H , 0 

kušanas temp. = 37 ,0° ; 

, = 32 ,5° ; 
* H ':, = 5 6 , 0 ° ; 

» ,1 — 73,5° ; 

Sārmu karbonāti nogulsnē brūnu ferihidroksidu, kas rodas 
aiz ta iemesla, ka f e r i k a r b o n a t s pilnigi hidrolizējas: 

2 F e - " + 3 C 0 3 " = F e . , ( C 0 3 ) 3 

F e 2 ( C 0 3 ) 3 + 3 H 2 0 ļs= 2Fe(OH) 3 + 3 C 0 2 . 

Kālija (vaj amonija) rodanids ar ferisāļiem dod ūdens šķī­
dumā d z e l z s r o d a n i d u , kas nokrāsots tumšf-sarkanā, asiņu 
krāsā: 

F e - ' - -ļ- 3CNS ' = Fe(CNS) 3 . 

Šis savienojums ūdens šķīdumā gandrīz nemaz nav disociets, 
kāpēc nupat minētā reakcija norisinās gandrīz tikai vienā vir­
zienā. Ta ir v i s j ū t i g a k ā r e a k c i j a uz f e r i s ā ļ i e m . Šķī­
dumam pielejot ēteri, dzelzs rodanids pāriet ētera slānī un no­
krāso to sarkanu. 



hidrolize. 

Nātrija fosfāts ar F e - - - joniem dod iedzeltenu f e r i ­
f o s f a t a nogulsni, kas viegli šķīst stiprās skābēs, bet sārmos 
sadaļas, radot brūnu ferihidroksidu: 

F e - - - + PCV" = FeļPO, . 

F e r i s u l f a t s , F e 2 ( S 0 4 ) 3 , rodas oksidējot ferosulfatu (piem. 
ar slāpekļskābi). Tas ar amonija sulfātu rada divsāli: ( N H 4 ) F e ( S 0 4 ) 2 . 
. 1 2 H 2 0 , ko sauc d z e l z s - a m o n i j a a l a u n u . Šis alauns izo-
morfs ar aluminija alaunu (223. lp. p.). 

Dzelzs trisvērtigā stāvoklī rada vājāku bāzi nekā divvērtigā Ferisāļu 
stāvoklī, un ferisāļi ūdenī lielā mērā hidrolizējas, visvairāk — 
sildot. Hidrolize bieži rodas koloidāls f e r i h i d r o k s i d s , kas 
nogulstas tikai šķīdumu vārot. Tā, piem., 1 litru destilēta ūdens 
sasildot līdz 100° un pielejot tam 10 cm 8 koncentrēta ferichlorida 
šķīduma, viss šķīdums kļūst sarkans. Tajā rodas koloidāls feri-
hidroksids, kas no brīvās sālsskābes atdalāms d i a l i z e j o t 
(I. s. 130. l p . V ) : 

FeCl 3 + 3HOH 5 ± Fe(OH) 3 4 3HC1. 

Vēl vieglāk hidrolizējas dzelzs sāļi, kas satur kādas vājas 
skābes anjonu, piem., f e r i a c e t a t s , Fe(CH 3 COO) 3 . Ferisāļa 
šķīdumam pielejot nātrija vaj amonija acetatu, šķīdums krāsojas 
tumši-sarkans, jo tajā rodas dzelzs bāziskais acetats: 

3FeCl 3 + 9CH 3 COONa + 2 H 2 0 = 2CH 3 COOH + 9NaCl + 

F P ( C H 3 C O O ) 6 p n n r H 
+ r e s ( O H ) 2 I - U U O H S . 

Vārot hidrolize turpinājās un no šķīduma atdalās brūns 
oksiacetata nogulsnis: 

F e * { C H ( O H ° ) 6 ! CH 3 COO + 3 H 2 0 = F e 3
( C ( O H ^ 0 ) + 

- f -6CH 3 COOH ( W e i n l a n d un G u s s m a n n ) . 

Tikpat viegli kā Fe- - jonu oksidēšana, norisinās ari pretējs F e - - j o n u 
process, t. i. trisvērtigas dzelzs sāļu reducēšana divvērtīgos sāļos, reducēšanas 
Reducēšana norisinās ūdeņraža „in statu nascendi" klātbūtnē, r e a k d i a s " 
piem. cinku iemērcot skābā ferisāļa šķīdumā: 

F e - " + H = Fe - -4-H-. . . 

Sērūdeņradis reducē ferisāļus, atdalot baltu sēra nogulsni: 

2 F e — + H.2S = 2Fe-- + 2H- + S. 

Kālija jodids l i e k a s s ā l s s k ā b e s k l ā t b ū t n ē reducē kvan­
titatīvi ferijonus, atdalīdams brīvu jodu: 

2 F e - - - f 2 J ' = 2 F e - - + . J 2 . 
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Šo reakciju izlieto, kvantitativi noteicot dzelzi ferisāļos pēc 
jodometriskās metodes. 

S e d z e l z f a S Dzelzs, pārejot sešvērtigā stāvoklī, pilnīgi zaudē savu 
savienojumi, bāzisko raksturu un kļūst sešvērtigā chroma analogs. Tas izpaužas 

tās spējā radit dzelzsskābes sāļus jeb t. s. f e r a t u s . K ā l i j a 
f e r a t s , K. ,Fe0 4 , rodas laižot chloru kodigā kālija šķīdumā, kas 
samaisits ar ferihidroksidu: 

2Fe(OH) 3 + 3C1 2 + 10KOH = 6KC1 + 2 K 2 F e 0 4 + 811 ,0 . 

Tas kristalizējas sarkanās rombiskās prizmās, kas izomorfas 
ar kālija sulfātu un chromatu. Ūdenī tas pa daļai hidrolizējas, 
atdalot ferihidroksidu un brīvu skābekli, kas liecina par dzelzs­
skābes vājumu: pati ša skābe brīvā stāvoklī nestabila un tāpēc 
sadaļas: 

K 2 F e 0 4 + 2 1 ^ 0 7 ± 2 K 0 H + H a F e 0 4 

2 r i j F e 0 4 + H 2 0 = 2 F e ( 0 H ) s - f 3 0 . 
Kompleksie Ciankalijs ar d i v v ē r t ī g a s d z e l z s s ā ļ i e m ū d e n s š ķ ī -
savienolumi d u m a r a d a sarkanu f e r o c i a n i d a , Fe(CN) 2 , nogulsni, kas sildot 

šķist liekā ciankalijā, radot kompleksu f e r o c i a n s k ā b e s anjonu 
(sal. I. s. 292. lp. p. ) : 

F e - + 2 C N ' = Fe(CN) 2 

Fe(CN) 2 + 4CN' = F e ( C N ) 6 " " 

No šķīduma kristalizējas dzeltens k ā l i j a f e r o c i a n i d s , 
K 4 Fe(CN) 6 , ko bieži sauc par d z e l t e n o a s i n s s ā l i (jo šo savie­
nojumu senāk ieguva karsējot asinis, kā ari ādu, ragus u. c. 
dzīvnieku atkritumus kopā ar potašu). Šimbrīžam šo sāli pa­
gatavo no t. s. l a m i n g a m a s a s (dzelzs vitriola un dzēsto 
kaļķu maisijuma), ar ko no deggāzes adsorbē cianūdeņradi. Sausā 
ogles destilācijā līdz ar ogļūdeņražiem attīstās ari cianūdeņradis, 
kura daudzums neattīritā deggāzē sastāda 0,1—0,2o/0. Šo cian­
ūdeņradi adsorbē ferohidroksida un kaļķu maisijums, radot kalcija 
ferocianidu (pēc augstāk pievestiem nolīdzinajumiem). Šo sāli 
pēc tam divkāršā apmaiņā ar chlorkaliju pārvērš kālija ferocianida, 
kas no ūdens šķīduma labi kristalizējas. 

Brīva f e r o c i a n ū d e ņ r a ž a s k ā b e rodas koncentrētai sāls­
skābei iedarbojoties uz K 4 Fe(CN) 6 , un no šķīduma nogulsnejama ar 
ēteri: vispirms kā tās savienojums ar ēteri, kas, mazliet uzsildot, 
tomēr atkal ēteri atdala. Skābe H 4 Fe(CN) 6 ir balts kristālisks 
pulveris, kurš gaisā ātri sadaļas. 

F e r o s ā ļ i ar dzelteno kālija ferocianidu rada b a l t u fero-
ferocianda nogulsni: 

2Fe- • + F e ( C N ) 6 " " = Fe 2 [Fe(CN) 6 ] . 
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Bet f e r i s ā ļ i ar dzelteno sāli rada t u m š - z i l u f e r i f e r o -
c i a n i d a nogulsni, ko sauc par B e r l i n e s l a z u r u : 

4 F e - + 3 F e ( C N ) 6 " " == F e 4 [ F e ( C N ) 6 ] 3 . 

Ta ir ļoti jūtiga reakcija un top lietota trīsvērtigu dzelzs 
sāļu atšķiršanai no divvērtigiem. Berlines lazura nešķīst skābēs, 
bet sārmu klātbūtnē sadaļas: 

Fe 4 [Fe (CN) 6 ] 3 + 12KOH = 3K 4 Fe(CN) 6 + 4Fe(OH) 3 . 

Tajos pat apstākļos, kādos divvērtīgie dzelzs sāļi rada 
komplekso dzelteno sāli, t r ī s v ē r t i g a s dzelzs sāļi ar lieku 
ciankaliju rada sarkanu k ā l i j a f e r i c i a n i d u , ko sauc par s a r ­
k a n o a s i n s s ā l i : 

F e " - -f- 3 C N ' = F e ( C N ) 3 

Fe(CN) 3 + 3KCN = K 3 Fe(CN) 6 . 

Šis savienojums rodas ari, kad dzelteno asinssāli oksidējam 
ar chloru vaj kālija permanganatu: 

2 F e ( C N ) 6 " " -f- Cl 2 = 2C1' - f 2Fe(GN) 6"' . 

Kālija fericianids ar ferosāļiem rada zilu nogulsni, sauktu 
T u r n b u l e s z i l u m u : 

3Fe - + 2Fe(CN) 6 " ' = F e 3 [ F e ( C N ) 6 ļ , 

Bet f e r i s ā ļ i ar sarkano asinssāli nogulšņa nedod, un no­
krāso tikai šķīdumu tumši-brūnu: 

Fe • • • + Fe(CN) 6 "' = Fe[Fe(CN) 6 ] . 

Šās reakcijas atkal dod iespēju divvērtigas dzelzs savie­
nojumus atšķirt no trīsvērtigiem. 

Kobalts, Co. 

Kobalts sastopams dabā galvenā kārtā savienojumos ar Atrašanās, 
arsenu un sēru, un proti: kā š p e i s a k o b a l t s : CoAs 2 un 
k o b a l t a s p ī d u m s : CoAs 2 . CoS 2 . 

Kobalta rūdas apdedzinot, iegūst oksīdu C o 3 0 4 , ko reducē Metals, 
ar ūdeņradi. Pārkausetam metālam ir poletas dzelzs krāsa, tas 
ir ciets un samērā izturigs pret gaisa skābekļa un mitruma 
iedarbibu. Līdzigi dzelzij, tam magnētiskas īpašibas. Tas grūti 
šķist sālsskābē un sērskābē, daudz vieglāk — slāpekļskābē. 

Stabili ūdens šķīdumā ir tikai d i v v ē r t ī g i e kobalta sāļi, Kobalta 
kas rada rožainas krāsas Co* - jonu. divvērtīgie 

savienojumi. 
K o b a l t a o k s i d u l s rodas sildot karbonātu — kā brūns 

pulveris, kas gaisā karsējot pārvēršas augstākā oksidā C o 3 0 4 

(skat. zemāk). 
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K o b a l t o h i d r o k s i d s , Co(OH) 2 , izkrīt no kobalta sāju 
šķīdumiem kā z i l s nogulsnis, ja šiem šķīdumiem pielej sārmu: 

Со­ ­ + 2 0 H ' = Co(OH)2. 

Šis nogulsnis lieka sārma klātbūtnē kjūst s a r k a n s , bet 
koncentrētā sārma šķīdumā šķīst, pie kam rodas kobaltita 
šķīdums, kuram zila krāsa. Tomēr šis šķīdums nav stabils: to 
atšķaidot, atkal rodas kobaltohidroksids. Pēdējs gaisā o k s i -
d e j a s un, mainidams savu krāsu, pārvēršas b r ū n ā kobalti-
hidroksidā: 

2Co(OH) 2 + H 2 0 4- О = 2Co(OH) 3 . 

J a šķīdumā pārsvarā atrodas ari a m o n j a k s , kobaltihidrok-
sids atkal izšķīst, nokrāsojot šķīdumu dzelteni-zaļu. Šajā gadi-
jienā rodas kompleksi kobaltiamonjaka joni : 

Co(OH) 3 + 4NH 3 = C o ( N H 3 ) 4 - - + ЗОН' . 

K o b a l t o s u l f i d s , CoS, izkrīt kā melns nogulsnis kobalta 
sājiem pielejot amonija sulfidu: 

O r + S " = CoS. 

Kobalta sulfids nešķīst atšķaiditās skābēs, bet tikai koncen­
trētā slāpekļskābē un «karaļūdenī." Neraugoties uz to, tas tomēr 
n e i z k r ī t no skāba šķīduma, tajā laižot sērūdeņradi. Šāda pretruna 
izskaidrojama tā, ka nogulsnejot sākumā izkrīt nestabila kobalta 
sulfīda modifikācija, kas skābēs šķīst viegli. Pāc tam ta ļoti ātri pār­
vēršas stabilākā un grūtāki šķīstošā formā (pēc O s t v a l d a „pa­
kāpju likuma", sal. I. s. 337.1р. р.). 

K o b a l t a c h l o r i d s kristalizējas no ūdens šķīduma kā 
iesarkans hidrats: C o C l 2 . 6 H 2 0 . Drusku pasildot, tas kļūst tumši-
zils. Uz to pamatota t. s. s i m p ā t i j a s t i n t e s lietošana. Vē­
stulē, kas ar kobalta chloridu rakstīta, parastā temperatūrā raksts 
nav redzams. Bet papiri drusku pasildot, raksts .attīstās" un 
kļūst redzams. 

Ciankalijs no kobalta sāļu šķīdumiem nogulsnē brūnu 
k o b a l t a c i a n i d u : 

Co-- + 2CN' = C o ( C N ) 2 , 

kas, l i e k ā ciankalijā šķīstot, rada kompleksu kālija kobalto-
cianidu, K 4 Co(CN) 6 ) : 

Co(CN) 2 - f 4 C N ' = [Co(CN) 6 ]"" . 

Šis kobalta oksidula kompleksais sāls, kas krāsots brūns 
un pēc sastāva līdzigs kālija ferocianidam (414. lp. р.), gaisā 
viegli oksidejas un kļūst dzeltens: 

4[Co(CN) 6 ]"" + 2 H 2 0 + 0 2 == 4[Co(CN)fir + 4 0 H ' . 
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Broma un sārma, kā ari perhidrola un citu oksidētāju klāt. 
būtnē, kobaltocianids oksidejas kobalticianidā vēl ātrāki. 

Līdzigs sastāvs ir k ā l i j a k o b a l t i n i t r i t a m , K 3 Co(N0 2 ) 6 » 
kas rodas kā dzeltens kristālisks nogulsnis, kobalta sāļa šķīdumam 
pielejot kālija nitrita un etiķskābes maisijumu (sal. 56. lp. p.). 
Sākumā d i v v ē r t i g a Co*- katjons oksidejas t r ī s v ē r t i g ā Co — 
katjonā: 

C o - - f N 0 2 ' + 2 H - = H a O + NO + Č e ­
kas pēc tam savienojas ar slāpekļpaskābes anjoniem un rada k o m ­
p l e k s u a n j o n u : 

C o - + 6 ( N O a ) ' = [ C o ( N 0 2 ) 6 ] m 

K o b a l t a n i t r ā t s kristalizējas kā hidrats, kas pēc sastāva 
līdzigs kobalta chloridam. C o ( N 0 3 ) 2 . 6 H a O — ir sarkani kristāli; 
tie labi šķīst ūdenī, krāsojot šķīdumu rožainā krāsā (t. i. C o " 
jonu krāsā). Šķīdumu sildot, rožainā krāsa pārvēršas zilā. Šāda 
krāsas maiņa novērojama ari tad, kad rožainam šķīdumam pie­
lejam konc. sālsskābi vaj spirtu. Domājams, ka krāsas maiņa 
stāv sakarā ar kompleksu anjonu rašanos (kā pie kobalta chlo-
rida), piem.: 

Co-- + 3C1' -ļ± C o C l 3 ' vaj 
rožains zils , 

Co - + 4 C i ' -ŗ+ CoCl/' 
rožains zils 

K o b a l t o s u l f a t s kristalizējas kā hidrats: C o S 0 4 . 7 H 2 0 , kas 
izomorfs ar dzelzs vitriolu. 

K o b a l t i h i d r o k s i d s , Co(OH) 3 , rodas oksidējot kobalto- K o b a l t a t r ! s _ 
hidroksidu (sal. 416. lp. p.). Karsējot līdz sarkanai kvēlei, tas vērtigie 
zaudē ūdeni un pārvēršas brūnā k o b a l t a o k s i d ā , C o 2 0 3 , bet savienojumi, 
vēl augstākā temperatūrā — vidējā oksidā C o 3 0 4 (magneta dzezs-
rūdas, F e 3 0 4 , analogā). 

T r ī s v ē r t i g ā k o b a l t a s ā ļ i n e s t a b i l i un sadalās, atdali-
dami skābekli. Tāpēc kobalta oksids, šķīsdams sālsskābē, atdala 
c h l o r u : 

C o 2 0 3 4- 6HC1 — 2CoCl 2 4 3 H 2 0 4 CĻ 

bet šķīsdams sērskābē, atdala skābekli: 

2 C o 2 0 3 + 4 H 2 S 0 4 = . 4 C o S 0 4 4- 4 H 2 0 4- 0 2 . 

Kobaltisulfats, C o 2 ( S 0 4 ) 3 , rodas pie 0° uz anoda, liekas 
sērskābes klātbūtnē, kā kobaltosulfata elektrolītiskas oksidēšanas 
produkts; bet ūdenī šķīstot, tas atkal sadaļas, atdalot skābekli, 
pēc augstāk pievestā nolīdzinajuma. 

Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 27 
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No ta spriežams, ka Co(OH)j daudz vājāka bāze nekā 
Fe(OH) 3 . Tikai k o m p l e k s o s savienojumos trisvērtigais kobalts 
pietiekoši stabils, t i. tādos, kuros tas ir kā komplekso anjonu 
vaj katjonu sastāvdaļa. No pēdējās šķiras sāļiem mēs jau senāk 
iepazināmies ar k o b a l t i c i a n i d u , K 3 Co(CN) 6 , un k o b a l t i -
n i t r i t u , K 8 C o ( N 0 2 ) 6 . Daudz raibāki ir kompleksie kobalta sa­
vienojumi ar a m o n j a k u , kurus izpētijis J e r g e n s o n s (Jōrgenson) 
un sevišķi V e r n e r s (Werner). Pēdējam mums jāpateicas par 
šo daudzo savienojumu klasifikāciju, kurai pamatos likta V e r ­
n e r a raditā koordinācijas valenču teorija, ar kuru iepazīsimies 
nākošā lekcijā. Šeit minēsim šo savienojumu svarigakos veidus. 

H e k s a m i n k o b a l t a s ā ļ i , piem. Co(NH 3 ) 6 Cl 3 , ir dzelteni 
Kompleksie (kāpēc tos sauc luteokobalt-savienojumus). Tie uzlūkojami kā 

a°m?n-a «hidratu" analogi, t. i. amonjaks tajos izpilda tādu pat lomu, kā 
savienojumi. „kristalizācijas ūdens" hidratos. Ūdenī šķīstot, tie pilnigi atdala 

visu skābes atlieku kā anjonu: 

Co(NH 3 ) 6 Cl 3 ŗ ± [Co(NH 3 ) 6 ] - - - + 3 d ' . 

„Amonjakatu" analoģija ar bidratiem izpaužas ari tamā, ka 
amonjaka grupas tajos pakāpeniski apmaināmas pret ūdeni, pie 
kam rodas šāda apmaiņas rinda ( r o z e o k o b a l t a s ā ļ i ) : 

[Co(NH 3 ) 5 (H 2 0) ļCl 3 , [ ^ ( N H ^ t h Ļ O J C l g , [ C o ( N H 3 ) 3 ( R p ) 3 ] C l s , 
[CotNH^HaCOJCl , . 

Otra rinda rodas trīsvērtiga kobalta sāļiem pievienojot 
p i e c a s molekulas amonjaka. Tie ir p e n t a m i n o k o b a l t a sāļi 
(saukti ari purpureokobalta sāļi, jo tiem purpura krāsa). Kā 
piemērs minams Co(NH 3 ) B Cl 3 . Šie sāļi atdala tikai 2 / 3 skābju 
atliekas kā anjonu: 

[CotNH^ClļCl , -¿1 [Co(NH3) s Cl]­­ + 2C1' . 

Amonjaku apmainot pret ūdeni, dabonam atkal kobalta 
„ a k v a a m i n s ā ļ u " rindu: 

[Co(NH 3 ) 4 (H 2 0(Cl]Cl 2 , [Co(NH 3 ) 3 (H 2 0) 2 Cl]Cl 2 , 
[Co(NH 3 ) 2 (H 2 0) 3 Cl]Cl 2 . . . 

Sāļi ar . č e t r ā m amonjaka grupām ( t e t r a m i n o k o b a l t a 
sāļi) ūdens šķīdumā atdala tikai v i e n u vienvērtīgu anjonu. Šai 
rindai pieskaitāmi „prazeokobalta" sāļi, piem. Co(NH s ) 4 Cl 3 , kas 
disociē pēc nolīdzinajuma: 

[Co(NH 3) 4Cl a]Cl [Co(NH 3) 4CLJ• + C l ' . 

Ari šajā rindā pastāv savienojumi, kas rodas amonjaku 
apmainot pret ūdeni (t. s. akvaaminsāļi), pie kam negativā chlora 
atlieka apmaināma ari pret citām skābju atliekām, piemēram: 
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[Co(NH3) 4(N0 2)2]X (nitritotetramina sāļi) un [Co(NH 3) 4(CO s)]X 
(karbonatotetramina sāļi). 

Vēl vienu amonjaka molekulu atņemot, mēs nonākam pie 
t r i a m i n k o b a l t a savienojumiem, kas n e s p ē j e l e k t r o l ī t i s k i 
d i s o c i e t , piem. triaminokobaltnitrats: [Co(NH 3) ( N 0 3 ) s ļ . 

Kobalta savienojumi, saturoši tikai divas amonjaka grupas, 
kobaltu atdala kā k o m p l e k s u k a t j o n u , piem. 
K[Co(NH 3) 2(NO,) 4] ^ > K- + [Co(NH 3 ) 2 (N0 2 ) 4 ] ' . Tie sastāda pār­
eju uz iepriekš aplūkotiem kobalta kompleksiem savienojumiem, 
kuru molekula satur s e š a s negativas atliekas, kā, piemēram, 
kobalticianidi: 

K 3[Co(CN) 6] ŗzt 3K- + [Co(CN) 6]"' 

un kobaltinitriti: 

K 3 [Co(N0 2 ) 6 ] '~z> 3K- + [Co(N0 2 ) 6 ]" ' . 

Beidzot, pēc analoģijas varam pieņemt ari kobalta normāliem 
sāļiem hidratu struktūru un iedomāt, ka šo sāļu šķīdumos rodas 
hidratizeti joni, piem. 

C o ( H 2 0 ) 6 C l 2 ŗz± [Co(H20) 6 ]-- + 2C1' vaj 

C o ( H 2 0 ) 6 ( N 0 3 ) 2 ŗ± [ C o ( H 2 0 ) 6 ļ - + 2 N 0 3 ' . 

Ļoti ticams, ka krāsu maiņa, kas notiek šos šķīdumus sildot, 
ceļas no tam, ka ūdens aiziet no kompleksā katjona un ta vietā 
stājas negativas skābju atliekas, kā to redzējām chroma sāļu 
piemērā (sal. 379. lp. p). 

Visi šie piemēri norāda, ka ūdens un amonjaks, pievieno­
damies p i e s ā t i n ā t i e m savienojumiem, rada kompleksus jonus. 
Vienu ūdens (vaj amonjaka) molekulu apmainot pret vienvērtigu 
negativu atlieku (Cl, N 0 3 , N 0 2 u. t. t.), kompleksā jona pozitivā 
valence pamazinās par v i e n u . Šie fakti kļuva pamats V e r n e r a 
k o o r d i n ā c i j a s v a l e n c e s teorijai, ar kuru iepazīsimies turpmāk. 

Kobaltu galvenā kārtā" lieto k o b a l t a stikla izgatavošanai, Kobalta 
kam zila krāsa (sal. 2 4 2 . lp. p.), kā ari zilai kobalta k r ā s a i , kas l z l i e t °šana . 
sastāv no kobalta aluminata: CoA10 4 . 

Niķelis, Ni. 
Atrašanas. 

Līdzīgi kobaltam, niķelis sastopams dabā kā arsena savie­
nojums, NiAs, saukts k u p f e r n i ķ e l i s un kā n i ķ e ļ a s p ī d u m s , 
NiAsS. Kā ļoti svariga niķeļa rūda minams divkāršs niķeļa un 
magnija silikāts ( g a r n i e r i t s ) , kura sastāvs: (Ni ,Mg)H 2 Si0 4 . Ļoti 
daudz ša minerāla atrodas Jaun-Kaledonijā. 

Niķeļa rūdu metalurģija līdziga vara iegūšanas metalur- iegūšana, 
ģiskiem procesiem (sal. 73. lp. p.). Sākumā, niķeļa rūdas kar-

27* 
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sējot, niķeli koncentrē kā divkāršu niķeļa un dzelzs sulfīdu, t. s. 
niķeļa akmenī, ko pēc tam apdedzina konvertorā (sal. zim. 252, 
73. lp. p.). Dzelzs pie tam pāriet sārņos kā dzelzs silikāts, bet 
niķeļa sulfids oksidejas niķeļa oksidulā, NiO. Pēdējo samaisa ar 
ogli un reducē sarkanas kvēles temperatūrā. 

Tīrišana. N i ķ e l i t ī r a no citiem metāliem (galvenā kārtā no vara) 
pēc Mon da (L. Mond) metodes ar oglekļa dioksīdu. Ša gāze 
savienojas ar niķeļa pulveri, radot n i ķ e ļ a t e t r a k a r b o n i l u , 
Ni(CO) 4 , bezkrāsainu šķidrumu, kas vārās pie 46° un sadaļas 
virs 180° oglekļa oksidā un tīrā niķelī: 

Ni + 4CO 7 ± Ni(CO) 4 . 

īpašības. Niķelis ir balts, spīdigs un visai ciets metāls. Ta īpatnējais 
svars 9 un kušanas temperatūra 1480°. Tas gaisā neoksidejas, 
bet skābēs, pat atšķaidītās, tas sildot izšķīst. 

izlietošana. Pateicoties niķeļa ķimiskai izturibai pret gaisa un ūdens 
iedarbību, ar to pārklāj tērauda, vara un misiņa priekšmetus — 
pēdējo izsargāšanai no rūsas. Tos parasti niķelē galvaniskā ceļā 
(sal. 98 lp. p.). Niķeļa kausējumi ar tēraudu ir ļoti cieti un 
no tiem izgatavo lielgabalus un kara kuģu bruņas. Ar ūdeņradi 
reducēto niķeli lieto organiskā ķimijā kā katalizatoru ūdeņraža 
pievienošanas reakcijās. 

Niķeļa Niķelis sāļos ir divvērtīgs. Viņa katjoniem zaļa krāsa. Ar 
savienojumi.sārmu metālu hidroksidiem tie rada zaļu n i ķ e ļ a h i d r o k s i d a 

nogulsni: 

Ni + 2 0 H ' = Ni(OH) 2. 

Niķeļa hidroksīds oksidejas grūtāki nekā dzelzs un kobalta 
oksiduļa hidroksīdi, bet tomēr broma sārms to pārvērš t r ī s -
v ē r t i g a niķeļa hidroksida, Ni(OH) 3, kam melna krāsa: 

Ni(OH) 2 + Br + O H ' = Ni(OH) s + B r ' . 

Sildot niķeļa oksiduļa hidroksids zaudē ūdeni un pārvēršas 
zaļā n i ķ e ļ a o k s i d u l ā , NiO. 

Ari amonjaks nogulsnē no sāļu šķīdumiem niķeļa oksiduļa 
hidroksīdu, bet p ē d ē j s i z š ķ ī s t l i e k ā a m o n j a k ā , radot zilganu 
šķīdumu, saturošu niķeļa k o m p l e k s u s k a t j o n u s : Ni(NH 3 ) 6 '* 
un [ N i ( N H 8 ) 4 ( H 2 0 ) a ] . " 

Amonija sulfids nogulsnē no niķeļa sāļu šķīdumiem melnu 
niķeļa s u l f i d u : 

Ni- • + S " = NiS, 

kam attiecibā pret skābēm gluži tādas pat īpašibas, kā kobalta 
sulfidam (sal. 416. lp. p.). 
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Fe Со Ni 

Atomsvars 
Blīvums 
Atomtilpums 
Kušanas temperatūra . . 
Vārīšanās , 
īpatn. elektr. vadītspēja . 
Magnētiskas piesātina­

55,84 
7,87 
7,09 

1520» . 
2450« 

9 ,3X10 4 ( ° ° ) 
1706 

2, 3, 6 

58,97 
8,6 
6,85 

14900 

8,3X10 4 (100°) 

1412 
2,3 

58,68 
8,8 
6,67 

14520 

14,4X10*(00) 

479 
2(3)8 

N i ķ e ļ a c h l o r i d s kristalizējas kā hidrats N i C i 2 . 6 H 2 0 , kas 
pēc sastāva lidzigs ferochlorida un kobaltochlorida hidratiem. Ar 
amonjaku tas dod zilu kompleksu sāli: [Ni(NH 3) 6]Cl 2 . 

Ciankalijs nogulsnē no šķīdumiem, kuros niķeļa joni, zaļu 
n i ķ e ļ a c i a n i d a nogulsni: 

N i " + 2 C N ' - Ni(CN) ž. 

Tomēr liekā reaktīvā šis nogulsnis atkal izšķīst, radot kom­
pleksu kālija niķelcianidu, rCjNHCN^: 

Ni(CN) 2 + 2 C N ' = NilCN)," 

Broma sārmains šķīdums šo komplekso sāli oksidē, atdalot 
melnu niķeļa hidroksīda nogulsni: 

Ni(CN)/ + 9Br = Ni - • • + 5Br + 4CNBr 

N i - " - ļ - З О Н ' = Ni(OH) 3 . 

N i ķ e ļ a su l fā tu , N i S 0 4 . 7 H 2 0 , lieto metālu galvaniskai 
niķelešanai. Tas rada ar amonija sulfātu divsāli: ( N H 4 ) 2 N i ( S 0 4 ) 2 . 
6 H 2 0 , kas pēc sastāva līdzigs M o r a šālim (sal. 411. lp. р.). 

Niķeļa sāļiem raksturīga ir Č u g a j e v a (Чугаевъ) reakcija: č u g a j e v ; 
šie sāļi ar a - d i m e t i l g l i o k s i m u , lieka amonjaka klātbūtnē, reakcija, 
rada sārtu nogulsni: 

CH 3 —С N—ОН 
2 | + N i " = 

CH 3 —С = N—ОН 

C H 3 ­ C = N ­ O H НО—N 'ss С—H.C 
I I 

CH 3 —С = N — О ч / О ­ N == С — H 3 C 

Dzelzs apakšgrupas elementu salīdzinājums. 

Šās apakšgrupas elementu fizikālās īpašibas pievestas seko­

jošā tabelē. 
Fizikālas 

Tabele 361. īpašības. 
D z e l z s a p a k š g r u p a s e l e m e n t u ī p a š i b a s . 
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Vispāriga šās apakšgrupas elementu īpašība ir — to spēja 
magnetizeties. Pēdējā visspilgtāk izpaužas dzelzī, visvājāk — 
niķeli. Šo metālu elektribas vaditspēja vispār nav liela: pa­
kāpeniski pieaug no dzelzs līdz niķelim, tāpat kā metālu blīvums. 
Turpretim atomtilpumi un kušanas temperatūras pakāpeniski 
pamazinās. 

Tādā kārtā uz fizikālo īpašibu salīdzinājuma pamata, kobalts 
ievietojams s t a r p dzelzi un niķeli, kaut gan kobalta atomsvars 
drusku mazāks nekā niķeļa atomsvars. 

Tā tad šeit sastopamies ar vienu no tiem elementu seko­
šanas kārtibas • izņēmumiem periodiskā sistēmā, par kuriem jau 
runājām I. s. (385. lp. p.) un kuri izskaidrojami ar izotopiju. 
Ķimisko īpašibu salīdzinājums noved pie tādiem pat slēdzieniem. 

Ķīmiskās Saskaņā ar šo metālu atrašanos a s t o t ā grupā, dzelzij un 
lD35iD3S 

v tas homologiem vajadzētu but astoņvērtigiem. Bet šis uzskats 

apstiprinās tikai niķeļa karbonilā Nrģg^^cO' Tomēr dzelzs rada 

citāda sastāva karbonilus, un proti: pentakarbonilu, Fe (CO) 5 un 
nonokarbonilu, Fe(CO) 9 , kuru sastāvs nekādi neapmierina va­
lences prasibas. Kobalts dod «normālu" karbonilu Co(CO) 4 , kas 
tomēr, sildot sadalīdamies, pārvēršas trikarbonilā Co(CO) 3 . 

Valence. P o l i t o p i j a s parādiba, uz ko aizrādits iepriekšējā lekcijā 
(400. lp. p.), šajā apakšgrupā izpaužas sevišķi spilgti. Dzelzs, 
kobalts un niķelis d i v v ē r t ī g ā stāvokli stipri līdzigi otrās grupas 
elementiem un sevišķi cinkam, ar kuru tos vieno dažu sāļu 
izomorfisms un analītiskas reakcijas, piem. nogulsnēšana ar 
sārmiem un amonija sulfidu, kā ari hidroksīdu šķīstamiba liekā 
amonjakā. Šo metālu t r ī s v ē r t i g i e m savienojumiem analoģija 
atrodama trešā grupā. Trīsvērtiga dzelzs ļoti tuva alumīnijam 
kā pēc alaunu izomorfisma, tā ari sāļu hidrolizes. Pāreju no 
trīsvērtigas dzelzs uz niķeli raksturo viņu savienojumu stabilitātes 
pakāpeniskā pamazinašanās. Un tiešam, kamēr trīsvērtigas dzelzs 
sāļi hidrolizējas tikai nelielā mērā, trīsvērtiga kobalta sāļi ūdens 
šķīdumā pilnigi sadaļas, atdalidami hidroksīdu Co(OH) 3 , un tikai 
k o m p l e k s i e t r ī s v ē r t i g a k o b a l t a savienojumi ir stabili aiz 
ta iemesla, ka C o * " katjoni pāriet stabilākos kompleksos kat­
jonos. Bet no niķeļa trīsvērtigiem savienojumiem pazīstami tikai 
N i 2 0 3 un Ni(OH) 3 . Pat kompleksais cianids K 2 Ni(CN) 4 okside-
joties sadaļas, atdalot, kā redzējām 4 2 i . lp. p., hidroksīdu 
Ni(OH) 3 . 

S e š v e r t i g i savienojumi zināmi tikai dzelzij. Tie ir ferati, 
M e 2 F e 0 4 , kas tomēr ūdenī pilnigi sadaļas, atdalidami skābekli. 
Kobalts un niķelis šādus savienojumus vispār nedod. 
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Salīdzinot šo metālu absolūtos elektriskos spraigumus, Tieksme, 

redzam, ka v i s n e c ē l ā k a i s no tiem ir dzelzs, bet v i s c ē l ā k a i s 
— niķelis (sal. 199. lp. p . ) : 

Fe > Co >• Ni. 
— 0 , 4 3 voltu —0,29 voltu —0,22 voltu. 

Sakarā ar to novērojama ari šo metālu savienojumu ar ne­
gatīviem elementiem (un negativ. radikāliem) r a š a n ā s s i l ­
t u m u krišanās, ko skaidri-pierāda skaitļi, kas pievesti sekojošā 
tabelē. 

Tabele 362. 

O k s i d u un c h l o r i d u r a š a n a s s i l t u m i . 

F e O : 65700 cal. C o O : 57500 cal. NiO: 57900 cal. 
F e C l 2 : 82200 „ C o C l 2 : 76480 „ NiCl a : 74500 , 
F e C l 3 : 96040 , — 

Piecdesmit pirmā lekcija. 

Astotā grupa (turpinājums). Platinas metāli. 

Koordinācijas valences teorija. 

P l a t i n a s m e t ā l u un t o s a v i e n o j u m u - v i s p ā r i g s r a k s t u r o ­
j u m s . — Atrašanās. — Atdališana. — Metālu īpašibas. — Valence. — Oksidi-
— Savienojumi ar halogēniem. — Platinas metālu sāļi. — Platinas metālu 
skābes. — Izlietošana. — P l a t i n a . īpašibas. — Izlietošana. — Melnā platina. 
— Koloidālā platina. — Platinas divvērtigie savienojumi. — Platinas četr-
vērtigie savienojumi. — Platinas sešvērtigie savienojumi. — Kompleksie savie­
n o j u m i . — R . V e r n e r a v a l e n c e s k o o r d i n ā c i j a s t e o r i j a . — Valences 
nepastāviba. — Augstākas kārtibas savienojumi. — Galvenās un papildsaites. 
— Hidrati. — Acidosavienojumi. — Skābekli saturošas skābes. — Hetero-
poliskābes. — Stereoizomerija. 

Vispārigs platinas metālu un to savienojumu raksturojums. 

Šās grupas metāli atrodas dabā vienīgi kā tīrradņi. Līdzigi Atrašanās, 

zeltam, tie sajaukti ar smiltīm, no kurām atdalāmi skalojot ar 
ūdeni. Visbagātākie dabīgie platinas un tās analogu krājumi 
atrodas Uralos, kas pirms kara deva 9 5 % no šo metālu vis­
pasaules ieguvuma. 
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Atdaiisana. Platinas metāli, aitiecibā uz to īpatnējiem svariem, iedalāmi 
divās . a p a k š g r u p ā s " : pie pirmās pieder' v i e g l i e platinas 
metāli ar īpatnējo svaru 11,9—12,6: 

rutenijs (Ru), rodijs (Rh), paladijs (Pd), 

pie otrās pieder s m a g i e platinas metāli, kuru īpatnējais svars 
== 21,4—22,5: 

osmijs (Os), iridijs (Jr) un platina (Pt). 

Tie visi sastopami kopā platinas smiltīs, bet visvairāk iz­
platīts no tiem ir platina, kas sastāda 90°/0, visretākais ir rutenijs. 

Tos atdala citu no cita šādā ceļā. Platinas metālu maisījumu 
sakausē ar cinku un izšķīdina karaļūdenī. Pie tam izšķīst tikai 
rutenijs, rodijs, paladijs un platina, bet osmijs un iridijs paliek 
nešķīstošās atliekās. Platīna un iridijs rada ar amonija chloridu 
(sal. 59. Ip. p.) grūti šķīstošus kompleksus chloridus: (NH 4 ) 2 PtCl 6 

un (NH 4 ) 2 JrCl 6 , kas, karsējot sadalīdamies, dod šos metālus kā 
sūcekni. Sakausējot ūdeņraža=skābekļa liesmā, platinas sūcekni 
pārvērš blīvā metālā. Rutenijs un osmijs atdalāmi, pamatojoties 
uz to, ka abi šie metāli rada gaistošus t e t r o k s i d u s : R u 0 4 un 
O s 0 4 , kurus sublimējot var atdalit. 

Metālu Platinas metālu f i z i k ā l ā s ī p a š i b a s pievestas tabelē 363. 
īpašības. 

Tabele 363. 

P l a t i n a s m e t ā l u f i z i k ā l a s ī p a š i b a s . 

Ru Rh Pd Os Jr Pt 

Atomsvars. . . 101,7 102,9 106,7 190,9 193,1 195,2 
Blīvums . . . 12,06 12,6 11,9 22,48 22,4 21,4 
Atomtilpums. . 8,43 8,17 8,97 8,49 8,62 9,12 
Kušanas temper. > 1 9 5 0 ° 1970° 1549° 2500° 2360° 1750° 
Valence . . . 2,3,4,6,7,8 2,3,4 2,4 2,4,6,8 2,3,4 2,4,6 

No šās tabeles redzams, ka visu platinas metālu atom-
tilpumi diezgan tuvi viens otram, tāpat kā to kušanas tempera­
tūras. Pēdējās katrā atsevišķā grupā krītas atomsvaram palieli­
noties. Viszemākā kušanas temperatūra paladijam, visaugstākā 
— osmijam. 

Visi šie metāli, izņemot osmiju, ķ ī m i s k ā z i ņ ā ļoti stabili, 
kāpēc tie pieskaitāmi pie c ē l m e t ā l i e m . Ša» stabilitāte sevišķi 
vērojama tamā, ka tie gaisā neoksidejas ne parastā, ne paaug­
stinātā temperatūrā. Tikai osmijs gaisā sadeg, pārvērsdamies 
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gaistošā tetroksidā: O s 0 4 . Tie nešķīst skābēs, bet šķist karaļ-
ūdeni. Tikai paladijs šķīst karstā slāpekļskābē, radot paladija 
nitrātu: PdlNOjJa. Bet sārmi, kā izkausēti, tā ari konc. šķīdumi, 
iedarbojas uz platīnu un citiem platinas metāliem, pēdējos oksi­
dējot. Raksturīga platinas metāliem ir īpašiba i z š ķ ī d i n ā t 
sevī g ā z e s , kā skābekli un ūdeņradi. Odeņraža šķīstamiba 
platina p i e a u g līdz ar temperatūra. Aiz to nokarsēta platina 
brīvi laiž cauri ūdeņradi. Turpretim ūdeņraža šķīstamiba paladija 
sildot p a m a z i n ā s . 

Platinas metāli savos savienojumos ir divvērtigi un č e t r - Valence, 
vērtīgi.. Vienigi rutenijs un osmijs sasniedz oksidos R u 0 4 un 
OsQ 4 maksimālo valenci 8, atbilstošu to stāvoklim periodiskā 
sistēmā. 

Tā kā platinas metāli gaisā vispār neoksidejas, to oksidus Oksidi. 
iegūst atūdeņojot hidroksidus, iegūtus ar sārmu vaj zodu noguls-
nejot no platinas metālu s ā j i e m . Tie sildot sadaļas, atdalot 
skābekli, un atstāj metālu kā smalku pulveriti. 

O s m i j a t e t r o k s i d s , O s 0 4 , rodams karsējot osmiju skā­
bekļa straumē. Sasmalcināts osmijs pie tam pat aizdegas. Osmija 
tetroksids ir balts kristālisks pulverus, kas viegli sublimejas un , 
kūst zem 100°. Tas izgaist pat parastā temperatūrā, ar pretigu 
smaku, stipri iedarbojas uz acim un ļoti nāvigs. Šis savienojums 
šķīst ūdenī, bet ūdens šķīdumam n e i t r ā l a reakcija. Aiz ša 
iemesla nepareizi ir, kā bieži dara, to nosaukt par .osmijpār-
skābi." Tas ir stiprs oksidētājs. Organiskas vielas reducē osmija 
tetroksidu, atdalot melnu metāla pulveri. Tāpēc mikroskopijā ar 
to mēdz krāsot preparātus. 

R u t e n i j a t e t r o k s i d u pagatavo sakausējot ruteniju ar 
kodigo kāliju un zalpetri. Šajos apstākļos rodas rutenijskābes 
kālija sāls, KgRuOļ, pēc sastāva līdzigs kālija manganatam, 
K a M n 0 4 : 

Ru + 2KOH + 3 K N 0 3 = K a R u 0 4 + 1110 + 3 K N O a 

Chloru laižot kālija ruteniata šķīdumā, sākumā rodas kālija 
perruteniats, K R u 0 4 (permanganata, K M n 0 4 , analogs): 

2KaRu0 4 + Ci 2 = 2 K R u 0 4 + 2KC1, 

kas tāļak oksidejas rutenija tetroksidā: 

2 K R u 0 4 + Cl 2 = 2KC1 + 2 R u 0 4 . 

* Pēdējs kristalizējas rombiskās prizmās, kas kust pie 45°, 
pārtvaicejas virs 100°, ar asu smaku, atgādinošu ozonu. Tas 
grūti šķīst ūdeni un nerada skābi. 

Vispilnīgāk ir izpētiti p l a t i n a s m e t ā l u s a v i e n o j u m i Savienojumi 
ar c h l o r u , kas rodas metālus izšķīdinot karaļūdenī. Augstākā halogēniem. 
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valences pakāpe atbilst č e t r i e m chlora atomiem uz vienu metala 
atomu, piem.: PdCI 4, OsCI 4 , JrCl 4 , PtCl 4 . Šos chloridus redu­
cējot, rodas trisvērtigi un divvērtigi savienojumi: RuCl 3 , RhCl 3 , 
J rCl 3 , PdCl 2 , P t C Ļ 

P a l ā d i j a j o d i d s , PdJ 2 , izkrīt kā melns nogulsnis, jod-
kalija šķīdumu pielejot divvērtiga paladija sāļu šķīdumiem. Tas 
nešķīst ūdenī un sārmos, bet ar lieku kālija jodidu dod viegli 
šķīstošu kompleksu sāli, K 2 PdJ 4 . 

Vispār platinas metālu halogensavienojumi viegli sev pie­
vieno halogenūdeņradi, radot kompleksas skābes. Kā tādas 
minamas: 

(NH 3 ) 3 RhCI 6 ,H 2 J rCl 6 , H 2 PtCl 6 , R 2 P d C l 6 , H 2 PtCl 4 . 

mPtelu"sāļi ^ a ^ ' P a z i s t a m i tikai divvērtiga paladija sāļi, piem:, nitrāts: 
P d ( N 0 3 ) 2 un sulfāts: P d S 0 4 , kas rodas paladiju izšķīdinot sa­
sildītās skābēs. 

шеМи Skābekli saturošas skābes un to sāļus radit spēj r u t e n i j s 
skābes, un o s m i j s . Ruteniju ar kodigo kāliju un zalpetri sakausējot, 

kā jau augstāk minēts, rodas rutenijskābes, r i jRuQ^ un rutenij-
pārskābes, H R u 0 4 , sāļi, kas pēc sastāva un īpašibam līdzigi man-
ganskābes (KaMnOJ un manganpārskābes ( K M n 0 4 ) : sāļiem. 
Līdzigā kārtā, metālisko osmiju sakausējot ar kodigo kāliju 
un zalpetri, rodas k ā l i j a o s m i a t s : I^OsO^ kas kristalizējas 
kā vijoleti oktaedri. 

Izlietošana. R o d i j a kausējumu ar platinu lieto L e Š a t e l j ē termo-
elementā augstu temperatūru mērošanai. Smalks p a l a d i j s , pa­
teicoties ta īpašibai adsorbet ūdeņradi un skābekli, ir enerģisks 
katalizators organisku vielu reducēšanas un oksidēšanas reakcijās 
( V i l a n d s ) . O s m i j u , kam, kā aizrādits augstāk, ļoti augsta 
kušanas temperatura, ar volframu sakausētu, lieto elektrisko lampu 
(t. s. osramlampu) kvēldiegu izgatavošanai. Sasmalcinātā stā« 
vokli tas stipri paātrina slāpekļa savienošanos ar ūdeņradi (sal. 
I. s. 142. lp. р.). Ir i d i j s no visiem platinas metāliem ir vis­

cietākais un izturigakais pret ķimisko reaģentu iedarbibu. No 
kausējuma, saturoša 10°ļ 0 iridija un 90°ļ 0 platinas, izgatavo ķi-
miskus traukus: tiģeļus, bļodiņas, retortas и. t. 1. No ša kau­

sējuma izgatavoti ari starptautisko mēru un svaru etaloni, kuri 
glabājas B u r e a u i n t e r n ā t i o n a l d e s m e s u r e s e t p o i d s , 
Parizē. Tomēr izlietošanas ziņā no visiem šiem metāliem vis­
svarīgākais ir: 

Platina, Pt, 

Platinas kas kūst ne visai augstā temperatūrā, viegli izstiepjama, velme-
īpasibas. j a m a u n dējama (сварка, Schweissung). Ta nešķīst koncentrētās 
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skābēs (pat fluorūdeņraža skābē), izņemot karaļūdeni. Bet kodigie 
sārmi, kā ari sārmu un sārmzemju metālu nitrāti platinu oksidē 
un saēd. Tā kā platina karsējot dod ar metāliem, piera. alvu, 
svinu, cinku u. c , kausējumus, platinas traukos nedrīkst karsēt 
ne šos metālus, ne ari to sāļus reducetaju klātbūtnē. Priekš 
platinas bīstami ir ari fosfors, sērs un ogleklis, jo tie, savieno­
damies ar šo metālu, ātri bojā platinas traukus. Aiz to nedrīkst 
platinas traukos sildit fosfātus un sulfidus apstākļos, kuros šie 
savienojumi varētu reducēties vaj sadalities. Nekādā ziņā nav 
pielaižama ari platinas karsēšana k ū p o š ā liesmā, jo liesmas 
ogleklis, savienodamies ar platinu, rada ārkārtīgi trauslu sa­
vienojumu. 

Katram ķimiķim platina, kā sildišanā un pret stiprām skābēm Izlietošana, 
izturīga, ir no liela svara. Vēl bez traukiem no platinas pagatavo 
elektrodus elektroķīmiskām rūpniecībam, jo platinas anodi elektro­
lītos pa lielākai daļai nebojājas. Līdz šam vēl platinas elektrodi 
nesamainami chloratu (I. s. 331. lp. p.), persulfatu (359. lp. p.) 
u. c. produktu izgatavošanā. Ļoti daudz platinas patērē zobārst­
niecībā plombu izgatavošanai, kā ari elektrotechnikā strāvas pār­
traucējiem un kvēldiegiem. Platinas izplešanās koeficients ļoti 
tuvs stikla izplešanās koeficientam un aiz ša iemesla senāk 
elektriskās lampiņās iekauseja platinas drāti — kvēldiegu savie- • 
nošanai ar ārējo armatūru. Šimbrīžam tajās platinas vietu izpilda 
niķeļa un dzelzs kausējums. Beidzot, diezgan daudz ša cēlmetāla 
izlieto juvelieri dažādām greznuma lietām un sevišķi briljantu 
armatūrai. 

Pateicoties lielajiem platinas pieprasijumiem, kas radušies 
sakarā ar elektrotechnikas un elektroķimijas attīstibu, platinas 
cena pēdējos gadu desmitos pastāvigi pieaug. Ša metāla iegū­
šanas pamazinašanās Krievijā pēdējos gados vēl vairāk to sadār­
dzinājusi pasaules tirgū. 

Platinas tetrachloridu, PtCl 4 , reducējot ar formaldehidu sār- Melnā 
mainā šķīdumā, platina atdalās kā smalks melns pulveris, ko P , a t i n a -
sauc par m e l n o p l a t i n u . Šis pulveris adsorbē ļoti daudz skā­
bekļa un ūdeņraža un darbojas kā katalizators ļoti daudzās 
oksidēšanas reakcijās. Tā, piem. melnās platinas klātbūtnē ūdeņ­
radis savienojas ar skābekli jau parastā temperatūrā (sal. I. s. 
78. ip. p.). 

Vēl lielākā mērā šādas katalitiskas īpašibas piemīt koloi- Koloidālā 
d a ļ a i p l a t i n a i , kuras šķīdums viegli pagatavojams pēc B r e d i g a platina. 
metodes, elektriskā lokā ūdenī sasmidzinot platinas drāti (sal. 
I. s. 129. lp. p.), vaj reducējot platinchlorūdeņraža skābi ar brenc* 
katechinu vaj formaldehidu sārmainā šķīdumā (Zsigmondv). 
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d ^ - r t? S e P l a t i n o h i d r o k s i d s , Pt(OH) 2 > rodas kodigam nātrijam 
savienojumi, iedarbojoties uz kālija chlorplatinitu, rC,PtCI4, (skat. zemāk) bez-

skābekļa atmosfērā: 

KaPtCI, + 2KOH = 4KC1 + Pt(OH)a. 

Tas ir amorfs melns pulveris, kas enerģiski uzsūc no gaisa 
skābekli. 

P l a t i n a s d i c h l e r i d s (platinochlorids), PtCl 2 , rodas tieši 
no elementiem, sausu chloru laižot pār platinas sūcekni, sasilditu 
līdz 250°, vaj karsējot platinchlorūdeņraža skābi līdz 230° : 

H 2 PtCl 6 = 2HC1 + Cl 2 + PtCl 2 . 

Tas nešķīst ūdenī, bet viegli šķīst karstā sālsskābē, pār­
vēršoties kompleksā skābē: H 2 PtCl 4 . 

v Platinas Platinchlorūdeņraža skābes šķīdumu karsējot kopā ar zodas 
savienojumi, šķīdumu, izkrīt dzeltens p l a t i n a s o k s i d a nogulsnis, P t 0 2 , kas 

šķīst sālsskābē un sārmos. Pēdējā gadijienā rodas platinskābes, 
H a [Pt(OH) 6 ] , sāļi. 

P l a t i n a s t e t r a c h l o r i d s (platinichlorids), PtCl 4 , rodas 
platinchlorūdeņraža skābi c h l o r a s t r a u m ē karsējot pie 360°. 
Tas viegli šķīst ūdenī un kristalizējas ar 5 ūdens molekulām. 
Ūdens šķīdumā rodas kompleksa skābe: hJPtCl/OH); , ] . 

Platinas P l a t i n a s t r i o k s i d s , P t 0 3 , rodas kā sarkani-brūns pul-
saviéno^umi veris, platinas dioksida šķīdumu kodigā sārmā elektrolītiski 

oksidējot. Tas viegli atdala skābekli un sālsskābē attīsta brīvu 
chloru. 

Platinas Platina nespēj patstāvigi radit katjonus. Tomēr tās sāļi 
savienoļumf v a r s e v pievienot amonjaku un citus bāziskus savienojumus 

(piem. etilendiaminu). Tie atšķeļ tādos gadijienos k o m p l e k s u s 
k a t j o n u s . Platinas tetrachlorids savienojas (līdzigi kobalti-
chloridam, sal. 418. lp. p.) ar s e š ā m amonjaka molekulām un 
rada kompleksu sāli: 

[Pt(NH,) 6]Cl 4 [Pt(NH 8) 6] - • • + 4C1' , 

kas elektrolītiskās disociacijas procesā rada č e t r v ē r t i g u kat ­
j o n u (kā redzams augstāk pievestā nolīdzinajumā). Pakāpeniski 
atšķeļot vienu, divas, trīs un četras amonjaka molekulas, no 
augstāk pievestās heksaminplatinas sāļa molekulas rodas sekoša 
p l a t i n a m i n s a v i e n o j u m u (jeb „platiaku") rinda: 

[Pt(NH 3) 5Cl]Cl 3 [ P t ( N H 3 ) 6 C l ļ - + 3CI ' , 

[Pt(NH 3 ) 4 Cl 2 ]CI 2 ŗzt [P t (NH 8 ) 4 Cl 2 ] - + 2C1' , 

[Pt(NH 9) 3Cl 3]Cl ŗ± [Pt(NH 3) 3Cl 3ļ + C l ' un 

[Pt(NH 9 ) a Cl 4 ] . 
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Pēdējs no šiem savienojumiem nav elektrolīts un eloktro-
litiski nedisociē. J a šam diaminoplatinsavienojumam atņemam 
vēl v i e n u amonjaka molekulu, rodas monoaminsavienojums, kas 
atkal vada elektrisko strāvu, bet elektrolītiskā disociacijā platinu 
atšķeļ kā vienvērtīga k o m p l e k s a a n j o n a sastāvdaļu: 

[Pt(NH s)Cl 5]K ŗ± K ' + [Pt(NH 3)CU'. 

Beidzot, atšķirot pēdējo amonjaka molekulu, rodas mums 
jau pazīstamā platinchlorūdeņraža skābe, kas rada d i v v ē r t ī g u 
a n j o n u P t C l 6 " : 

[ P t C Ļ J K 9 7 ± 2 K - r - [ P t C l 6 ] " 

un ir reaģents uz kālija jonu (sal. 59. lp. p.). 
Tādā kārtā heksaminplatinas radikālā [Pt(NH 3 ) 6 ] amonjaka 

molekulas pēc kārtas apmaināmas pret negativo chlora jonu, un, 
katru atsevišķu amonjaka molekulu pret chloru (vaj citu kādu 
vienvērtigu anjonu) apmainot, kompleksā katjona valence pama­
zinās par vienu. Šādā pakāpeniskā apmaiņā četrvērtigais p o z i ­
t ī v a i s katjons [ P t ( N H a ) 6 ] - - - pamazam zaudē savu pozitivo lā­
diņu, pēc č e t r u amonjaka molekulu apmaiņas kļūst neitrāls, bet 
turpmākā apmaiņā paliek negativs un beigās pārvēršas n e g a -
t i v ā anjonā [PtCl 6 ]" . Līdzigu iespaidu atstāj amonjaka maiņa 
pret hidroksilu, N 0 9 , S 0 4 u. c. sekošos savienojumos: 
[PtCl 4 (OH) a ]H a un [Pt(OH) 6]H a. 

P i e v i e n o j o t č e t r a s amonjaka molekulas un pēdējās 
apmainot pret chloru, no p l a t i n a s d i c h l o r i d a iegūstama se-
koša p l a t o z o a m i n s a v i e n o j u m u rinda ( d i v v ē r t ī g a s 
platinas kompleksie savienojumi): 

[PKNH^JCl , ŗ ± [ P t ( N H 3 ) J - + 2C1' , 

[Pt(NH 3) 3Cl]Cl ŗ± [Pt(NH 3) 3Clj- + C l ' , 

[Pt(NH3)aCl2] = neelektrolits, 

[Pt(NH 8)Cl 3]K K + [Pt(NH 3 )Cl 3 ] ' un 

[PtCIJKa ^ ± 2K- -h [PtCIJ " . 

Pēdējs no šiem savienojumiem, un proti: K 2 PtCl 4 , rodas kā sar­
kani kristāli no kālija chlorplatinata, to reducējot ar kālija oksalatu. 
To lieto fotogrāfijā, uzņēmumu kopijām piešķirot skaistu melnu 
nokrāsu (toni). 

Šajā savienojumā chloru apmainot pret ciānu, rodas plato-
zociana savienojumi. B ā r i j a p l a t o z o c i a n i d s , Ba[Pt(CN) 4], at­
šķiras ar to, ka tas zem R e n t g e n a s t a r u iespaida fluorescē 
(izstaro zaļu gaismu). Ekrānus, pārklātus ar ša sāļa kārtu, rent-
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genōskopijā lieto ēnu tiešai novērošanai, kādas rodas R e n t g e n a 
stariem ejot cauri necaurspīdigiem ķermeņiem (kauliem, metā­
liem u. c ) . 

Valences ne- A. V e r n e r a valences koordinācijas teorija. 
pastāvība. _ _ 

Aplūkojot periodiskas sistēmas pedejo grupu (sākot ar 5.) 
savienojumus, mēs redzējām, ka šajās grupās elementi pa lielākai 
daļai d a u d z v ē r t i g i (multivalentigi). Tas nozīmē, ka šie ele­
menti bez augstākās valences savienojumiem rada ari savienoju­
mus ar zemākām valencēm. Tā, piem. mangāns bez septiņvērti-
giem savienojumiem, atbilstošiem oksīdam M n 2 0 7 , rada ari div­
vērtīgus, trīsvērtigus, četrvērtigus un sešvērtigus savienojumus, 
kas atvasināmi no oksidiem: MnO, M n 2 0 3 , M n 0 2 un M n 0 3 . 
Starp a s t o t ā s grupas elementiem tikai divi, rutenijs un osmijs, 
dod astoņvērtīgus savienojumus un tikai to augstākos o k s ī d o s : 
R u 0 4 un O s 0 4 . 

Vispār savienojumi, kuru valence zemāka nekā tai vajadzētu 
būt pēc dotā elementa stāvokļa periodiskā sistēmā, uzlūkojami kā 
n e p i e s ā t i n ā t i , t. i. būtu pieņemams, ka šajos savienojumos 
elementiem piemīt b r ī v a s s a i t e s , nepiesātinātas ar citiem ele­
mentiem 49. lekcijā (400. lp. p.) aizrādīts, ka šādi nepiesātināti 
elementi it kā pāriet citā, zemākā periodiskās sistēmas grupā, un 
to nepiesātinātie savienojumi pēc sava rakstura līdzigi attiecigiem 
šās zemākās grupas elementu savienojumiem (polttopijas parādiba). 

Augstākas Līdz ar šiem valences teorijas izņēmumiem, kas izpaužas 
savienojumi, zemākas kārtibas savienojumos, mes tomēr sastapāmies ari ar 

pretējas dabas izņēmumiem, kuros starp piesātinātiem savienoju­
miem rodas a u g s t ā k a s k ā r t i b a s savienojumi. Kā šādu savie­
nojumu labi izpētīts piemērs — ir sāļu savienojumi ar amonjaku (t. 
s. a m o n j a k a t i ) . Tā, piem. chlorsudrabs ar amonjaku rada 
sekošu amonjakatu: Ag(NH 3) 3Cl, vara sulfāts rada amonjakatu: 
C u ( N H 3 ) 4 S 0 4 . Šajos gadijienos divi p i e s ā t i n ā t i savienojumi 
savienojas viens ar otru. Sevišķi svariga loma šādu a u g s t ā k a s 
k ā r t i b a s savienojumu ķimijā piekrīt c h f o m a , k o b a l t a un 
p l a t i n a s amonjakatiem. Šajos savienojumos neitrāls sāls sa­
vienojas ar s e š ā m amonjaka molekulām: 

[Cr(NH 3 ) 6 ]Cl 3 , [Co(NH 3 ) 6 ]Cl 3 , [Pt(NH 3) 6]Cl 4 . 

Galvenās un Šo savienojumu struktūras noskaidrošanai V e r n e r s pie-
p a p i l d s a i t e s - ņ ē m a , ka šeit pievestiem elementiem, Cr, Co, Pt, bez g a l v e ­

nam s a i t ē m , kas izpaužas to vienkāršos savienoiumos, CrCl 3 , 
CoCl 3 , PtCl 4 , piemīt vēl p a p i l d s a i t e s , ar kurām tie pievieno 
amonjaka molekulas. Augstāk pievestos savienojumos i r * s e š a s 
papildsaites (Vernera k o o r d i n ā c i j a s s k a i t l i s ) . Tad 
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amonjakatu atomu un molekulu savstarpigā saiste izteicama šādās 
formulās: 

NH 3 

NH 3 

NH, Cr 
NH3 

NH3 

NH, 

NH 3 

NH 3 

NH, 

-Cl 
- c i ; 
-Cl 

pt 

NH 3 

NH 3 

NH, 

NH S 

NH 3 

NH, 

Co 

Cl 
•Cl 
Cl 

- c i , 

y NHS 

NH3 

NH, 

- C l 
- C l ; 
- C l ' 

kurās punktiem apzīmētas papildsaites. Daudzos gadijienos pa-
pildsaišu skaits mazāks. Tā, piem. vara, kā ari divvērtīgas pla­
tinas sāļu amonjakatos tas ir četri: 

l"NH3 ... pt.... NH 3 ļ 
| NH 3

 r i NH 3J -

Mēs jau redzējām kobalta komplekso savienojumu pie­
mēros, ka amonjaka molekulas amonjakatos pa daļai, vaj pilnigi 
apmaināmas pret ū d e n s molekulām (sal. 419. lp. p.). Pie tam 
rodas a k v o s a v i e n o j u m i : Hidrati. 

NH3 

NH 3 

NH, 
Co 

NH3 

NH3 

H 2 0 

-Cl 
-Cl 
-Cl 

NH3 

NH3 

NH, 
Co 

NH3 

H 2 0 
H 2 0 

-Cl 
-Cl; 
-Cl 

NH3 

NH3 

NH, 
Co 

H 2 0 
H,0 
H 2 0 

Cl 
Cl 
Cl 

— f 

NH3 

NH3 

r L Ó -
Co 

HoO 
H 2 0 
H 2 0 

-Cl 
- C l ; 
- C l ' 

NH3 

H 2 0 
H:O 

Co 
H 2 0 
H 2 0 
H 2 0 

—Cl 
- c i ; 
- C l 

H,O 
H;O 
H.2o 

Co 
H 2 0 
H. 2 0 

HoO 

- C l 
- c i , 
—Cl 

Pedejs savienojums nav nekas cits, ka parastais kobatti-
Tādā kārtā rodas iespēja īz-6H 2 0 . chlorida hidrats, CoCl 3 

skaidrot ar koordinācijas skaitli ari s ā ļ u h i d r ā t u s . īstenibā 
daudzu hidratu sastāvs atbilst centrālā elementa valences koordi­
nācijas skaitlim, piem. M g C l 2 . 6 H 2 0 , F e C l 3 . 6 H 2 0 , C r C l 3 . 6 H 2 0 . 
Tomēr lielākā daļa sāļu hidratu neietilpst šajā šēmā. Jāpieņem, 
ka ne visas ūdens molekulas ieiet centrālā kodolā, bet daļa to 
atrodas ārpus kodola, kas rada katjonu, piem. [Zn (H a O) 6 ]S0 4 i H 9 0 
vaj [Cu (H 2 0) 4 ]S0 4 .H 2 0 . 

K o m p l e k s o k a t j o n u v a l e n c e v i s o s a u g s t ā k p i e ­
v e s t o s s a v i e n o j u m o s n e m a i n ā s , a m o n j a k a m o l e k u ­
l a s a p m ai n pt p r e t n e i t r a l ā m ū d e n s m o l e k ul a m (vaj 

Acidosavie-
nojumi. 
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citām n e i t r ā l ā m molekulām). Tomēr mēs redzējām k o b a l -
t i a k u un p l a t i a k u piemēros, ka amonjaka molekulas apmai­
nāmas ari pret chloru un citiem negativiem anjoniem: CN' , 
N O a ' , NOg', S 0 4 " u. c. Tādā gadijienā tomēr molekulas c e n ­
t r ā l a i s k o d o l s zaudē tik daudz p o z i t i v o lādiņu, cik vien­
vērtīgo anjonu iekļuvis kodolā. Tādā kārtā dabonam šādas sa­
vienojumu rindas: 

H a O 
H 2 0 Cr 

HaO 
HaO 
H 2 0 

-Cl 

Cl 

HaO 

HaO: 
Cr 

H 2 0 
H 2 O 
Cl 

—Cl 
- C l ; 

HaO 
H a O 
HaO. 

Cr 
H a O 
Cl 
Cl 

Cl 
Cl 
Cl. 

- C l ; 

Cr 

H 20 
HaO 
HoO 

•Cl 
...Cl 
-.Cl 

Cr 

H 
— H 
— H . 

Cl 
Cl 

• Cl 

NHg 
NHg 
NH, 

Co 
NHg 
NHg 
NH, 

-Cl 
- C l ; 
-Cl 

NHg 
NHg 
NH, 

Co 
NHg 
NHg 
Cl 

- C l 
- C l ; 

NHg 
NHg 
NH, 

Co 
NHg 
Cl 
Cl 

- C l ; 
NHg 
NHg 
NH, 

Co 
Cl 
Cl 
Cl 

NHg 
NHg 
N 0 2 

Co 
NO a 

N 0 2 

N 0 9 

- K ; 
N 0 2 

N 0 2 

NO, 
Co 

NO a 

N 0 2 

N 0 2 

- K 
K 
•K. 

NHg 
NHg. 
NH,. 

Pt 
NHg 
NHg 
NH, 

—Cl 
—Cl 
- C l ; 
—Cl 

NHg 
NHg 
NH,. 

Pt 
NHg 
NHg 
Cl 

—Cl 
C l ; 

- C l 

NHg 
NHg-
NH, 

Pt 
NHg 
Cl 
Cl 

-CI 
- C l ; 

NH 
NHg 
NH, 

3 " •-

Pt 
Cl 
Cl 
Cl 

- C l ; 

NHg 
NHg 
Cl 

Pt 
Cl 
Cl 
Cl 

NHg 
Cl 
Cl 

Pt 
Cl 
Cl 
Cl 

- K ; 

Cl 
Cl 
Cl 

Pt 
Cl 
Cl 
Cl 

—H 
—H. 
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Atzīmējams, ka papildsaišu s k a i t s (t. s. koordinācijas 
skaitlis) tieši neatkarājas no centrālā atoma valences. Tas ir 
vienāds trīsvērtigam cbromam un četrvērtigai platinai. Tas neat­
karājas ari no ta radikāla valences, kas saistits ar centrālo atomu: 
tā, piem. katra papildsaite p i e s ā t i n ā m a ar vienu NH 3 vaj 
H ž O grupu, vaj vienvērtigām atliekām: C l , N O a ' , O H ' , vaj ar 
divvērtīgu atlieku S 0 4 " . Ar to p a p i l d s a i t e s savā būtībā 
atšķiras no g a l v e n a m saitēm. 

Valences koordinācijas teorija dod iespēju uzstādit k o m ­
p l e k s o skābju un sāju struktūru, piem.: 

Cl... 
c i . . . 
Cl . 

B ] - H ; 
F 
F.... 
F.. 

Pt 

CN-.. 
CN 
CN, 

Fe 

Cl 
Cl 
Cl 

CN"-
CN.. 

CN 
CN 
CN 

N 0 2 

N 0 2 

N 0 0 

- H 
— H ; 

rci 
Cl. 

Si 

Pt 

F 
F 
F 

—H 
- H ; 

C l ļ - K 
C l J - K ; 

Pt CN 
CN = B a ; 

-H 
-H 
-H 
-H 

un 

Co 

CN 
CN 
CN. 

N 0 2 

N 0 2 

NO, 

Fe 
CN 
CN 
CN 

—H 
- H ; 
—H 

—K 
—K 
—K. 

[g: S 

sērskābe 

c 
ogļskāe 

O ļ — H . 
O j — H • 

o j l ^ 

O 
O 

[8 
o 
o 

-H 
- H ; 

-H 
fosforskābe 

silicijskabe 

OH... ... OH 
OH Pt OH 
OH . OH 

hrdroksiplatinskābe 
Neorganiskās ķimijas kurss. II. s. 

- H 
—H. 

Skābekli 
saturošas 

skābes. 

Šo uzskatu piemērojot vienkāršām, skābekli saturošām skā­
bēm, piem.: H 2 S 0 4 , H 3 P 0 4 u. c , varam tās uzlūkot kā o t r ā s 
k ā r t i b a s savienojumus, kas rodas anhidridiem pievienojot 
ūdeni, — un tām uzstādit strukturformulas, kas līdzīgas iepriekšējām. 
Tādā kārtā iegūstam: 

28 
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Šis viedoklis ne tikai nodibina sakaru starp skābekli satu­
rošām skābēm un k o m p l e k s ā m skābēm, bet tādu norāda ari 
v i e n a un ta p a š a elementa d a ž ā d ā s skābēs, piem.: 

1 8 . s 
sērskābe 

1 8 
chlorsulfonskabe 

o 
o 

fosforskābe 

O I - H _ ^ ŗ o - oi H 

o j - H | o S H J - h -
sērpaskābe 

S C l ] _ H — * [ o S H ] 
sulfinskābe 

ŗ o P O I - H 
| o v H J - H 

fosforpaskābe 

18 " 

o 
o 

—H 
—H 
—H 

fosforapskabe 

o o o o O H 

—H 

—H 
c —H — > 

ō H H 
ogļskābe skudru skābe skudru skābes aldehids. 

Hetero- formulas, starp citu, norāda uz sērpaskābes un fosfor-
poīiskābes. paskābes n e s i m e t r i s k o uzbūvi un izskaidro, kāpēc fosforpa­

skābe ir divvērtīga, neskatoties uz to, ka ta satur trīs ūdeņraža 
atomus, bet fosforapskabe elektrolītiskā disociacijā atšķeļ tikai 
v i e n u ūdeņraža jonu. 

Šai teorijai liela nozīme ari kā mnemonikas līdzeklim he­
t e r o p o l i s k ā b j u klasifikācijā. Kā jau 45. lekcijā aizrādits 
(334. lp. p.), šās skābes atvasināmas no skābekli saturošu skābju 
hidratiem ar s e š i e m skābekļa atomiem ( M i o l a t i ) : 

[P0 6 ]H 7 , [ J 0 6 ] H B , [Si0 6 ]H 8 , [BO e ]H 9 un c. 

Saskaņā ar koordinācijas teoriju, šie seši skābekļa atomi 
pilnigi, vaj ari pa daļai apmaināmi pret dažādiem radikāliem. 
Spēja apmainit skābeli sevišķi lielā mērā piemīt molibdenskābes, 
volframskābes un vanadijskabes atliekam: M o 2 0 7 W 2 0 7 un V 0 „ 
Šada kārtā atvasināmas sekošas kompleksas heteropoliskabes un 
to sāļi: 

[P(Mo 2 0 7 ) 6 ]H 7 , [ f l s (Mo 2 0 7 ) 6 ]H 7 , ] P ( W 2 0 7 ) 6 ] H 7 , [ S i ( W 2 0 7 ) 6 ] H 8 u . c . 
arsenmolibdenskābe fosforvolfram- silicijvolframskābe fosformolibden-

skābe 
fosforvolfram-

skābe 
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Kaut gan augstāk pievestās kompleksās skābes, saskaņā ar 
to strukturformulam, ir septiņvērtigas un astoņvērtigas, tomēr 
visus ūdeņraža atomus nav iespējams apmainit pret metāliem. 
Tā, piem. to amonjaka sāļiem, kas no šķīduma izkrīt.^fosforskābi 
un arsenskābi nogulsnejot ar amonija molibdatu, ir šāds sastāvs: 
[P(Mo 2 0 7 ) 6 ]H 4 (NH 3 ) un [As(Mo 2 O v ) 6 ]H 4 (NH 4 ) 3 . Tomēr, noteicot šo 
skābju elektribas vaditspēju, R o z e n h e i m s (Rosenheim) atrada, 
ka tās ir septiņvērtigas. 

Bez augstāk pievestiem piemēriem, kuros v i s a s papild-
saites p i e s ā t i n ā t a s ar atliekām ( M o 2 0 7 ) , ( W 2 0 7 ) u. c , pazī­
stamas ari n e p i e s ā t i n ā t a s saliktas skābes, t. i. tādas, kurās 
atlieku skaits mazāks par seši, piem. [As^oOJgOjHg. 

Acimredzot, šis viedoklis noderigs ari tādu p o l i s k ā b j u I z ^J^ļ" 
un to sāļu sastāva .izskaidrošanai", kuras tik viegli rada tie paši 
elementi: Si, Mo, W, V u. c. Šam nolūkam pietiek .normālo" 
skābju skābekli apmainit pret to pašu skābju atliekām (anjoniem). 
Tā, piem. normālai chromskabei mes pieņemam formulu [Cr0 4 ]H 2 , 
kurā č e t r i skābekļa atomi saistiti papildsaitem ar c e n t r ā l o 
chroma atomu. Pēc kārtas apmainot skābekļa atomus pret 
chromskābes anjoniem C r 0 4 " , dabonam sekošu skābju rindu: 

[ C r 0 4 ] H 2 - M F [ C r 0 3 ( C r 0 4 ) ] H 2 — > [ C r 0 2 ( C r 0 4 ) 2 ] H 2 — • 
norm. chromskābe dichromskabe trichromskabe 

— • [CrO(Cr0 4 ) 3 ]H 2 . 
tetrachromskabe 

H e k s a v a n a d i j s k ā b e atvasināma no ortovanadijskābes, 
apmainot t r ī s skābekļa atomus pret vanadijskābes atliekām, un 
vienu skābekļa atomu pret ūdeņradi: 

[ V 0 4 ] H s — > [ V ( V 2 0 7 ) 2 ( V 0 3 ) H j H 3 (sal. 3 3 3 . lp. p.). 
ortovanadijskābe heksavanadijskābe 

M e t a v o l f r a m s k ā b e atvasināma no normālās volfram-
skābes tādā pat ceļā, kā tetrachromskabe no norm. chromskābes: 

[W0 4 ]H 2 — > [WO (W0 4 ) 3 ]H a 

norm. volframskabe metavolframskābe (sal. 385. lp. p.) 

Tomēr šajos gadijienos jāatzīst, ka anjona iekļūšana cen­
trālā kodolā nemaina ta elektrisko lādiņu Tas runā pretim no­
vērojumiem pie amonjaka apmaiņas pret negativām atliekām 
amonjakatos (sal. 4 3 2 . lp. p.). Gan ari ne visas poliskābes 
ietilpst šajā šēmā, un daudzām jāpielaiž papildpieņēmumi, kas 
patlaban nav vēl eksperimentāli pamatoti. 

Lielākai daļai centrālo atomu, kā redzējām, koordinācijas stereoizo-
skaitlis ir s e š i , t. i. viens c e n t r ā l a i s atoms saistits papild- m e " i a -

28* 
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saitēm ar s e š i e m citiem atomiem (vaj radikāliem). Skaidrs, ka 
visam tam jānotiek telpā. Visvienkāršaki pieņemt, ka visi seši 
atomi (vaj radikāli, piem. 
NH 3 ) atrodas pareiza okta-
edra sešās virsotnēs, bet 
centrālais atoms (piem. Co 
atoms) — oktaedra centrā, 
kā redzams 380. zīmējumā. 
Tad rodas iespēja iegūt tel­
piskus izomerus, no kuriem 
dažiem vajaga griezt pola­
rizētas gaismas plāksmi, kā 
tas novērojams attiecibā uz 
oglekļa savienojumiem (sal, 
I. s. 216. lp. p.). Un tie­
šam, V e r n e r a m izdevās 
iegūt šādus o p t i s k i ak­
t i v u s kobalta, chroma, 
dzelzs un platinas savienojumus un ar to pievienot jaunu argu­
mentu viņa uzstāditai valenču koordinācijas teorijai par labu. 

Zīm. № 380. Papildvalenču iekārta ap 
centrālo kobalta atomu. 

Piecdesmit otra lekcija. 
Cēlgāzes. Matērijas evolūcija. 

A t m o s f e r a s j a u n ā s g ā z e s . — To atrašanās. — Vispārigs raksturo­
jums. — Atdališana, — Hēlijs . — Neons. — A r g o n s . — Emanacijas. — 
M a t ē r i j a s e v o l ū c i j a . — Matērijas neizniciba. — Entropijas pieaugšana. — 
Matērija zaudē savu vērtibu. — Elementu dezagregacija. — Kosmogonija. — 
Radioaktīvo procesu apgriezeniba. — Zvaigžņu izcelšanās. — Apkārtriņķojums 
dabā. — D z ī v i b a s i z c e l š a n ā s . — Oglekļa sevišķais stāvoklis. — Dzīvibas 
izcelšanās virs zemes. — Generatio spontanea. — Vaj planetas apdzīvo­
jamas? — Marsa iedzīvotāji. 

Atrašanās. Atmosferas jaunās gāzes. 

Jau 12. lekcijā iepazināmies, kādā ceļā lords R e l e j s (Ray-
leigh), precizi noteicot slāpekļa blīvumu, ierosināja R a m s e j u 
un viņa līdzstrādniekus uz jauniem pētijumiem, kuri noveda pie 
j a u n u g ā ž u atrašanas atmosfērā. Šās gāzes ir: hēlijs, neons, 
argons, kriptons, ksenons un jaunākā laikā atklātā e m a n a c i j a . 
Visas šās gāzes sastāda veselu periodiskās sistemas grupu, kura 
bij jānovieto pirmai grupai p r i e k š ā . Aiz ša iemesla to no­
sauca par n u l l e s grupu. Tā kā šās grupas priekšstāvji ir pil­
nīgi in a k t i vi, t. i. nesavienojas ar citiem elementiem, ne ari 
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savā starpā, tad šo nosaukumu attaisno ari apstāklis, ka to va­
l e n c e (kuras lielums, kā redzējām, parasti sakrīt ar grupas no­
saukumu) faktiski ir n u l l e . 

No otras puses, šās gāzes tikpat labi ierindojamas ari astotā 
grupā, sevišķi starp platinas metāliem, kuriem ari nav liela tiek­
sme uz citiem elementiem. Pēc analoģijas ar šiem metāliem, 
gaisa retās gāzes sauc ari c ē l g ā z e s . 

Ņemot vērā elementu pārvietošanās likumus to radioaktīvā 
sabrukumā (164. lp. p.), F a j a n s s ievietoja cēlgāzes a s t o t ā 
grupā , t. i. savienoja astoto grupu ar n u l l e s grupu vienā 
grupā aiz ta iemesla, ka rādijs (otrās grupas elements), n-starus 
izstarojot, rada nulles grupas elementu: emanaciju, bet pēdējā, 
a-starus izstarojot, pārvēršas s e s t ā s grupas elementā: rādijā A. 
īstenibā no jaunās K o s s e ļ a valences teorijas viedokļa, starpiba 
starp astoto un nulles grupu pilnigi atkrīt, jo šo abu grupu ele­
mentu atomiem (izņemot hēliju) raksturiga pazīme ir ārējās ór­
bitas piesātinājums ar a s t o ņ i e m elektroniem. Tomēr dziļā 
starpiba šo elementu fizikālā un ķimiskā raksturā liek ieturēt 
veco sadalījumu un cēlgāzes ievietot atsevišķā n u l l e s grupā, 

N u l l e s grupas elementi ir gāzes; to kritiskās un vārišanās 
temperaturas, kā ari to blīvumi pieaug pakāpeniski līdz ar atom-
svariem (sal. tab. 364.). 

Tā kā cēlgāzes nesavienojas ar citeem elementiem, to a t o m -
s v a r p s nav iespējams tieši noteikt parastām metodēm. Mērojot 
šo gāžu ī p a t n ē j o s i l t u m u a t t i e c i b u pie pastāviga spiediena 
un pie pastāviga tilpuma, noskaidrojās, ka 

7 ¿ P = 1,66, 

t. i. ja attieciba vienāda ar skaitli, kāds pēc kinētiskās gāžu teo­

rijas raksturigs gāzēm, kuru molekula sastāv no viena atoma 
(piem. dzīvsudraba tvaiki, sal. 179. lp. p.). Cēlo gāzu m o l e ­

kular svar i aprēķināmi pēc to blīvuma, lietojot vispārējo formulu, 
kas izvesta I. sējumā, 210. lp. p . : 

M = 22420 X d, 

pie kam d apzīmē gāzes absoluto blīvumu pie 0° un 760 mm. 
Tā, piem. argona blīvums (skat. tab. 364.) ir 0,0017838; tā tad 
,viņa molekularsvars: 

M == 22420 X 0,0017838 = 39,99, 

resp. vienāds ar ta atomsvaru. Šādā ceļā tad ari aprēķināti visu 
nulles grupas gāžu atomsvari. 

Apstāklis, ka cēlgāžu molekulas satur tikai vienu atomu, 
acīmredzot, stāv sakarā ar to, ka šajos atomos iztrūkst jebkura 



T a b e I e 364. 

C ē l g a ž u f i z i k ā l a s i p a š i b a s . 

He Ne A Kr X RaEm 

4,00 20,2 39,88 82,9 130,2 222 
Blīvums gāzejadā stāvokli (1 cm 8 

svars) pie 0° un 76CM m . . 0 . 1 7 8 6 X 1 0 - 8 0 , 9 0 0 2 X 1 0 - » 1 , 7 8 3 8 X 1 0 - 9 3 , 7 0 8 X 1 0 ~ 8 5,851 X 1 0 ~ 8 9 , 7 3 X 1 0 - 3 

Blīvums šķidrā stāvokli . . . 0,122 (—268°) " 1,212 (—185°) 2,155 (—146°) 3,52 (—102°) —• 
Vārišanās temperatūra . . . . —268,82° —230° — 185,84° —151,7° — 106,9° —65° 
Kušanas „ . . . . - 2 7 2 , 1 ° —250° —189,30(516m ļ m ) —169° —140° —71°' 
Kritiskā „ . . . . —267,9° —228,35° —122 4° - 6 2 , 5 ° •4-16,6° (104,5°) 
Kritiskais spiediens . . . . 2,25 atm. 26,85 atm. 48 atm. •54,3 atm. 58,2 atm. (62,4 atm.) 
Kritiskais blīvums 0,065 0,456 0,5308 0,775 1,15 -''.' •.t*J^— £ \ 

Šķīstamiba ūdeni pie 0° . . . 0,00967 0,0114 0,0578 0,1105 0,242 0,510 
Vidējs ceļa garums (Is 223 lp. p.) 

1 7 9 8 X 1 0 - 8 1258X10~ 8 6 3 5 X 1 0 - « 4 8 7 X 1 0 - 8 5 0 1 X 1 0 - 8 ' — 

Molekulas diametrs centimetros 1 9 X 1 0 - 9 2 3 X 1 0 - 9 28X10-° 3 2 X 1 0 - 9 3 5 X 1 0 - 9 — 

Atomu skaits molekulā. . 1 1 1 1 1 (1) 
0 0 0 0 o 0 

2 3 
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Tabele 365. 
C ē l g ā ž u s a t u r s g a i s ā . 

Tilpuma procenti. Svara procenti. 

A 0,932°/° 1 , 2 8 5 % 

Ne 0,0015°/° 0 , 0 0 1 % 

He 0 , 0 0 0 5 % 0 , 0 0 0 0 7 % 

Kr 0 , 0 0 0 0 0 5 % 0 , 0 0 0 0 1 4 % 

• X 0 , 0 0 0 0 0 0 5 % 0 , 0 0 0 0 0 2 5 % 

Emanacijas gaisā vidēji nav vairāk, kā 1—2 atomi uz 
1 cm 3 gaisa. 

A r g o n u (technisko) iegūst no gaisa: 
1) pēdējo frakcioneti destilējot (sal. I. s. 29. lp. p.) vaj 
2) citas gaisa sastāvdaļas adsorbejot ar attiecigeem reak-

tiviem: oglekļa dioksidu — ar kodigo nātriju, skābekli — ar 
nokarsētu varu un, beidzot, slāpekli — ar metāliska magnija un 
kaļķu maisijumu (vaj ar kalcija karbidu). 

Tāļako cēlo gāžu atdalīšanu izdara technisko argonu vēl 
otru reizi frakcioneti destilējot, vaj ari adsorbejot ar izkarsētu 
koksa ogli. Pēdējā adsorbē parastā temperatūrā argonu, kriptonu 
un ksenonu, bet šķidra gaisa temperatūrā — tikai neonu. Pāri 
paliek hēlijs. 

1868. gadā J a n s e n s (Janssen), pēc tam L o k e j e r s (Lockver) Hēlijs, 
un F r a n k l a n d s (Frankland) ievēroja ^saules spektrā raksturīgu -
dzeltenu liniju, un to piešķīra jaunam elementam, h ē l i j a m 
(„helios" — grieķ. saule). Pēc tam R a m s e j s šo elementu atrada 
ari virs zemes, un proti: gāzē, kas atrodas radioaktīvā minerālā: 
klevettā. 

Hēlijs rodas sabrūkot radioaktiviem elementiem, t. i. visiem 
tiem elementiem, kas radioaktivā sabrukumā izstaro a - s t a r u s . 
Šie stari sastāv no hēlija j o n i e m , kas pielādēti divkāršu pozitivo 
lādiņu un top izsviesti ar ātrumu 10000—20000 kilometru sekundē. 
Ceļā zaudējot savu pozitivo lādiņu un kustibas ātrumu, tie pār­
vēršas vienkāršos hēlija atomos (144. lp. p.). Aiz to hēlijs lielākā 

tieksme. Aiz to atsevišķi atomi nespēj viens ar otru savienoties 
un radit saliktākas daļiņas. 

V i s a s cēlgāzes atrodas gaisā, bet — izņemot argonu — Atdalīšana, 
ļoti niecigos daudzumos (sal. I. s. 135. lp. p.), kā tas redzams 
sekojošā tabelē: 
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vaj mazākā mērā atrodas visos radioaktivos minerālos, un pēc ta 
satura iespējams diezgan pareizi noteikt šo minerālu v e c u m u . Šādi 
iegūtie skaitļi d a ž a di em minerāliem sastāda 1—700 m i l j o n i gadu. 

Jaunākā laikā konstatēts, ka dabigās gāzes, kas izplūst no 
zemes, naftas avotu apkārtnē, Ziemeļamerikā (Ontario u. c ) , satur 
diezgan daudz hēlija (l°/ 0). Šo gāzi mūsu dienās jau iegūst 
techniski, frakcioneti kondensējot dabigo gāzi L i n d e s raašinās. 
Ar šādi iegūto gāzi pilda aerostatus. Kaut gan ta divreiz sma­
gāka nekā ūdeņradis (sal. I. s 72. Ip. p.), tomēr tai liela priekš­
rocība tajā ziņā, ka ta nedeg. 

Kaut gan atmosfēras zemākos slāņos hēlija ļoti maz (sal. 
tabeli 365), tomēr tās visaugstākos slāņos hēlija saturs visai liels. 
Ziemeļblāzmas spektra pētījumi pierāda, ka atmosfēras augstākie 
slāņi sastāv no ūdeņraža maisijuma ar hēliju. Mūsu planētas 
gāzejadai sfērai attīstoties, gāzes ir tā nokārtojušās, saskaņā ar 
to blīvumu, zem pievilkšanas spēka iespaida. 

Hēlijam viszemākā kritiskā temperatūra: no visām gāzēm 
ta ir v i s p a s t ā v ī g ā k ā . Aiz to tās sašķidrināšana bij visai 
grūta. To izdevās panākt tikai K a m e r l i n g - O n s a m (Kamer-
lingh-Onnes) 1911. gadā, speciāli būvētā s a l d ē š a n a s l a b o ­
r a t o r i j ā , Leidenē. Hēlijs vārās pie — 269° (t. i. pie 4° absol. 
temp.). Pazeminot ārējo spiedienu, ta vārišanās temperatūru 
iespējams pazemināt līdz — 272° (t. i. līdz 1° absol.). Tādā 
ceļā Leidenē izdevās nokļūt tuvu absolūtai nullei un izpētit 
mīklaino stāvokli, kurā matērija mirusi, jo tās molekulu un atomu 
kustibai jāapstājas (I. s. 221 . lp. p.). Interesanti, ka daudzu me­
tālu (alvas, svina u. c.) elektriskā pretestiba šādās temperatūrās 
tuvojas nullei, tā ka šie metāli kļūst ideāli elektribas vaditaji. 

Hēlija a t o m s sastāv no pozitiva divvērtīga kodola un no 
d i v i e m , ap kodolu riņķojošiem elektroniem (sal. I. s. 395. lp. p.) 
Bet h ē l i j a k o d o l s , acimredzot, ieiet ka sastāvdaļa d a u d z u 
elementu kodolos (sal. 152. lp. p.). Uz to norāda dažādi apstākļi, 
piem. hēlija (a — daļiņu) rašanās radioaktiviem elementiem sa­
brūkot. Tāpēc domājams, ka šis elements izpildīs svarigu lomu 
ķimijas jaunāko virzienu turpmākā attīstibā. 

Neons. Caurules ar iekausetiem elektrodiem, pilditas ar neona zem 
8—10 mm spiediena, jau pie 220 voltu spraiguma elektriskā iz­
lādē izstaro stipru d z e l t e n u gaismu. Neona lampiņas lieto 
signalizācijai un apgaismošanai. Līdzigas lampiņas leeto ari 
radiotelegrafijā kā elektrisko viļņu indikatorus. Neona lampiņas 
laiž maiņas strāvu cauri tikai vienā virzienā un tāpēc tās jaunākā 
laikā lieto kā maiņas strāvas i z l ī d z i n ā t ā j u s . 

Kanālu staru pētijumi neonā veda T o m s o n u un A s t o ņ u 
(Thomson un Aston) uz domam, ka neons sastāv no d i v i e m 
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Tabele 366. 
R a d i o a k t ī v o e m a n a c i j u ī p a š ī b a s . 

Ra Erri Ac Em Th Em 

Atomsvars . . . 
Izstarojums . . . 
Sniegšanās tālums 
Vidējs dzīves 

ilgums (periods) 
Pusperiods . . . 
Kārtibas skaitlis . 

222 
a 

3,91 cm. 

5,56 dienas. 
3,85 . 

86 

a 
5,49 cm 

5,66 sek. 
3,92 sek. 

86 

220 
a 

4,80 cm. 

J 7 8 . 7 sek. 
54,5 sek. 

86 

i z o t o p i e m : viena ar atomsvaru 20 un otra (metaneona) ar 
atomsvaru 22. 

Argonu pirmais atrada K e v e n d i š s (Cavendish) 1785. g.; A r g o n s 

šis pētnieks novēroja, ka elektriskām dzirkstelēm ejot caur slā­
pekļa maisijumu ar skābekli, šās abas gāzes savā starpā savie­
nojas un rada slāpekļa oksidus. Tomēr viena daļa gāzes, ap­
mēram 1 % no iepriekšējā maisijuma, pie tam nesavienojas un 
rada atlikumu, kas nešķīst kodigā kālijā. Bet Kevendišs neuz­
sāka sīkākus ša atlikuma pētijumus, kas nogrima aizmirstībā 
līdz 1894. gadam, kad lordam R e l e j a m (Ravleigh) uzkrita 
blīvuma starpiba starp slāpekli no gaisa un slāpekli no ķimiskiem 
savienojumiem (sal. I. s. 135. lp. p.). Tikai tad R a m s e j s at-
dalija argonu no gaisa un pierādija ta elementāro dabu. 

Bez tam argons atrodas dažos retos minerālos, no kuriem 
tas sildot atdalās, un avotu ūdeņos, sevišķi tādos, kas verd no 
dziļākiem zemes slāņiem. 

Argonu lieto elektrisko kvēllampiņu rūpniecībā. Jaunās 
^ekonomiskās" lampas (t. s. pusvata lampas) pilditas ar argona 
un slāpekļa maisijumu, kas aiztura metāla diegu sasmidzinajumu 
zem strāvas iespaida. 

Pēdējais, vissmagākais nulles grupas elements, emanacija Emanacrj 
rodas radioaktiviem elementiem (rādijam, aktinijam un torijam) 
sabrūkot. Ta, savukārt, sadaļas tāļak ar lielāku vaj mazāku 
ātrumu, figurēdama tādejādi kā starploceklis radioaktīvu elementu 
sabrukuma trijās galvenās rindās. Aiz to šajā periodiskās sistē­
mas vietā mums darišana ar trim izotopiskiem elementiem, kuru 
kārtibas skaitlis 8 6 : rādija emanaciju, RaEm, aktinija ema-
naciju, AcEra un torija emanaciju, ThEm. (Jaunākā laikā 
proponēts tos nosaukt par radonu, aktinonu un toronu). To īpa­
šības, kā tas vispār novērojams pie izotopiem, ir vienādas. Tie 
atšķiras viens no otra ar atomsvariem un radioaktivām konstantēm, 
kas pievestas tabelē 366. 
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Gaisā normālos apstākļos atrodamā emanacija (sal. 439. lp. p.) 
pastāvigi attīstās no zemes čaulas radioaktivām sastāvdaļām un 
pastāvigi iet zudumā. Visai iespējams, ka ta sastāv no visiem 
trim izotopiem, kuros tomēr pārsvarā rādija emanacija, kā vis­
pastāvīgākā. 

Matērijas evolūcija. 

neiznīcība ^ a c ^ L a v u a z J e izsacija pirmo reizi matērijas neiznīcības 
likumu: la nature ne fait rien de rien, et la matière ne se perd 
point, — kādu laiku varēja domāt, ka dabā nekas cits nenotiek, 
kā tikai elementu pāriešana no viena savienojuma otrā. Vēl 
18. gadusimteņa beigās lielais vācu filosofs K a n t s rakstija: 
„Dodat tikai man matēriju, un es radišu pasauli." Jau daudz 
vēlāk K l a u z i u s s (Clausius) norādi ja, ka, kaut gan v i s p ā r i g s 

Entropijas e n e r ģ i j a s d a u d z u m s visos dabā norisinošos procesos ne-
p i e a u g s a n a ' m a i n a s , tomēr vispārīgais b r ī v ā s e n e r ģ i j a s d a u d z u m s 

pie tam pastāvigi krītas, t. i. citiem vārdiem: pastāvigi pamazinās 
tas enerģijas daudzums, ar kuru varam rīkoties pēc savas vēlē­
šanās. Totiesu pakāpeniski pieaug otra enerģijas daļa, kas nav 
vairs pārvēršama lietderīgā darbā, ta enerģija, ko termodinamikā 
sauc par e n t r o p i j u . 

. P a s a u l e s e n t r o p i j a c e n š a s s a s n i e g t m a k s i m u m u . " 
Šajā zīmigajā frāzē K l a u z i u s s izteica draudus, kurus 

cilvēcei pauž nelokāmie termodinamikas likumi, — draudus, kas 
pastāv iekš ta, ka reiz pienāks laiks, kad aiz .brīvās enerģijas" 
trūkuma pasaulē apstāsies visas parādibas, iestāsies absolūts miers 
un nāve ne tikai dzīvā dabā, bet ari nedzīvā, neorganiskā pasaulē. 

Šiem draudiem mūsu pasaulei ir tas pamats, ka visu ener­
ģētisko pārvērtibu (skat. I. s. 273. lp. p.) rezultātā rodas s i l t u m s , 
resp. tāds enerģijas veids, kas nav tāļak pārvēršams darbā, vaj — 
ja pārvēršams — tad tikai pa daļai. Tāpēc sagaidāms, ka visi 
darba spējigie spēki ar laiku izzudīs un visas redzamās kustibas 
pasaulē apstāsies. 

Matērija Tomēr, no otras puses, zināms, ka visās ķīmiskās pārvēr-
z a

v g ŗ t i b u V U tibās, kas norisinās dabā, r o d a s d a r b s , kas vispēdigi pārvēršas 
siltumā. Tāpēc, ja mēs gribam šos d a b i g o s ķimiskos procesus 
apgriezt pretējā virzienā un nostādit pasauli tās pirmatnējā 
stāvoklī, šāds apkārtriņķojums iespējams tikai p a t ē r ē j o t mūsu 
rīcibā esošo brīvo darbu. Tā, degšanas un elpošanas procesu 
apgriešanu, resp. ogļskābes reducēšanu izdara zaļie augi tikai 
pateicoties saules staru enerģijas iedarbibai; no brīvā slāpekļa, 
skābekļa un ūdens zem elektriskās izlādes iespaida gaisā rodas 
slāpekļa savienojumi. 
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Pamatojoties uz šiem faktiem, P. V a l d e n s nāca pie slē­
dziena, ka ari m a t ē r i j a p a m a z a m z a u d ē s a v u v ē r t i b u . 
Nemainidamās savā vispārigā un katra atsevišķa elementa dau­
dzumā, ta tomēr pāriet tādās formās, no kurām to nav iespējams — 
bez lielāka darba patēriņa — pārvērst iepriekšējā stāvoklī. Šādu 
pārvēršanu izdara dabas faktori: oksidēšana, ogļskābes un ūdens 
iedarbība, kā ari ūdens un vēju mechaniskais darbs. Šādus pro­
cesus izdara ari technikā, kur bieži patērē brīvos spēkus, kas 
slēpjas vielā, tādejādi pēdējo pārvedot no stāvokļa ar lielāku 
ķimisko tieksmi stāvoklī ar mazāku tieksmi, kurā pāreja o t r ā d ā 
virzienā kļūst n e e k o n o m i s k a un tāpēc — no mūsu redzes 
stāvokļa — neiespējama. Beidzot, matērija ļoti daudz krītas savā 
vērtibā i z k l ī s d a m a , resp. no viegli iegūstamā koncentrētā veida 
pāriedama putekļos, šķīdumā, nokļūdama upēs, jūrās un dziļi zemē. 

Jau ļoti īsā v ē s t u r i s k ā laikmeta vēsture māca, ka jau 
cilvēces kultūras pastāvēšanas periodā dažos apvidos izsīkuši 
cilvēcei ļoti vērtigie izrakumi. Vidus Āzijā, Ēģiptē un Āfrikas 
ziemeļos kādreiz bij bagātas zelta raktuves, kurās dzimusi leģenda 
par cilvēces zelta laikmetu. Šimbrīžam par šām bagatibam atli­
kušies tikai nostāsti. Ari citu vērtigu zemes bagātību krājumi tā 
izbeigušies z e m k u l t ū r a s i e s p a i d a . Tā tie izsīkst vēl tagad 
ar pieaugošu ātrumu. Tā izsīkst augsne zem ikgadigiem sēju­
miem, izbeidzas zalpetra krājumi, kurus lieto māksligai mēslo­
šanai. Ogļraktuves un dzelzs rūdas slāņi arvienu kļūst nabadzigaki. 

Visai interesantus datus sniedz prof. P. V ā l d e n s īsā, bet 
iespaidigā rakstā: „Materijas vērtibas iznīciba." Pēc šiem datiem, 
vispasaules d z e l z s krājums sastāda 1300 miljonus tonnu. Bet 
ja dzelzs patēriņš tuvākā nākotnē pieaugs tādos pat apmēros, kā 
līdz šim, tad šo milzu krājumu pietiks tikai 60 gadiem, t. i. līdz 
1975 g. Vispasaules o g l e s krājumi sastāda 716154 miljonus 
tonnu. Ša kurināmā patēriņam uz priekšu pieaugot, ta krājumu 
pietiks 75 gadiem, t. i. līdz 1985 g ! Tāļak ģeologi dara mūs 
uzmanigus, ka n a f t a s krājumu Ziemeļamerikā pietiks 50—60 ga­
diem, bet č i l i z a l p e t r a krājumiem jaizbeidzaas jau 1931. gadā. 
Šādu piemēru, protams, varētu pievest neskaitāmi daudz. 

Tā mēs redzam, ka, kaut gan matērija n e i z n ī k s t , ta tomēr 
z a u d ē savu v ē r t i b u , resp. izklīst vaj pieņem tālākai lietošanai 
nenoderigus veidus (kā piem. ogleklis, kad tas oksidejies par C0. 2). 
Un jau tagad, kamēr vēl nav par vēlu, mums nopietni jāpārdomā, 
kādā ceļā šis izklīšanas process novedams līdz minimumam un 
kādām jaunām vielām apmaināmas tās, kuru drīzā nākotnē mums 
pietrūks. 

Mēs līdz šim runājām tikai par matērijas p a r a s t i e m ķi - -^j^g"^ 
m i s k i e i n procesiem, resp. tādiem, kuros k a t r a a t s e v i š ķ a "gacija. 
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e l e m e n t a d a u d z u m s nemainās. Tomēr rādija, urāna un citu 
radioaktivu elementu piemēri māca, ka ari elementi v a r „zaudet 
savu vērtibu": smagāku elementu atomi pārvēršas vieglāku 
elementu atomos. Tā, urāns lēni pārvēršas rādijā, bet rādijs visu 
savu pārvērtibu beigās dod svinu un . . . hēliju. 

Elementa urāna vidējais dzīves ilgums ir 7 miljardi gadu. 
Pēc svina un urāna daudzumu samēra vecos minerālos, mēs ap­
rēķinājām šo minerālu vecumu un atradām 1—1,5 miljardu gadu 
(sal. 391. lp. p.). Tas nozīmē, ka tik daudz laika pagājis no ta 
brīža, kad zemes lode, kas senāk bij ugunsšķidra, bij atdzisusi 
tik tāļu, ka [uz tās sāka attīstities cieta čaula, no kuras atdalijas 
pirmie minerāli. Līdz tam laikam urāns un ta savienojumi at­
radās šķidrā vaj gāzejadā stāvoklī. N e r n s t s aprēķinājis, ka no 
ta momenta, kad zeme kā .miglājs" atrāvusies no saules, līdz 
cietas čaulas attīstības brīdim pagājis tik pat daudz laika, t. i. 
apm. 1,5 miljardu gadu. Tādā kārtā vispārigs mūsu planētas, kā 
individa, pastāvēšanas ilgums rēķināms apm. 3 miljardi gadu. 
Daudzi fakti liecina, ka šis skaitlis apmēram atbilst ari «saules 
vecumam", ja to skaitam no ta momenta, kad šis spīdeklis radās 
no .miglāja", pēdējā matērijai sabiezējot. Šajā laikā urānam, 
kā elementam, jau vajadzēja eksistēt, kas nebūt nerunā ari pretim 
ta dzīves ilgumam (7 miljardi gadu). 

Kosmogonija. Ceļas jautājums: .Kas bija senāk?" Viens no diviem. Vaj 
nu mums jāpieņem, ka tad urāns un citi ķimiskie elementi radās 
no vispasaules . c h a o s a " , neizprotamam apēkam nejauši iedarbo­
joties, kas pēc tam pazuda. Tad mums jāpielaiž vēl tāļak, ka 
visai mūsu pasaulei, sastāvošai no 87 mums pazīstamiem elemen­
tiem, ir aprobežots dzīves ilgums, pēc ka ta atkal izputēs 
. c h a o s ā " (kas sastāvēs, varbūt, no ūdeņraža kodoliem un no 
elektroniem). Tādā gadijienā fakts, ka mēs eksistējam, uzlūkojams 
vienkārši kā nejaušiba. 

No dabas zinātņu viedokļa daudz pieņemamāka ir otra 
hipotēze: ka līdz ar elementu sabrukumu, resp. d e z a g r e g a c i j u 
pasaulē norisinās ari pretējs process: lielāku atomu attīstīšanās 
no vienkāršākiem, varbūt, no ūdeņraža kodoliem un no brīviem 
elektroniem. 

Radioaktivo Vaj elementu radioaktivā sabrukuma process apgriezenisks? 
apgriezenfoa ^"k, P r ° b ' e m s > ^ a s jāatrisina nākošām paaudzēm. Viens ir 

skaidrs. Ja smago radioaktivo elementu atpakaļ iegūšana no to 
sabrukuma produktiem ir iespējama, — tad priekš tam j ā p a t ē r ē 
milzigi daudz e n e r ģ i j a s , jo, šiem elementiem sabrūkot, atdalās 
milzigi enerģijas daudzumi kā siltums. Tāļak, pamatojoties uz 
dinamiskā līdzsvara principa (I. s. 96. lp. p.), varam noteikti 
sacit, ka — ja elementu radioaktivā sabrukuma process ir ap-
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l ) Pēc Eddington 'a pētijumiem, pastāvigo zvaigžņu k o d o l u tempera­
tūra sasniedz vairāk miljonu grādu, kamēr ārējās čaulas temperatūra nav 
augstāka par 12000°, uz saules ta ir tikai 6000°. 

griezenisks — tad ša reakcija manāmi apgriežama tikai ļ o t i 
a u g s t ā s t e m p e r a t ū r ā s . 

Kādas šās temperatūras — to šimbrīžam vēl nezinām. 
N e r n s t s interesantā grāmatiņā ,Das Weltgebāude im Lichte der 
neueren Forschung" izsaka domas, ka ša temperatūra rēķināma 
vairākos desmitos miljonu grādu. Bet tik augsta temperatūra, 
pēc astrofizikaliem pētijumiem, nav pasaulē sastopama.!) 

Ja nu tomēr pielaižam, ka pasaules telpa satur matēriju, 
kaut ari ārkārtigi lielā atšķaidijumā, un ka pasaulē pastāv ap­
stākļi, kuros pa laikam vienā vaj otrā vietā var kodoli un elek­
troni kondensēties lielākos atomos, — no ta varam spriest, ka 
līdz ar matērijas dezagregaciju dabā norisinās ari elementu atomu 
attīstība. Un ja ari šis process norisinās ļoti reti, tas tomēr spēj 
kompensēt smago elementu pastāvigo pamazinašanos un veicināt 
mūsu pasaules a t j a u n o š a n o s . Vidējs matērijas blīvums piena 
ceļa sistēmā atbilst v i e n a u r ā n a a t o m a s a d a l ī j u m a m 
100 l i t r o s . J a šajā tilpumā viena miljarda gados rastos tikai 
viens urāna atoms, tad, pēc N e r n s t a aprēķiniem, ta pietiktu 
matērijas zuduma segšanai, kas rodas tai sabrūkot. 

Kādi šie apstākļi, kuros tas varētu notikt, mēs nezinām. 
Mēs nezinām pagaidām, kāds enerģijas veids izdara šo konden 
saciju. N e r n s t s domā, ka matērijas atomi izceļas no .ētera", 
kas pilda pasaules telpu, un pieņem, ka šis ēters satur sevišķu 
enerģijas krājumu, ko tas nosauc par „nul les e n e r ģ i j u " (jo ta 
paliek matērijā pat pēc matērijas atdzesēšanas līdz a b s o l ū t a i 
nullei). Bet iespējamas ari citas varbūtibas. Var piem. pielaist, 
ka pasaulē pastāv brīvi kodoli un elektroni, kas kustas dažādiem 
ātrumiem. Šie kodoli un elektroni pie zināma ātruma un kustibas 
virziena var savienoties atomos. 

No visām kosmogoniskām hipotēzēm mūsu uzskatus par zvaigžņu 
pasaules ēkas vēsturi šimbrīžam visvairāk apmierina ta hipotēze, izcelšanās, 
kas, līdz ar matērijas dezagregaciju, pielaiž elementu pastāvigu 
attīstīšanos. Mēs varam pat pielaist, sekojot šajā ziņā N e r n -
stam, ka pašā sākumā no B p i r m m a t e r i j a s " radās elementi, 
kuru atomsvari pārsniedz urāna atomsvaru. Šiem elementiem 
jābūt ārkārtigi radioaktīviem, jāsabrūk daudz ātrāki nekā urānam 
un torijam. Virs zemes tie sen jau pazuduši un tāpēc mums 
nav pazīstami. Šie smagie elementi rada vispirms « m i g l ā j u s " , 
bet pēc tam kondensējoties — visspožākās b a l t ā s z v a i g z n e s . 
Baltā gaisma liecina par šo spīdekļu augsto temperatūru, kura 
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rodas siltumam atdaloties stipri radioaktivo elementu sabrukuma. 
Daļa ša siltuma caur izstarojumiem izklīst pasaules telpā, zvaigžņu 
temperatūra pamazam krītas un baltās zvaigznes kļūst dze l ­
t e n a s . Šādā stāvoklī atrodas patlaban mūsu saule, kuras iekšienē, 
domājams, vēl tagad notiek radioaktivu elementu sabrukums 
(kaut gan stipri radioaktivie elementi, kuru kārtibas skaitļi pār­
sniedz 92, acimredzot, jau pazuduši). Tāļak šās zvaigznes, pa­
mazam atdziestot, kļūst s a r k a n a s un ar laiku nodziest. Tā kā 
līdz ar sistēmas enerģijas pamazinašanos ari tās masa pamazinās, 
tad šeit ari meklējams iemesls zvaigžņu matērijas izklīšanai telpā. 
Šis periods, pēc astronomu aprēķiniem, aptver 10 9 līdz 1 0 1 3 gadu. 

Apkārtriņķo- Debess spīdekļi tādā kārtā pasaulē pastāvigi piedzimst un 
jums daba. p a s tāvigi mirst. Pastāvigi rodas telpā radioaktivi atomi. No 

atomiem attīstās miglāji, no miglājiem — zvaigznes. Un līdz ar 
atomu rašanos izceļas jauni enerģijas sakrāšanās centri. Siltums, 
kas atdalās radioaktiviem elementiem sadaloties, ir jauns neiz­
sīkstošs kustības un darba avots, un attālina pasaules nāves 
draudus, kas pamatojas uz debess spīdekļu atdzišanu. Patiesibā 
pasaules entropijas pieaugšana nav nekas cits, kā masu kustibu 
pakāpeniska pārvēršanās nekārtigā molekulu, atomu un elektronu 
kustibā. Un nekas nenorāda, ka šai kustibai jākļūst v i e n m ē ­
r ī g a i . Gluži otrādi: gāžu kinētiskā teorija pielaiž, ka dotā 
gāzes tilpumā pat p a s t ā v ī g ā t e m p e r a t ū r ā molekulas un 
atomi kustas d a ž ā d i e m ā t r u m i e m , Un te nu, lūk, jāpie­
laiž, ka dabā pastāv apstākļi, kuros atomi un to sastāvdaļas 
(kodoli un elektroni) ar lielākiem ātrumiem nekā vidējiem, var 
sakrāties, radot augstāka potenciāla enerģijas centrus. Un tāpēc 
līdz ar matērijas un enerģijas izklīšanu, neatkarigi no mums, var 
norisināties enerģijas regulācija un augstākas vērtibas matērijas 
tapšana. Ar to draudi par .pasaules siltuma nāvi" tiek aizbīditi 
bezgalibā. Mūsu elementu pasaulei nav sākuma un nav ari gala. 

Dzīvibas izcelšanās. 

Oglekļa No visiem 87 pazīstamiem elementiem tikai v i e n a m pie-
stāvokfi's8 m i t s e v i š k ā s P ē J a r a ( * i t l o t i s a l i k t a s molekulas, sastāditas no ša 

elementa garām virknēm, kas savienotas vairākiem citu elementu 
atomiem. Šis elements ir o g l e k l i s . Domājams, ša izcilus 
spēja, kas nav sastopama nevienā citā elementā, ir svarigakais 
faktors visu to vielu uzbūvē, kuras atrodas dzīvā šūniņā. Gan 
patiesibā šāda īpašiba piemīt ari tuvākam oglekļa analogam — silī­
cijam. Tāpēc daži zinātnieki pielaida, ka iespējams realizēt dzīvu 
matēriju, kurā kā sastāvdaļa atrastos silicijs. Tomēr 40. lekcijā 
mēs redzējām, ka silicija spēja radit saliktus savienojumus attie­
cināma tikai uz tiem s k ā b e k ļ a savienojumiem, kuri ar savu stabi-
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litati un ķimiski inerto raksturu nav noderigi to procesu realizē­
šanai, kurus esam paraduši saukt par dzīvi. Un tāpēc hipotēze 
par silicija organiskās pasaules iespējamibu pagaidām atmetama, 
kā pārak tālu stāvoša no patiesibas. 

Nav tomēr jāšaubās, ka ogleklis, kā sastāvdaļa atrodas, ne Dzīvibas 
tikai virs zemes, bet ari uz citām planētam. To pierāda meteoru spektro- v i r s z e m e s . 
skopiski pētijumi un analizē. Aiz ša iemesla dabigi rodas jau­
tājums, vaj ari uz citām planētam pastāv dzīvas būtnes, varbūt 
ari cilvēki un pat vēl augstāki radījumi nekā mēs? 

Šāds jautājums vēl jo vairāk tāpēc pamatots, ka dzīviba 
virs zemes varēja parādities samērā vēlā periodā, un proti: pēc 
tam, kad zemes virsa bija atdzisusi zem 100°, jo ir zināms, ka 
augstākā temperatūrā neviens dzīvs radījums nespēj dzīvot. Pēc 
zemes lodes atdzišanas ātruma N e r n s t s aprēķinājis, ka tas va­
rējis notikt ne ātrāki, kā 600 miljonu gadu atpakaļ. Ģeologi 
rēķina, ka dzīviba uz mūsu planētas pastāv 400 miljonu gadu. 
Tāļak, lai dzīviba varētu rasties, bij nepieciešama ciāna, oglekļa, 
oksida, sērūdeņraža un citu nāvigo gāžu izzušana, kuras toreiz 
atmosfērā bij pārsvarā, bij nepieciešams brīvs skābeklis lielākos 
daudzumos. Senāk skābeklis atmosfērā iztrūka, jo pēdējā atradās 
reducējošas gāzes. 

Bez šaubām, dzīviba vispirms radās ūdenī: jūrās un oke­
ānos. Varbūt, kā visvienkāršākās būtnes: alģijas un amēbas, ^ " t a n e a 
Bet kā ta radās? Šeit atkal iespējamas divas hipotēzes. Rēc 
vienas — dzīvā matērija cēlusies no nedzīvās jeb, citiem vārdiem, 
notikusi p a š d z i m š a n a (generatio spontanea). Kaut ari šajā 
hipotēzē nav neka neiespējama, tomēr to nevar izskaidrot, kāpēc 
šāda pašdzimšana šimbrīžam nekad un nekur nav novērota. Ne 
tikai dabā, kur patlaban, varbūt, nav tādu apstākļu, kas 400,000,000 
gadu atpakaļ nedzīvo matēriju pārvērta dzīvā, — bet ari zinātnieku 
laboratorijās, kur ša problēma atrisināšanai ziedots daudz pūļu. 
Acimredzot, jāatzīst, ka šāda pāreja varēja notikt tikai sevišķos 
apstākļos, kādus mūsu laikos nav iespējams realizēt. Vaj ari 
jāpieņem otra hipotēze: o m n e v i v u m e v ivo (viss dzīvajs cēlies 
no dzīva). 

Zinātnes pašreizējā stāvoklī otrā hipotēze jāuzlūko kā pa­
reizākā, kaut šajā ziņā fnums rūgti atzīties mūsu pilnigā bezspē­
cībā. Tad nu ceļas otrs jautājums: no kurienes radās virs zemes 
pirmās dzīvās būtnes? 

Lords K e l v i n s (Kelvin) izsaka domas, ka pasaulē ir daudz Vaj planētas 
planētu tādos klimatiskos apstākļos, kuros dzīve iespējama, un ^masT 
telpā klejo bezgala daudz meteoru, kas līdzi nes augu un dzīv­
nieku sēklas. Nokļuvušas virs zemes, šās sēklas radīja pirmās 
dzīvās būtnes, kas tāļakā evolūcijā izveidojās augstākās stādu un 
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dzīvnieku sugās, pēdējās'ieskaitot ari cilvēku. Uz to A r e n i u s s 
aizrāda, ka meteori, atmosfēras augstākiem slāņiem cauri skrejot, 
stipri nokaist, kāpēc sēklām (sporām) jāaiziet bojā. Viņš uzskata 
par pieņemamāku, ka sēklas lido telpā kā k o s m i s k i p u t e k ļ i . 

A r e n i u s s pieņem, ka zemāko organismu mikroskopiskās 
sporas zem s a u l e s s p i e d i e n a atdalās no planētam. Pasaules 
telpā klejojot, šās sporas atrodas ļoti zemā temperatūrā — 220° 
un zemāk. Tomēr bioloģiskie pētijumi pierādījuši, ka bak­
tēriju sporas nezaudē augšanas un vairošanās spējas pat 
pie — 252° (šķidrā ūdeņradī). Nav izslēdzama pat varbūtiba, 
ka šāda zema temperatūra labvēliga sporu uzglabāšanai ilgus 
gadus, kamēr, nokļūdamas uz citu planētu, kur dzīvām būtnēm 
piemēroti apstākļi, tās sāk vairoties. Tāda kārtā domājams, ka 
ari uz mūsu planētu nokļuva pirmie dzīvibas elementi no ā r i e ­
n e s , bie elementārie organismi ilgos ģeoloģiskos periodos pa­
kāpeniski attīstijas un rādija to lielo sugu dažadibu, kādu pat­
laban novērojam mūsu augu un dzīvnieku valstī. 

Marsa Otrs jautājums: vaj iespējams pierādit, ka ari uz citām pla-
iedzīvotaji. netam pastāv dzīvas būtnes? Daži astronomi, piem. pazīstamais 

šās zinātnes popularizētājs, F l a m a r i o n s (Flammarion) — no­
teikti apgalvo, ka uz Marsa dzīvo cilvēki un pat vēl augstākas 
būtnes ar ļoti lielu inteliģenci. Šāda pārlieciba dibināta uz to, 
ka teleskopā uz Marsa redzams ļoti daudz pareizu liniju, kas iet 
taisni un šķērsam. Tās ir — pazīstamie M a r s a k a n ā l i , kurus 
turienes iedzīvotāji it kā esot radijuši satiksmes uzlabošanai. 

Tomēr ļoti rūpigi pētijumi un fotogrāfiskie uzņēmumi šādu 
uzskatu apgāza. Vispirms izrādijas, ka šiem .kanāliem" nebūt 
nav tik pareiza struktūra, kādu to iztēloja pirmie pētnieki. Ir 
pierādams, ka šādu ainu dotu ari zeme, ja to novērotu no Marsa. 
Pēc jaunākiem uzskatiem, šie kanāli nav nekas cits, kā platas un 
dziļas garozas p l a i s a s , kas radušās planētai pamazam atdziestot, 
zemes trīsēs, kuras iziet no noteiktiem centriem. 

Pamatojoties uz Marsa un zemes atmoSferu mitrumu salīdzi­
nājumu (spektrālanalīzes ceļā), astronoms K e r n p b e l s (Campbell) 
nāca pie slēdziena, ka Marsa v i d ē j ā temperatūra nav augstāka 
par — 40°. Ta vasara uz ekvatora sasniedz tikai — 27°. Aiz 
ša iemesla grūti iedomāt, ka šādos klimatiskos apstākļos varētu 
pastāvēt augi un a u g s t ā k i e dzīvnieki. Tikai polāros apga­
balos, kur temperatūra vasarā paceļas virs 0°, var vēl mitināties 
zemāki stādi un dzīvnieki, kuri pārējos gada laikus pavada 
.ziemas miegā". 

Vēl ļaunāki klimatiskie apstākļi ir uz citām planētam un uz 
mēneša. M ē n e s i s ir milzigs tuksnesis, pārklāts apdzisušiem vul­
kāniem, kam nemaz nav atmosfēras. Dzīvība uz ta nav iespējama. 
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Tikai vienai no visām saules sistēmas planētam ir tādi 
klimatiskie apstākļi, kuros iespējama dzīviba. Ta ir — V e n e r a , 
kuras vidējā temperatūra augstāka par mūsējo (47°). Kāds šai 
temperatūru starpibai iespaids uz stādiem — šimbrīžam grūti 
pateikt. 

Pirmā palīdziba nelaimes gadijumos 
laboratorijā.*) 

ficu ievainojumi: Katrā gadijumā vispirms ieteicams aci iz­
skalot ar tekošu ūdeni; šam nolūkam lietojama ari šļirckolba. 

Ja uz miesu vaj drēbēm uzlīst kodīgais sārms vaj skābe, 
vispirms aplietā vieta ātri jānoslauka ar sausu lupatu un tūliņ 
zem ūdens krāna jānoskalo ar ūdeni. 

Apdegumu brūces: Aptinamas ar spirtā samērcētu tīru 
drēbi, iesmērējamas ar kaļķa linimentu vaj borvazelinu. Mazākos 
apdegumos pamazina sāpes un labu iespaidu atstāj kālija per-
manganata ūdens šķīdums. 

K a ļ ķ a l i n i m e n t a p a g a t a v o š a n a . 
Lineļļu 100,0 
Kaļķūdeni 100,0 

samaisa stipri saskalojot. 
B o r v a z e l i n a p a g a t a v o š a n a . 

Pulverī sasmalcināta borskābe 10,0 
Baltais vazelins 90,0 

Brūces, kas rodas apdedzinoties ar fosforu, ļoti sāpigas un 
ari bīstamas, ja tajās iekļūst fosfors. Sekošs maisījums, brūcē 
iesmērēts, pamazina sāpes un atstāj labu iespaidu: 

Sudraba nitrāts . . . 3,0 
Destilēts ūdens . . . 4,0 
Terpentina eļļa . . . 4—6 pilieni. 

Tāļak ieteicams aluminija metāla aptinums, pēc tam bor-
vazelins. 

A l u m i n i j a a c e t a t a š ķ ī d u m a p a g a t a v o š a n a . 
Aluminija sulfāts . . . . 100,0 
Kalcija karbonāts. . . . 46,0 
Atšķaidita etiķskābe. . . 120,0 
Odens pēc vajadzības. 

Aluminija sulfātu izšķīdina (bez sildišanas) apm. 270 daļās 
ūdens, šķīdumu filtrē un atšķaida ar ūdeni līdz īpatnējam 
svaram = 1,152. Caurspīdigā šķīdumā (367 daļās) lej, pastāvigi 
maisot, ar 60 daļām ūdens samaisītu kalcija karbonātu, un pēc 
tam maisijumam pamazam pielej atšķaiditu etiķskābi. Šo maisi-

*) Pēc prof. Vanino, Handbuch der prāparativen Chemie, 1921. 
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jumu vaļējā traukā, pa laikam apmaisot, tura tik ilgi, kamēr vairs 
nav novērojama gāzes burbulišu atdalīšanās. Tad nogulsni at­
dala no šķīduma, pēdējo nofiltrē un atšķaida ar ūdeni līdz blī­
vumam: 1,044—1,048. 

Saspiedumu brūces: Saspiesto vietu (kas nav pušu) aptin 
ar svina ūdenī pamērcētu drēbi. 

S v i n a ū d e n s p a g a t a v o š a n a . 
Svina acetats . . . . 1,0 
Destilēts ūdens . . . 49,0. 

Pirms lietošanas saskalot. 
iegriežami: Iegriezumu brūces ieteicams apliet ar jod-

tinkturu. 
J o d t i n k t u r a s p a g a t a v o š a n a . 

Jods 10,0 
Alkohols (90°i 0) . . 100,0. 

Ari sublimata šķīdums šādos gadījumos ir noderigs un 
dzelzs chlorida vate, ko pagatavo tīru vati samērcējot konc. feri-
chlorida ūdens šķīdumā. 

S u b l i m a t a š ķ ī d u m a p a g a t a v o š a n a . 
Merkurichlorids . . . 1,0 
Destilēts ūdens . . , 1000,0. 

Asiņojumi: Lielākos asiņojumu gadījumos vispirms jāmē­
ģina asiņošanu apturēt, ar tīru kabatas drānu stipri uzspiežot uz 
asiņojošo vietu. Ievainotais loceklis jāpaceļ augstāk un cieši 
jāpārsien. Kādu lielāku dzīslu ievainojot (asinis pulsējoši nāk 
no brūces), nepieciešams e l a s t i g s p ā r s ē j u m s (gumijas šļūtene, 
elastīgi bikšturi u. t. t.) virspus asiņojuma, t. i. starp brūci un 
sirdi. Pareizi, pietiekoši cieši un vairākkārt aptinot, asiņojumam 
tūliņ jāapstājas. Pēc tam jāgriežas pie ārsta, jo nedrīkst tā 
nosietu locekli ilgāk par 3—4 stundām atstāt. 

Pretlīdzekļi. 
A n t i d o t a . 

Pret amonjaku: etiķūdens, sastāvošs no 20 daļām galda 
etiķa un 200 daļām ūdens. Jārij Iedus gabaliņi. 

Pret kodigiem sārmiem: kā pret amonjaku, vaj l°ļ 0 vīn-
skābes šķīdums. Pēc tam mandeļu eļļa. 

Pret antimona preparātiem: tanina šķīdums (apm. 3 daļas 
uz 160 daļām ūdens). Ieņemt pa ēdamai karotei. 

Pret antimonūdeņradi: kā pret arsenūdeņradi. 
Pret arsenu : kuņģa pamatīga Izskalošana, jālieto t. s. anti-

dotum arsenici, ko pagatavo no ferisulfata un magnija oksida: 
ferisulfata šķīdums (Liquorferri sulfurici oxydati) 100,0īpat .sv.=1,43) 
ūdens 250,0. 
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Atsevišķi samaisa 
dedzināto magnēziju . . . . 15,0 
destilēto ūdeni 250,0. 

Šo maisijumu nelielām porcijām lej dzelzs šķīdumā, pēdējo 
dzesējot. No šādi iegūtā šķīduma dod 2—4 ēdamas karotes siltā 
ūdenī pēc katrām četrām stundām. 

Pēc austriešu farmakopejas priekšrakstiem lietojama tikai 
dedzinātā magnēzija, iemaisot to siltā destilētā ūdenī (75 daļas 
MgO uz 500 daļām ūdens). 

Pret arsenūdenradi: Svaigs gaiss. Skābekļa ieelpošana. 
Nāveklis iedarboties sāk pēc dažām stundām. 

Pret broma tvaikiem: Ieožams atšķaidits amonjaks, alkohols. 
Ar bromu sanāvejoties iekšķigi, ieteicams ieņemt dedzinātās 
magnezijas maisijumu ūdenī. Skatāt skābes! 

Pret chlora tvaikiem: kā pret broma tvaikiem. 
Pret chlorūdeņraža tvaikiem: kā pret broma tvaikiem. 
Pret cianidiem un zilskābi: Svaigs gaiss; māksliga elpo­

šana, ja iespējams, ieelpot skābekli. Auksti aplējumi vaj miesas 
masāža; melna kafeja. 

Pret dzīvsudraba savienojumiem: Vemzāles, olbaltums, dzelzs 
pulveris (Ferrum reductum), piens, tanina šķidums. 

Pret fosforu: vara sulfāts (1 daļa) uz 500 daļām ūdens. 
Pret fosgenu: skābekļa ieelpošana. 
Pret fosforūdeņradi: kā pret arsenūdenradi. 
Pret nitro-gāzem: jādzer chloroformūdens: 3—5 pilieni uz 

1 ūdens glāzi un vislielākais 3 reizas pēc katrām 10 minūtēm. 
Ieelpojams skābeklis. 

Pret skābēm: ieteicams magnija oksida maisījums ar ūdeni 
(10,0 MgO un 150H 2 O). Pirms lietošanas sakratāms. 

Pret sudraba preparātiem: vāramā sāļa šķīdums. 
Pret sērūdeņradi: Sērūdeņradis, lielos vairumos ieelpots, no­

nāvē gandrīz tik pat ātri kā zilskābes gāze. Kā pretlīdzeklis 
noder skābekļa māksliga ieelpošana. 

Pret tvana gāzi: svaigs tīrs gaiss ; māksliga elpošana; 
melna kafeja. 

P i e z ī m e : Ieelpojamā skābekli nedrīkst atrasties chlora un 
slāpekļa savienojumi. Šam nolūkam skābekli, ko pagatavo no 
kālija chlorata un mangāna peroksida vienādu daudzumu mai­
sījuma, laiž caur nātrija tiosulfata šķīdumu. 

D u p o n t ' s savā laikā ieteica ārstniecibas nolūkiem skābekli 
pagatavot no perhidrola, tīra mangāna peroksida klātbūtnē, 
aukstumā. 
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T a b e I e 367, 

S ā l s s k ā b e s ūdens š ķ ī d u m u b l ī v u m i 

B l ī v u m s 
100 grami satur 

pie 15° HC1: 

1,000 0,1 
1,007 1,5 
1,014 2,9 
1.022 . 4,5 
1,029 5,8 
1,036 7,3 
1,044 8,9 
1,052 10,4 
1,060 12,0 
1,067 13,4 
1,075 15,0 
1,083 16,5 
1,091 18,1 
1,100 19,9 
1,108 21,5 
1,116 23,1 
1,125 24,8 
1,134 26,6 
1,143 28,4 
1,152 30,2 , 
1,157 31,2 
1,161 32,0 
1,166 33,0 
1,171 33,9 
1,175 34,7 
1,180 35.7 
1,185 36.8 
1,190 37,9 
1,195 39,0 
1,199 39,8 
1,205 41,2 
1,210 42,4 
1,212 42,9 gr. 
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T a b e I e 368. 
S ē r s k ā b e s ū d e n s š ķ ī d u m u b l ī v u m i . 

Blī­ 100 grami satur Blī­ 100 grami satur Blī­ 100 grami satur vums 
pie 15» 

100 grami satur 
vums 

pie 150 

100 grami satur 
vums 

pie 150 

100 grami satur vums 
pie 15» °/ 0 SO 3 °/o H 2 S 0 4 

vums 
pie 150 o/0SOsļo/0 НгБГЛ 

vums 
pie 150 

°/ 0 SO s °/o H 2SO, 

1,000 0,07 0,09 1,275 
* 

29,62 36,29 1,550 52,46 64,26 
1,C05 0,68 0,83 1,280 30,10 36,87 1,555 52,79 64,67 
1,010 1,28 1,57 1,285 30,57 37,45 • 1,560 53,12 65,08 
1,015 1,88 2,30 1,290 31,04 38,03 1,565 53,46 65,49 
1,020 . 2,47 3,03 1,295 31,52 38,61 1,570 53,80 65,90 
1,025 3,07 3,76 1,300 31,99 39,19 1,575 54,13 66,30 
1,030 3,67 4,49 1,305 32,46 39,77 1,580 54,46 66,71 
1,035 4,27 5,23 1,310 32,94 40,35 1,585 54,80 67,13 
1,040 4,87 5,96 1,315 33,41 40,93 1,590 55,18 67,59 
1,045 5,45 6,67 1,320 33,88 41,50 1,595 55,55 68,05 
1,050 6,02 7,37 1,325 34,35 42,08 1,600 55,93. 68,51 
1,055 6,59 8,07 1,330 34,80 42,66 1,605 56,30 68,97 
1,060 7,16 8,77 1,335 35,27 43,20 1,610 Sti.fkS 69,43 
1,065 7,73 9,47 1,340 35,71 43,74 1,615 57,05 69,89 
1,070 8,32 10,19 1,345 36,14 44,28 1,620 57,40 70,32 
1,075 8,90 10,90 1,350 36,58 44,82 1,625 57,75 70,74 
1,080 9,47 11,60 1,355 37,02 45,35 1,630 58,09 71,16 
1,085 10,04 12,39 1,360 37,45 45,88 1,635 58,43 71,57 
1,090 10,60 12,99 1,365 37,89 46,41 1,640 58.77 71,99 
1,095 11,16 13,67 1,370 38,32 46,94 1,645 59,10 72,40 
1.100 11,71 14,35 1,375 38,75 47,47 1,650 59,45 72,82 
1,105 12,27 15,03 1,380 39,18 48,00 1,655 59,78 73,23 
1,110 12,82 15,71 1,385 39,62 48,53 1,660 60,11 73,64 
1,H5 13,36 16,36 1,390 40,05 49,06 1,665 60,46 74,07 
1,120 13,89 17.01 1,395 40,48 49.59 1,670 60,82 74,51 
1,125 14,42 17,66 1,400 40,91 50,11 1,675 61,20 74,97 
1,130 14,95 18,31 1,405 41,33 50,63 1,680 61,57 75,42 
1 135 15,48 18,96 1,410 41,76 51,15 1,685 61,93 75,86 
1,140 16,01 19,61 1,415 42,17 51,66 1,690 62,2= 76,30 
1,145 16,54 20,26 1,420 42,57 52,15 1,695 62,64 76,73 
1,150 17,07 20,91 1,425 42,96 52,63 1,700 63,00 77,17 
1,155 17,59 21,55 1,430 43,36 53,11 1,705 63,35 77,60 
1,160 18,11 22.19 1,435 43,75 53,59 1,710 63,70 78,04 
1,165 18,64 22,83 1,440 44,14 54,07 1,715 64,07 78,48 
1,170 19,16 23,47 1,445 44,53 54,55 1,720 64,43 78,92 
1,175 19,69 24,12 1,450 44,92 55,03 1,725 64,78 79,36 
1,180 20,21 24,76 1,455 45,31 55,50 1,730 65,14 79,80 
1,185 20,73 25,40 1,460 45,69 55,97 1,735 65,50 80,24 
1,190 21,26 26,04 1,465 46,07 56,43 1,740 65,86 80,68 
1,195 21,78 26,68 1,470 46,45 56,90 1,745 66,22 81,12 
1,200 22,30 27,32 1,475 46,83 57,37 1,750 66,58 81,56 
1,205 22,82 27,95 1,480 47,21 57,83 1,755 66,94 82,00 
1,210 23,33 28,58 1,485 47,57 58,28 1,760 67,30 82,44 
1,215 23,84 29,21 • 1,490 47,95 58,74 1,765 67,65 82,88 
1,220 24,36 29,84 1,495 48,34 59,22 1,770 68,02 83,32 
1,225 24,88 30,48 1,500 48,73 59,70 1,775 68,49 83,90 
1,230 25,39 31,11 1,505 49,12 60,18 1,780 68,98 84,50 
1,235 25,88 31,70 1,510 49,51 60,65 1,785 69,47 85,10 
1,240 26,35 32,28 1,515 49,89 61,12 1,790 69,96 85,70 
1,245 26,83 32,86 1,520 50,28 61,59 1,795 70,45 86,30 
1,250 27,29 33,43 1,525 5C.66 62,06 .1,800 70,94 86,90 
1,255 27,76 34,00 1,530 51,94 62,53 1,805 71,50 87,60 
1,260 28.22 34,57 1,535 51,43 63,00 1,810 72,08 88,30 
1,265 28,69 35,14 1,540 51,78 63,43 1,815 72,69 89,05 
1,270 29,15 35,71 1,545 52,12 63,85 1,820 73,51 90,95 
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T a b e I e 369. 

S l ā p e k ļ s k ā b e s ū d e n s š ķ ī d u m u b l ī v u m i . 

Blīvums °lo Blīvums °/o Blīvums 0/» 

pie 15° HNO s pie 15° H N 0 3 pie 15° HNO s 

1,000 0.10 1,205 33,09 1,410 67,50 
1,005 1,00 1,210 33,82 1,415 68,63 
1,010 1,90 1,215 34,55 1,420 69,80 
1,015 2,80 1,220 35,28 1,425 70,98 
1,020 3,70 1.225 36,03 1,430 72.17 
1,025 4,60 1,230 36,78 1,435 73,39 
1,030 5,50 1,235 37,53 1,440 74,68 
1,035 6,38 1,240 38,29 1,445 75,98 
1,040 7,26 1,245 39,05 1,450 77,28 
1,045 8,13 1,250 39,82 1,455 78,60 
1,050 8,99 1,255 40,58 1.460 79,78 
1,055 9,84 1,260 41,34 1,465 81,42 
1,060 10,68 1,265 42,10 1,470 82,90 
1,065 11,51 1,270 42,87 1,475 84,45 
1,070 12,33 1,275 43,64 1,480 86,05 
1,075 13,15 1,280 44,41 1,485 87,70 
1,080 13,95 1,285 45,18 1,490 89.60 
1,085 14,74 1,290 45,95 1,495 91,60 
1,090 15,53 1,295 46,72 1,500 94,09 
1,095 16,32 1,300 47,79 1,501 94,60 
1,100 17,11 1.305 48,26 1,502 95,08 
1,105 17,89 1,310 49,07 1,503 95,55 
1.110 18,67 1,315 49,89 1,504 96,00 
1,115 19,45 1,320 50,71 1,505 96,39 
1,120 20,23 1,325 51,53 1,506 96,76 
1,125 21,00 1,330 52,37 1,507 97,13 
1,130 21,77 1,335 53,22 1,508 97,50 
1,135 22.54 1,340 5 4 , 0 7 . 1,509 97,84 
1,140 23,31 1,345 54,93 1,510 98,10 
1 1 4 5 24,01 1.350 55,79 1,511 98,32 
1,150 24,84 1,355 56,66 1,512 98,53 
1,155 25,60 1.360 57,57 1,513 98,73 
1,160 26,36 1,365 58,48 ' 1,514 98,90 
1,165 27,12 1,370 59,39 1,515 99,07 
1,170 27,88 1,375 60,30 1,516 99,21 
1,175 28,63 1,380 61,27 1,517 99,34 
1,180 29,38 i ,385 62,24 1,518 99,46 
1,185 30,13 1,390 63,23 1,519 99,57 
1,190 30,88 * 1,395 • 64,25 1,520 99,67 
1,195 31.62 1,400 ' 65,30 
1,200 32,36 1,405 66,40 
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T a b e I e 370. 
A m o n j a k a ū d e n s š ķ ī d u m u b l ī v u m i . 

Blīvums pie 15° °/o NHs Blīvums pie 15° °/o NHs 

1,000 0,00 0,940 15,63 

0,998 0,45 0,938 16,22 

0,996 0,91 0,936 16,82 

0,994 1,37 0,934 17,42 

0,992 1,84 0,932 18,03 

0,990 2,31 0,930 18,64 

0,988 2,80 0,928 19,25 

0,986 3,30 0,926 19,87 

0,984 3,80 0,924 20,49 
0,982 4,30 0,922 21,12 
0,980 4,80 0,920 21,75 

0,978 5,30 0,918 22,39 
0,976 5,80 0,916 23,03 
0,974 6,30 0,914 23,68 
0,972 6,80 0,912 24,33 
0,970 7,31 0,910 24,99 
0,968 7,82 0,908 25,65 
0,966 8,33 0,906 26,31 
0,964 8,84 0,904 26,98 
0.962 9,35 0,902 27,65 
0,960 9,91 0,900 28,33 
0,958 10,47 0,898 29,01 
0,956 11,03 0,896 . 29,69 
0,954 11,60 0,894 30,37 
0,952 12,17 0,892 31,05 
0,950 12,74 0,890 31,75 
0,948 13,31 0,888 32,50 
0,946 13,88 0,886 33,25 
0,944 14,46 0,884 34,10 
0,942 15,04 0,882 34,95 
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T a b e l c 371. 
N ā t r i j a h i d r o k s i d a ū d e n s š ķ ī d u m u b l ī v u m i , 

Blīvums 
pie 15° 

7 ° 
NaOH 

Blīvums 
pie 15° 

% 
NaOH 

Blīvums 
pie 15° NaOH 

1,007 
1,014 
1,022 
1,029 
1,036 
1,045 
1,052 
1,060 
1,067 
1,075 
1,083 
1,091 
1,100 
1,108 
1,116 
1,125 
1,134 

0,61 
1,20 
2,00 
2,71 
3,35 
4,00 
4,64 
5,29 
5,87 
6,55 
7,31 
8,00 
8,68 
9,42 

10,06 
10,97 
11,84 

1,142 
1,152 
1,162 
1,171 
1,180 
1,190 
1,200 
1,210 
1,220 
1,231 
1,241 
1,252 
1,263 
1,274 
1,285 
1,297 
1,308 

12,64 
13,55 
14,37 
15,13 
15,91 
16,77 
17,67 
18,58 
19,58 
20,59 
21,42 
22,64 
23,67 
24,81 
25,80 
26,83 
27.80 

1,320 
1,332 
1,345 
1.357 
1,370 
1,383 
1,397 
1,410 
1,424 
1,438 
1,453 
1,468 
1,483 
1,498 
1,514 

28,83 
29,93 
31,22 
32,47 
33,69 
34,96 
36,25 
37,47 
38,80 
39,99 
41,41 
42,83 
44,38 
46,15 
47,60 

T a b e I e 372. 
K ā l i j a h i d r o s k i d a ū d e n s š ķ ī d u m u b l ī v u m i . 

Blīvums 
pie 15° KOH 

Blīvums 
pie 15° KOH 

1,007 
1,014 
1,022 
1,029 
1,037 
1,045 
1,052 
1,060 
1,067 
1,075 
1,083 
1,091 
1,100 
1,108 
1,116 
1,125 
1,134 
1,142 
1,152 

0,9 
1,7 
2,6 
3,5 
4,5 
5,6 
6,4 
7,4 
8,2 
9,2 

10,1 
10,9 
12,0 
12,9 
13,8 
14,8 
15,7 
16,5 
17,6 

1,162 
1,171 
1,180 
1,190 
1,200 
1,210 
1,220 
1,231 
1,241 
1,252 
1,263 
1,274 
1,285 
1,297 
1,308 
1,320 
1,332 
1,345 
1,357 

18,6 
19,5 
20,5 
21,4 
22,4 
23,3 
24,2 
25,1 
26,1 
27,0 
28,0 
28,9 
29,8 
30,7 
31,8 
32,7 
33,7 
34,9 
35.9 

Blīvums 
pie 15° 

°/o 
KOH 

1,370 
1,383 
1,397 
1,410 
1,424 
1,438 
1,453 
1,468 
1,483 
1,498 
1,514 
1,530 
1,546 
1,563 
1,580 

'1,597 
1,615 
1,634 

36,9 
37,8 
38,9 
39,9 
40,9 
42,1 
43,4 
44,6 
45,8 
47,1 
48,3 
49,4 
50,6 
51,9 
53,2 
54,5 
55,9 
57,5 
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Barita ūdens I , 43. 
Batavijas asaras I I , 243. 
Bāzes I , 3 3 , 4 3 , 1 0 0 , 1 5 8 , 338. 
Bengaliskās ugunis I , 333. 
Berilati I I , 103. 
Berilija atrašanās I I , 102. 

chlorids I I , 103. 
fluorids I I , 103. 
hidroksids I I , 103. 
karbonāts I I , 104. 
oksids I I , 103. 

Berilija sulfāts I I , 104. 
Berilijs I I , 102. 
Berilskābe I I , 103. 
Berlines zilums I , 268.; 11,415. 
Bertolē sāls I , 2 4 3 , 3 2 4 , 331. 

3 3 3 , 334. 
Besemera process I I , 403. 

konvertors I I , 403. 
„Beta" stari I I , 146. 
Bezdūmu pulveris I , 195. 
Bismuta chlorids I I , 326. 

„ hidroksids I I , 326. 
, izotopi I I , 327. 

nitrāts I I , 326. 
sulfāts I I , 326. 
sulfids I I , 326. 
tctroksids I I , 327. 

Bismuthi magisterium I I , 326. 
Bismuthurn subgallicum I I , 327. 
Bismutila savienojumi I I , 326. 
Bismuts I I , 324. 
Bismutskābe I I , 327. 
Bismutūdeņradis I I , 325. 
Blanc-fixe I I , 126. 
Blīvums, absolūtais un relativais 

I , 73. 



Boksits [., 147. 
Bora Chlorids I I , 213. 

, fluorids I I , 213. 
Boraka pērle I I , 211. 
Boraks I I , 5.. 1 7 , 207. 
Borani I I , 208. 
Bora nitrids I I , 213. 
Borati II., 211. 
Bora trioksids I I , 209. 
Boridi I I , 208. 
Boroetans I I , 208. 
Borofluorūdenraža skābe I I , 213. 
Borovolframskābe I I , 386. 
Borpārskābe un perborati I I , 212. 
Bors I I , 207. 
Borskābe I , 286., 288.; II. 2 0 7 , 

209. 
Borskābes esteri I I , 210. 
Borūdeņradis I I , 208. 
Brauna kustiba I , 224. 
Braunits I I , 393. 
Bremenes zilā krāsa I I , 80. 
Britanijas metāls I I , 319. 
Bromapskābe I , 353. 
Brometilens I , 244. 
Bromidu elekrtolize I , 354. 
Bromidu reakcijas I , 3 5 2 , 353. 
Broŗnķalijs I I , 52. 
Broms I , 3 4 6 , 3 4 7 , 3 4 8 , 351. 
Bromskābe I , 354. 
Bromskābes reakcijas 1 , 354. 
Bromsudrabs I I , 8 9 , 91. 
Bromūdeņradis I , 3 4 6 , 3 5 1 , 352. 
Bronza I I , 75. 
Bunzena deglis I , 2 4 2 , 243. 

c. 
Cēlgāzes I , 4 2 , 136.; II. 436. 
Cēlmetāli I , 4 2 , 251.; I I , 424. 
Cements I I , 247. 
Cerija izlietošana II , 232. 

„ reakcijas II , . 231 . 
Cerijs, atdališana un iegūšana 

I I , 231 . 

Cerisavienojumi I I , 232. 
Cerosavienojumi I I , 232. 
Četrvariantas sistēmas I , 129. 
Cēzija atrašanās un atdališana 

60. 
Cēzija bitartarats I I , 62. 

chlorplatinats I I , 62. 
, iegūšana I I , 61 . 

perchlorats I I , 62. 
Cēzijs I I , 49. 
Chameljons I , 9 0 , 9 1 , 107. 
Chemolize I I , 16. 
Chlora dioksids I , 324. 
Chlora heptoksids I , 325. 
Chloramids I , 160. 
Chloramonijs I.. 4 4 , 139 , 147 , 

152., 153. 
Chlora oksidi I , 3 2 3 , 371. 
Chlorapskābe I , 3 0 7 , 3 2 6 , 3 3 0 , 

335. 
Chlorati I„ 3 3 2 , 3 3 3 , 334. 
Chlorcinks I , 69. 
Chlorhidrati 1, 313. 
Chlorjods I , 368. 
Chlorkalcijs 1 , 5 0 , 5 2 , 1 0 1 , 

102. 
Chlorkalcija hidrati II., 1 1 6 , 117. 
Chlorkalijs I , 331. 
Chlorkaļķis I , 331 . 
Chlornatrija elektrolize I I , 7. 

„ iegūšana I I , 14. 
„ īpašibas I I , 15. 
„ izlietošana I I , 16. 
„ tīrišana I I , 15. 

Chlornitrozils I. 367. 
Chloroforms I , 368. 
Chlorpārskābe I , 3 3 5 , 337. 
Chlorpārskābes anhidrids I , 338. 
Chlorpaskābe I , 3 2 9 , 337. 
Chlorpaskābes anhidrids I , 325. 

sāļi I , 330. 
Chlors I , 292-, 2 9 7 , 3 0 7 , 308,, 

3 1 0 , 314. 
Chlorskābe I , 3 3 0 , 3 3 2 , 337. 
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Chlorskābes anhidrids I., 325. 
Chlorskābais bārijs I., 243. 

kalcijs I , 331. 
kālijs 1 , 243., 3 2 4 , 

3 3 1 , 334. 
Chlorskābais stroncijs I , 243. 
Chlorslāpeklis I , 366. 
Chlorsulfonskābe I I , 366. 
Chlorūdeņradis I.y 6 1 , 1 5 2 , 2 0 7 , 

3 1 5 , 3 1 6 , 3 1 7 , 3 1 8 , 3 1 9 , 
322. 

Chroma alauns I I , 380. 
cinobrs I I , 383. 
dichlorlds I I , 377. 
elements I I , 205. 
fosfāts I I , 380. 

Chroma iegūšana I I , 375. 
Chroma tērauds I I , 405. 
Chromati I I , 381 . 
Chroma trichlorids I I , 379. 
Chroma trioksids I I , 377-, 381 . 
Chromihidroksids I I , 378. 
Chromlla chlorids I , 3 2 1 , 322.; 

II., 383. 
Chromisulfats I I , 380. 
Chromits I , 350.; II. 378. 
Chrompārskābe I I , 383. 
Chroms I I , 375. 
Chroraskābe I I , 435. 
Chromskābes sāļi I I , 382. 
Ciamelids I , 268. 
Cians I , 1 4 1 , 2 6 5 , 266. 
Cianati I , 268. 
Ciandzlvsudrabs I , 265. 
Cianidi I , 267. 

Ciankalijs I , 2 6 5 , 2 6 6 . ; I I , 4 1 , 5 5 . 
Cianskābe I , 2 3 3 , 268. 
Cianūdeņradis I , 266. 
Cianūdeņraža skābe I I , 41 . 
Cinka chlorids I I , 173. 
Cinka fizioloģiskā darbiba I I , 175. 
Cinka hidroksids II., 172. 

„ īpašibas I I , 171. 
metalurģija I I , 170. 

Cinka oksids I I , 172. 
„ sulfids I , 227.; I I , 173. 
„ vitriols I I , 174. 

Cinks I , 239.; II. 170. 
Cinobrs I I , 177. 
Cirkonija chlorids I I , 282. 

dioksids I I , 281. 
hidroksids I I , 281. 
sulfāts II. 281. 

Cirkonijs I I , 281. 
Čilizalpetris I., 1 3 8 , 355. 
Čugajeva reakcija I I , 421. 
Čuguns I I , 404. 
Čugunceplis I I , 402. 

D. 
Danieļa elements I , 282.; II. 192. 
Deggāze I , 147 , 2 4 2 , 243. 
Degšana I , 1 8 . — 2 3 , 76. 
Degšana, lēna I , 3 3 , 77.. 
Degšana slāpekļskābē I , 194. 
Dekantešana I , 13. 
Detonators I. 162. 
Destilācija I , 1 2 , 13. 
Dializators I , 130. 
Dialize I , 130. 
Dilatometrs I I , 339. 
Dimants I , 2 3 5 , 2 3 7 , 274. 
Dinamiskā līdzsvara princips I , 

96. 
Disilans I I , 238. 
Disociacija. I , 9 9 , 1 0 1 , 1 5 9 , 

2 1 2 , 262. 
Disociacijas pakāpe I , 176., 212. 
Divvarianta sistēma I , 128. 
D j u a r a trauki I , 255. 
Dolomits I I , 105. 
Dolomita ieži I , 235. 
Dubultsāļi I I , 48. 
Duralijs I I , 217. 
Dzeltenais asins sāls I , 266.; 

I I , 414 . 
Dzelzs I I , 400. 
Dzelzs chlorids I , 317. 
Dzelzs degšana I , 33. 
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Dzelzs hidroksids I , 130., 350. 
„ īpašibas II., 401., 409. 
, kaļamā I I , 404. 
„ karbids I , 239. 
» kolčedans I I , 401 . 
„ metalurģija I I , 405. 
. oksīds I., 3 3 , 6 6 , 6 9 , 

8 5 , 1 2 9 , 251. 
Dzelzs oksīda reducēšana I , 89. 

, oksiduls I , 312. 
, oksidula savienojumi I I , 

410. 
Dzelzs rodanids I , 2 6 9 , 290.; 

I I , 412. 
Dzelzs savienojumi (skat. feri-

un ferosavienojumus). 
Dzelzs siliclds I I , 236. 

, silikāts I I , 7 3 , 249. 
Dzelzsskābe I I , 409. 
Dzelzs sulfids I I , 410. 

, vitriols I.. 69. 
Dzesējoši maisījumi I , 125. 
Dzīvsudraba bāziskais karbonāts 

II., 187. 
Dzīvsudraba cianids I , 265. 

. fizikālās īpašibas I I , 
188. 

Dzīvsudraba fizioloģiskā darbiba 
I I , 180. 

Dzīvsudraba iegūšana I I , 177. 
„ īpašibas I I , 179. 
, Izlietošana I I , 179. 

oksids I., 21. . 3 1 1 , 
326. ; I I , 183. 

Dzīvsudraba oksiduls I I , 181. 
, sāļu reducēšana II. 

188. 
Dzīvsudraba tīrīšana I I , 178. 
Dzīvsudrabs I , 236.; II. 177 

E. 
Ebulioskopija I , 214. 
Eitektiskie punkti I , 193. 
Eka-aluminijs II., 224. 
Ekvimolekularie daudzumi I , 213. 
Ekvivalents, ķīmiskais I , 5 3 , 5 4 , 

Ekvivalentsvars I , 54. 
Ekzoelektriskie procesi I , 282. 
Ekzotermiskie savienojumi I , 1 0 5 , 

2 7 3 , 275. 
Elektribas atomi I , 230. 
Elektrodi I , 339. 
Elektroķīmiskais ekvivalents 1,341. 
Elektrolīti, amfoterie II., 4 1 , 2 1 8 . 
Elektrolīti I , 339.; I I , 27. 
Elektrolize I , 2 8 3 , 3 0 8 , 327., 

3 3 1 , 3 3 5 , 3 3 8 , 341. . 344. 
Elektroni I , 2 0 4 , 2 2 9 , 230. 
Elementi: 

alķimiķu I , 15. 
amfoterie I , 4 4 , 4 5 , 71. 
A r i s t o t e ļ a I , 9. 
atrašanās dabā I , 40. 
definējums I , 26. 
skaits I , 40. 

Elements (galvan.), Klarka I I , 200. 
Elementu dezagregacija I I , 443. 

„ radioaktīvais sabrukums 
I , 226.; I I , 149. 

Elementu spektri I I , 63 . 
Emulsija I , 201. 
Endotermiski savienojumi I , 1 0 5 , 

2 7 3 , 275., 344. 
Entropija II., 442. 
Etāns I , 244. 
Etiķskābe I , 236. 
Etilalkohols I , 244. 
Etilēns I , 2 4 4 , 246. 

F. 
Fāžu likums I., 127. 
Fēllnga šķīdums I I , 81 . 
Fenolftaleins I I , 42. 
Fenols I , 112. 
Fenomens, L e i d e n f r o s t a I , 256 
Fenomens T i n d a ļ a I , 130. 
Feriacetats I I , 413. 
Ferichlorids I I , 413. 
Feriferocianids I I , 415. 
Ferifosfats I I , 413. 
Ferihidroksids I I , 410., 412. 
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Ferikarbonats I I , 411. 
Ferirodanids I I , 56. 
Ferisāļu hidrolize I I , 413. 
Ferisulfats I I , 73. 
Fermenti I , 37. 

„ neorganiksie I , 107. 
Ferochlorids I I , 410. 
Ferocianūdeņraža skābe I I , 414. 
Feroferocianids I I , 414. 
Ferohidroksids I I , 410. 
Ferokarbonats I I , 410. 
Feromolibdens I I , 384. 
Ferosāļi I I , 410. 
Ferosulfats I I , 410. 
Ferovolframs I I , 384. 
Filosofu akmens I , 10. . 
Filtrēšana I , 14. 
Flintglas I I , 242. 
Flogistons I , 18. 
Fluoresceins I , 218. 
Fluors I , 292. 
Fluorspars I , 2 9 3 , 2 9 4 , 296. 

II., no. 
Fluoŗūdeņradis I , 2 9 4 , 295, 296. 
Folija I , 309. 
Fotogrāfija I I , 91 . 
Formulas, ķim. I , 59. 
Fosfāti: 

difosfati I I , 305. 
Fosfina iegūšana I I , 294. 

„ īpašibas I I , 295. 
„ jodids I I , 296. 

Fosfins I I , 294. 
Fosfora bromidi I I , 309. 

„ chloroksids H , 3 0 8 , 309. 
iegūšana I I , 290. 

„ jodids I , 361; I I , 309. 
„ pentachlorids I I , 308. 
„ pentoksids I , 3 2 , 1 0 0 , 

177; II. 300. 
Fosfora skābes II.: 

— apskābe 302. 
— ieskābē 303. 
— paskābe 3 0 0 , 302. 

— piroskābe I I , 306. 
Fosfora sulfidi I I , 307. 

„ tetroksids I I , 299. 
, trichlorids I I , 307. 
, trioksids I I , 299. 

Fosforescence II., 139. 
Fosfori I I , 127. 
Fosformolibdenskābe I I , 3 3 4 , 

385. 
Fosfors I I , 289, 

„ baltais I I , 291 . 
Fosforskābes anhidrids I I , 300. 
Fosforskābes reakcijas I I , 305. 
Fosforūdeņradis I I , 115. 

cietais I I , 298. 
Fosforūdeņraži I I , 294. 
Fosforvanadijskābe I I , 334. 
Fosforvolframskābe II., 386. 
Fumaroli I I , 207. 

G. 

Gaisa degšana I , 168. 
mitrums I , 133. 

„ sastāvs I , 2 9 , 1 3 2 , 1 3 3 , 
1 3 5 , 136. 

Gaisa sausešana I , 7 5 , 76. 
šķidrinašana I , 28. 

Gaismas spiediens I , 137. 
Gallija chlorids I I , 224. 

„ hidroksids H, 224. 
Gallijs I I , 224. 
Galvaniskais elements I I , 192. 
Galvanoplastika II , 98. 
Galvanostegija I I , 98. 
B Gama" stari I I , 147. 
Gausmanits II.. 395. 
Gāzejadu elementu molekulas 

I , 207. 
Gāze, uzjautrinošā I , 166. 
Gāzes I , 3 1 . 
Cāzes spiediena formula I , .221. 
Gāzes ūdens I , 147. 
Gāžu elektrodi I I , 201 . 
Gāžu jonizācija I I , 140. 
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Gāžu kinētiska hipotēze I , 219. 
.„ molekularsvars un blīvums 
I , 209. 

Gāžu šķīstamiba I., 109. 
, uzglabāšana I , 31. 

Gei-Lisaka tornis I I , 353. 
Generatorkrāsnis I.. 249. 
Germanija dioksids I I , 257. 

hidrids I I , 257. 
savienojumi ar halo­

gēniem I I , 258. 
Germanijchloroforms I I , 258. 
Germanljs, atrašanās un iegū­

šana I I , 257. 
Ģipsis I , 101; I I , 1 1 0 , 119. 
Glaubersāls I , 1 0 2 , 1 0 3 , 115; 

I I , 23. 
Glicinijs I I , 104. 
G l o v e r a tornis I I , 353. 
Grafits I , 2 3 4 , 2 3 7 , 274; II. 408. 
Gramekvivalents I , 340. 
Grenjara reakcija I I , 106. 

H. 
Halogēni I , 2 9 2 , 346. 
Halogenūdeņraži I , 370. 
Heksaminokobalta sāļi I I , 418. 
Heksavanadijskābe I I , 333. 
Hēlijs I I , 4 3 6 , 439. 
Hemoglobins I , 3 6 , 252. 
Heterogēni maisijumi I , 125. 
Heterogēni šķīdumi I , 130. 
Heterogēnas sistēmas Ļ, 202. 
Heteropoliskābes I I , 3 3 4 , 434. 
Hepar sulfuris I I , 55. 
Hidratacija I , 177. 
Hidrati I , 42., 100. 
Hidratu disociacija I , 101. 
Hidratu pārvēršanās I , 103. 
Hidrodisulfids I I , 344. 
Hidrogels I , 131; I I , 240. 
Hidroksilamins I , 180. 
Hidroksilskābe I , 262. 
Hidroksiplatinskābe I I , 433. 

Hidrolitiska disociacija I I , 42. 
Hidrolize I , 262.; I I , 4 1 , 42. 
Hidrotrisulfids I I , 344. 
Hidrozols I I , 240. 
Hipochloriti I , 3 2 6 , 3 2 9 , 3 3 0 , 

331. 
Hiposulfits I , 103. 
H o f m a ņ a aparāts I , 2 9 8 , 340. 
Homogenas sistēmas I , 202. 

I. 
Ideālā gāze I , 221 . 
Indija oksids I I , 224. 
Indijs, atrašanās I I , 224. 
Indigo I , 329. 
Indikators I , 43. 
Indikatoru teorija I I , 42. 
Indukcijas periods I , 70. 
Infuzoriju zeme I I , 236. 
Invarianta sistēma I , 9 8 , 127 , 

128. 
īpatnējais siltums I , 56. 
Iridijs I I , 424. 
Itrijs I I , 231. 
Izomerija, optiskā I , 216. 
Izotoniski šķīdumi I , 1 2 1 , 214. 
Izotopi I , 382.; I I , 160. 
Izotopija I I , 192. 
Izopoliskābes I I , 435. 
Izplūšana I , 1 0 2 , 204. 

J . " 
Jatroķimiķi I , 15. 
Jaunsudrabs I I , 76. 
Jenas stikls I I , 242. 
Joda monochlorids I , 368. 
Joda oksidi I , 364. 
Joda pentafluorids I , 3 6 8 , 369. 
Joda pentoksids I , 3 6 4 , 3 6 6 , 

3 7 1 , 
Jodapskābe I , 364. 
Jodati I , 364. 

— reakcijas 1 , 365. 
Joda trichlorlds I , 368. 
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Joddzivsudrabs I., 4 6 , 47. 
Jodidu reakcijas I , 362. 
Jodkalijs I , 4 6 , 4 7 , 1 0 7 , 3 2 8 , 

356.; I I , 53. 
Jodoforms I , 368. 
Jodometrija I , 359. 
Jodpārskābe I , 366. 
Jods I , 2 9 2 , 3 2 8 , 3 4 6 , 3 5 5 , 

3 5 6 , 3 5 7 , 3 5 8 , 359. 
Jodslāpeklis I , 366. 
Jodsudrabs I I , 89. 
Jodūdeņradis I , 3 5 9 , 360. 
Jodūdeņraža skābe I , 362. 
Joni I , 2 2 6 , 227. 
Jonu krāsa II., 45. 
Jonu reakcijas I I , 4 5 , 48. 
Jonu teorija I I , 26. 
Jūras' putas I I , 105. 

K. 
Kadmija chlorids I I , 176. 

cianids I I , 177. 
„ hidroksids I I , 175. 

jodids I I , 176. 
oksids I I , 175. 
sulfāts I I , 177. 
sulfids I I , 176. 

Kadmijs, atrašanās I I , 175. 
Kainits I I , 5 0 , 105. 
Kalcija atrašanās I I , 110. 

, bikarbonats I I , 117. 
„ chlorids I , 3 0 7 , 3 1 7 , 

331. ; I I , 116. 
Kalcija xianamids I., 147.; I I , 118. 
Kalcija fluorids I , 295. 

„ fosfāts II., 119. 
„ fosfids I I , 115. 
, hidrids I I , 111. 
, hidroksids I I , 113. 
, hipochlorits I I , 121. 
, iegūšana I I , 110. 
, karbids I , 1 4 7 , 2 4 4 , 

245.; II. 114. 
Kalcija karbonāts I I , 1 9 , 117. 

Kalcija manganits I I , 394. 
» nitrāts I , 190.; I I , 119. 
„ nitrids I , 155.; I I , 115. 

nitrits I , 190. 
» oksalats I I , 118. 

oksids I I , 112. 
. ortoplumbats I I , 272. 
, peroksids I I , 114. 
„ sāļu fizioloģiskā darbiba 

I I , 121. 
Kalcija sulfāts I I , 119. 

, sulfids I I , 1 8 , 115. 
, tiosulfats I I , 362. 

Kalcijs I , 310.; II., 110. 
Kālija bichromats I.. 3 0 7 , 3 2 1 , 

3 2 2 , 332. 
Kālija bikarbonats II., 54. 

bisulfats I I , 58 . 
„ bitartarats I I , 56. 
„ bromats I , 354. 
, bromids I I , 52 
„ chlorats I , 3 0 7 , 3 3 0 , 3 3 1 , 
334 . ; - I I , 58 . 

Kālija chlorids 1, 334.; I I , 52. 
chlorplatinats II., 59. 
cianats I , 268.; I I , 55. 
cianids I I , 55. 
cirkonofluorids I I , 282. 
ferats I I , 414. 

„ ferocianids I , 267.; II. 414. 
» fluorsilikats I I , 56. 
„ fluortantalats I I , 333. 
„ fluortitanats II., 280. 
» hidrids I I , 51 . 

hidroksids I , 4 3 , 330.; 
I I , 51 . 

Kālija hidrosulfids I I , 343. 
„ īpašibas un izlietošana I I , 
50. 

Kālija jodats I I , 53. 
„ jodids I I , 53. 
, karbonāts I I , 53. 
, kausējumi ar metāliem 
I I , 51 . 
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Kālija kobaltinitrats I I , 417. 
. kobaltinitrits I I , 56. 
, kobaltocianids I I , 416. 
» kuprocianids I I , 78, 98. 

— magnija dubultkarbonats 
I I , 53. 

Kālija manganats I I , 398. 
, — nātrija kupritartarats I I , 
81. 

Kālija nitrāts I , 4 4 , 114.; I I , 57. 
, nitrīds I , 155. 

nitrits I I , 56. 
oksids I I , 51 . 
pentasulfids I I , 55. 
Perchlorats I , 335.; I I , 59. 

» permanganats I , 307.; I I , 
3 4 8 , 398. 

Kālija peroksids I I , 51 . 
persulfats I I , 359. 
rodanids I I , 55. 

, sāju fizioloģ. darbiba I I , 
59. 

Kālija sāļu radioaktivitāte I I , 60. 
silikāts I I , 5 6 , 239. 

, stikls I I , 241. 
sudrabcianids I I , 98. 
sulfāts I I , 58. 
tetroksids I I , 61 . 

, tiosulfats I I , 55. 
zalpetris I I , 58 

Kālijs I I , 49. 
Kalkarona I I , 337. 
Kalomels I I , 181. 
Kaļķi, dedzinātie I I , 113. 
Kaļķi, mūrnieku I I , 113. 
Kaļķu piens I , 64. 
Kaļķslāpeklis I , 147.; I I , 118. 
Kaļķūdens ļ , 43. 
Kaolins I I , ' 2 1 4 . 
Karaļūdens I , 367. 
Karbids I , 2 3 7 , 2 3 8 , 2 3 9 , 245., 

246. 

Karborunds I , 253. 
Karnalīts I I , 5 0 , 105. 
Neorganiskās ķimijas knrss II. sēj. 

Kassija purpurs I I , 95. 
Katalizators I , 2 4 0 , 3 0 2 , 3 1 1 , 336. 
Katalizatoru nonāvēšana I , 7 8 , 

1 0 6 , 145. 
Katalize I , 3 1 , 7 0 , 7 8 , 106. 
Katjoni I , 339. 
Katods I , 339. 
Katoda stari I , 229. 
Kaula ogle I , 236. 
Keramika I I , 245. 
Ķīmija: 

analītiskā I , 14. 
nozīme kultūras vēsturē I , 7. 
pneimatiskā I , 17. 
sintētiskā I , 15. 
vārda nozīme I , 8. 

Kippa aparāts I , 2 5 3 , 254. 
Kizerits I I , 105. 
Kleve tts I , 186. 
Klinkers I I , 246. 
Kobalta akvaaminsāļi I I , 418. 
Kobalta Chlorids I I , 416. 

„ cianids I I , 416. 
» iegūšana I I , 415. 
, izlietošana I I , 419. 
, oksids I I , 415. 

oksiduls I , 311. ; I I , 415. 
Kobaltihidroksids I I , 4 1 6 , 417. 
Kobaltisulfats I I , 417. 
Kobaltohidroksids I I , 416. 
Kobaltonitrats I I , 417. 
Kobaltosulfats I I , 417. 
Kobaltosulfids I I , 416. 
Kobalts I I , 415. 
Koka ogle I , 235. 
Koka spirts I., 236. 
Kokss I , 235. 

Koloidi I , 1 2 9 , 1 3 0 , 2 0 2 , 225. 
Kompleksie anjoni I I , 4 7 , 189. 
Kompleksie katjoni I I , 190. 
Kondensētas sistēmas I , 112. 
Kontakta metode I I , 355. 
Koronijs I I , 65. 
Korundi I I , 214. 

32 
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Kosmogonija II., 444. 
Kramainis I., 237.; II., 239. 
Kriohidrats I., 125. 
Kriolits I , 293.; I I , 5 , 214. 
Krioskopija I , 214. 
Kriptons I , 136.; I I , 436. 
Kristalizācija I., 14. 
Kristalotdi I , 131. 
Kritiskā temperatura I , 113. 
„Kronglas" I I , 241. 
Ksenons I , 136 . ; I I , 436. 
Kūdra I , 234. 
Kupriacetats I I , 81 . 
Kuprichlorids I I , 80. 
Kuprichlorūdeņraža skābe I I , 80. 
Kuprikarbonati, bāziskie I I , 81 . 
Kuprinitrats I I , 81 . 
Kuprisulfats I I , 81 . 
Kuprisulfids I I , 80. 
Kupriti II., 79. 
Kuprochlorids I I , 77. 
Kuprocianids I I , 78. 
Kuprojodids II., 78. 
Kuprorodanids I I , 78. 
Kuprosulfats I I , 79. 
Kuprosulfids I I , 7 2 , 77, 
Kvarca stikls I I , 239. 
Kvēlsietiņi {li, 283. 
Kvintesence I , 9. 

L. 
Lakmuss I., 33. 
Lantans I I , 231 . 
Laukšpats I , 200.; I I , 2 1 4 , 236. 
L e b l a n a metode I I , 1 7 , 115. 
Ledus izgarošana I , 96. 
Ledus, karstais I , 95. 
Ledus kušana I , 95. 
L e i d e n f r o s t a fenomens I , 256. 
Leklanšē elements I I , 203. 
Līdzsvars, ķimiskais I , 8 1 , 8 2 , 

8 3 , 128. 
Līdzsvars, metastabilais I , 115. 
Līdzsvara pārvietošana I , 86. 

Līdzsvara (dinamiskā) princips 
I , 9 6 , 144. 

Liesma, apgriezta I , 76. 
L i k u m i : 

aktivo masu likums I , 84. 
A r c h i m e d a , I , 264. 
B o i ļ a , I , 220. 
D i l o n g a un P t i , I , 56. 
F a r a d e j a n 1 , 3 3 9 , 

340. 
fāžu , I , 128. 
gāžu šķīšanas „ I., 110. 
G e i - L i s a k a „ I , 220. 
ķīmisko ekvivalentu n I , 5 2 , 

206. 
konstanto attiecibu n I-, 4 8 , 

4 9 , 205. 
masas pastāvības » I , 4 6 , 

205. 
M o z l i I , 392. 
oktāvu I , 374. 
O s t v a l d a * I , 238. 
.pārvietojumu" » 11,164. 
R a u ] a 1» I , 120. 
šķidrumu izgarošan. n I , 133. 
V a l d e n a R I I , 36. 
vienkāršu skaitu n I , 50, 

5 1 , 205. 
vienkāršu tilpumu n I , 6 0 , 

6 1 , 7 7 , 207. 
Lipovica kausējums I I , 324. 
Litija bikarbonats I I , 5. 

» citrats I I , 5 . 
„ fizioloģiskā darbiba I I , 5 . 
, fosfāts I I , 5 . 
„ hidrids I I , 4 . 
. hidroksids II , 4. 
. iegūšana I I , 3 , ' 4. 
, karbonāts I I , 4 , 5 . 
, nitrids I , 155 . ; I I , 4. 
. oksids II, 4 . 
, sāju reakcijas I I , 4. 

Litijs, atrašanās I I , 3 . 
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L o š m i t a skaitlis L, 224., 225., 
226., 228. 

Luminescencija I., 34., 79. 

M. 
Magnalijs II.. 216. 
Magnezijas mikstūra I I , 109. 
Magnezija-amonija fosfāts I I , 109. 
Magnija chlorids I I , 108. 

degšana i , 1 9 , 2 2 , 3 3 , 4 8 . 
» hidroksids I I , 107. 
„ izlietošana I I , 106. 
» karbonāts I I , 108. 

nitrids I , 1 3 5 , 1 4 1 , 1 5 5 . ; 
I I , 108. 

Magnija oksids I , 3 3 , 65.; 11,107. 
1, perhidrols I I , 107. 

. peroksids I I , 107. 
, pirofosfats I I , 109. 
„ reakcija ar ūdeni I , 65. 

sulfāts I , 1 0 8 , 109. 
Magnijs I I , 105. 
Māksligais dimants I , 238. 

grafīts I , 237. 
Māls I I , 2 3 6 , 245. 
Mangāna chlorids I I , 396. 

dioksids I I , 393. 
fosfāts II., 396. 
hidroksids I , 350.; 

II., 396. 
hidroksiduls I , 350. 
iegūšana I I , 393. 

„ manganits I I , 395. 
oksids I I , 394. 
oksiduls I , 306. 

, peroksids I , 3 0 5 , 313. 
špats I I , 393. 
sulfids I I , 396. 

„ tērauds I I , 405. 
tetrachlorids I I , 397. 

Manganits I , 306.; I I , 394. 
Manganisulfats I I , 397. 
Manganosulfats I , 1 0 8 , 312.; 

I I , 396. 

Manganparskabe II, 399. 
Manganpārskābes anhidrids I I , 

395. 
Manganpaskābe I I , 393. 
Mangāns I I , 393. 
Maisits anhidrids I , 177. 
Maisitā gāze I , 67. 
Malachits I I , 7 2 , 81 . 
Marmors I I , 110. 
Marša reakcija I I , 312. 
Masas neiznīcibas princips I , 25. 
Matērijas dališana I , 218. 

„ evolūcija I I , 442. 
Melnā platina I I , 427. 
Merkuribromids I I , 186. 
Merkuricianids I I , 187. 
Merkurijodids I I , 186. 
Merkurinitrats I I , 188. 
Merkurirodanids I I , 188. 
Merkurisulfats I I , 188. 
Merkurisulfids I I , 184. 
Merkurochlorids I I , 181. 
Merkurojodids I I , 182. 
Merkuronitrats I , 2 8 7 , 321. ; 

I I , 182. 
Merkurosulfats I I , 182. 
Merkurosulfids I I , 181. 
Mēslošana I , 1 3 9 , 155. 
Metaantimonpaskābe I I , 320. 
Metaarsen skābe I I , 316. 
Metaborskābe I I , 2 1 0 , 211. 
Metacirkonats I I , 281. 
Metafosforskābe I I , 3 0 0 , 306. 
Metahemoglobins I , 334. 
Metāli I , 42. 
Metalografija I , 201 . 
Metaloidi I , 42. 
Metalo'tdu chloridi I , 322. 
Metālu chloridi I , 322. 

. spraigumu rinda' I I , 199. 
, sulfidi I I , 343. 

Metāns I.. 2 3 9 , 2 4 0 , 246. 
Metastabils līdzsvars I , 115. 
Matavanadijskābe I I , 322. 
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Metavolframati I I , 385. 
Metavolframskābe I I , 435. 
Metilens I , 244. 
Mezotorijs I I , 284. 
M i č e r l i c h a reakcija I I , 292. 
Mikrons I , 217. 
Mikromikrons I , 217. 
Mineraļavoti I , 88. 
Minerālūdeņi I , 88 . 
Minijs I I , 273. 
Misiņš I I , 75. 
Mitrums I , 133. 
Molekula I , 205. 
Molekulu absol. ātrums I , 222. 

. ceļa garums I , 223. 

. skaits vienā cm 3 . I , 
228, 229. 

Molekulu uzbūve I , 215. 
, vidējais ātrums I , 223. 

Molekularsvara aprēķins I , 210, 
214. 

Molekularsvars I , 5 9 , 1 5 9 , 2 0 9 . 
Molekularsvara nozīme I , 211. 
Molibdatu reakcijas I I , 386. 
Molibdena halogensavienojumi 

I I , 385. 
Molibdena iegūšana I I , 384. 

īpašibas II.. 384. 
, spīdums I I , 384. 

tērauds I I , 405. 
Molibdens I I , 384. 
Mols I , 209. 
Monofosfats I I , 305. 
Mora sāls I I , 411. 
Mūrnieku kaļķi I I , 113. 

N 
Nafta I , 2 3 4 , 236 . 
Naftalins I , 236. 
Nātrija amalgama I I , 8. 

. amids I , 154. 
» atrašanās I I , 5. 
„ aurocianids I I , 95. 
„ azids I I , 12. 

Nātrija bikarbonats I , 2 8 6 , 3 2 8 ; 
I I , 19, 21 . 

Nātrija bisulfats I,. 190; I I , 24. 
bisulfits I I , 23 . 
borāts I , 287. 

. bromids I , 16. 
chlorids I I , 14. 
hidrids I I , 8. 
hipochlorits I , 160 , 327. 
iegūšana I I , 6. 

„ īpašibas I I , 7. 
„ izlietošana I I , 8. 

jodats I , 356. 
„ jodids I I , 16. 

kaļķis I , 146. 
„ kausējumi I I , 8. 

kodigā pagatav. un izlie­
tošana I I , 1 1 , 12. 

Nātrijs kodigais I , 342 ; I I , 6 , 7. 
Nātrija nitrāts I , 138 ; I I , 22. 

nitrīds I I , 12. 
„ nitrīts 1^ 129; 2 1 , 22. 

oksids I I , 9, 10. 
perborats I I , 211 . 
peroksids I , 1 0 4 , 329 ; I I , 

10. 
Nātrija piroantimonats I I , 23. 

„ silikāts I I , 2 1 , 2 3 9 . ' 
stikls I I , 241. 

„ sulfāts I , 3 4 2 ; I I , 1 3 , 2 3 . 
sulfhidrats I I , 13. 

„ sulfids I I , 1 3 , 17. 
sulfits I I , 23 . 

„ tiosulfats I., 103, 359 ; I I , 
1 3 , 24 . 

Nātrija tīrīšana I I , 15. 
, zalpetris I , 138. 

Nātrijs I , 3 0 9 , Š42; I I , 5. 
Natrons I I , 5 . 
Nebullijs I I , 66. 
Neitralizācija I , 4 4 , 7 1 , 1 0 8 ; I I , 39. 
Nemetāli I , 42. 
Neons I , 136; I I , 4 3 6 , 440. 
Neo-ozons I I , 107. 
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Neosalvarsans II., 318. 
Nepiesātināts savienojums I , 172. 
N e r n s t a teorija I I , 194. 
N e s l e r a reaktivs I I , 187. 
Niķeļa akumolators II., 204. 
Niķeļa atrašanās un iegūšana II., 

419. 

Niķeļa chlorids I I , 420. 
n cianids I I , 420. 
„ fizikālās īpašibas I I , 421 . 
, hidroksids I I , 420. 
, izlietošana II, 420. 
» ķimiskās īpašibas I I , 422. 
. oksiduls I I , 420. 
„ sulfāts I I , 420. 
„ sulfids I I , 420. 
„ tetrakarbinols I I , 420. 

tērauds I I , 405. 
„ tīrišana I I , 420. 

Niķelis I , 2 4 0 ; I I , 419. 
Niobija atdališana I I , 330. 
Niobijs I I , 330. 
Niobijskābe I I , 333. 
Nitridi I , 1 3 5 , 1 4 1 , 147 , 155. 
Nitrifikacija I , 138. 
Nitritu pagatavošana 1, 183. 
Nogulsnēšana I , 13. 
Nolīdzinajumi, ķimiskie I , 48 

„ sastādišana I , 59. 
Normālais ūdeņraža elektrods I I , 

198. 
Normālie elementi I I , 200. 

„ šķīdumi I , 49. 
Normalsvars I , 7 3 , 209. 
Nulle, absolūtā I , 72. 

O 
Ogle I , 3 2 , 60. 

„ amorfā I , 2 3 6 , 2 3 7 . 
„ brūnā I , 234. 
„ retortu I , 235. 

Oglekļa dioksids I , 3 2 , 235, 
2 4 9 , 2 5 3 : , 255. 

Oglekļa oksids I , 6 6 , 2 3 9 , 2 4 0 , 
2 4 8 , 2 4 9 , 2 5 0 , 2 5 1 , 2 5 2 . 

Oglekļa tetrabromids I , 368. 
. * tetrachlorids I , 3 1 2 , 3 6 7 . 
, tetrafluorids I , 367. 
» tetrajodids I , 386. 

Ogleklis I , 2 3 3 , 2 3 5 , 2 3 6 , 237., 
2 3 8 , 239. 

Ogles iedarbība uz ūdeni I , 66. 
Ogļhidrāti I , 259. 
Ogļskābais bārijs I , 261. 

kalcijs I , 2 3 5 , 2 5 3 , 
2 6 0 , 2 6 1 ; I I , 17. 

Ogļskābais kālijs I I , 4 9 , 5 0 , 53. 
magnijs I , 2 3 5 , 253. 

„ nātrijs I I , 17. 
Ogļskābe I , 1 3 3 , 2 3 5 , 2 6 0 , 2 6 1 , 

262; I I , 433. 
Ogļskābes izcelšanās gaisā I , 134. 
Ogļūdeņraži I , 6 9 , 71. , 135 , 2 3 4 , 

239. 
Oksidazi I , 37. 
Oksidēšana I , 6 8 , 312. 

lēna I , 104. 
Oksidējošie elektrodi I I , 203. 

„ spraigumi I I , 206. 
Oksidētāji I , 332. 

— definējums I I , 205. 
Oksidi I , 3 2 , 43. 
Oksihemoglobins I , 36. 
Oksisilidins I I , 256. 
Oksilikvits I , 38. 
Oligoklas I I , 236. 
Optiskā izomerija I , 216. 
Ortofosforskābe I I , 304. . 
Ortosilicijskābe I I , 245. 
Ortovanadijskābe I I , 3 3 2 , 435. 
Osmija tetroksids I I , 424. 
Osmijs I I , 424. 
Osmotiskais spiediens I , 115., 

1 1 6 , 130 , 2 1 3 , 2 1 5 , 225. 
O s t v a l d a atšķaidišanas likums 

II., 3 7 , 39. 
O s t v a l d a elektrods I I , 197. 
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Ozona atrašanās I., 38. 
„ fizioloģiskā darbiba I , 39. 
„ īpašibas I , 39. 

izlietošana I , 40. 
„ pagatavošana I., 39. 

Ozons I., 38 , 294. 
Ožamais spirts I , 43 , 147, 149. 

P 
Pakāpeniska disociacija I I , 43. 
Paladija jodids I I , 426. 
Paladijs I I , 424. 
Palingenezija I , 12. 
Paravolframati I I , 385. 
Parciālais spiediens I , 101. 
Pārkristalizēšana I , 114. 
Pārsātināts šķīdums I , 115. 
Pasivitāte I , 70. 
Pašreducešana I , 108. 
Pelēkā alva I I , 260. 
Pelēkais čuguns I I , 404. 
Pentaminokobalta sāļi I I , 418. 
Pentationskābe I I , 364. 
Perhidrols I., 104, 107. 
Peroksidi I , 108. 
Perpetuum mobile I , 121; II., 

141, 192. 
Piesātināti savienojami I , 173. 
Pirits I I , 7 3 , 401. 
Piroantimonskābais nātrijs I I , 23. 
Piroarsenskābe I I , 316. 
Piroforā dzelzs I , 85. 
Piroforie metāli I I , 232. 
Pirofosforskābe I I , 306. 
Piroluzits I I , 393. 
Pirbsērskābe I I , 318. 
Pirosulfati I I , 358 , 
Pirotechnika I , 334. 
Pirovanadati I I , 333. 
Pirovanadijskābe I I , 332. 
Planētu sastāvs I , 41. 
Platiaku rinda I I , 428. 
Platina I I , 424, 426. 

„ ' koloidālā I I , 427. 

Platinas dichlorids I I , 428. 
„ īpašibas II., 426. 
„ izlietošana I I , 427. 
» katalitiskais iespaids I , 

78. 
Platinas metāli I I , 423. 

„ metālu oksidi II. 425. 
. sāļi I I , 426. 

oksids I I , 428. 
tetrachlorids I I , 428. 
trioksids I I , 428. 

Platinohidroksids I I , 428. 
Plazmolize I , 118. 
Plumbisulfats I I , 273. 
Plejādes I I , 164. 
Plumbati I I , 272. 
Pneimatiskā vanna I , 21. 
Polarizācija (elektrodu) I , 343; 

II., 203. 
Polimerizacija I , 176, 268. 
Polisulfidi I I , 13. 
Politionskābes I I , 363. 
Polonlja izotopi I I , 370. 
Polonijs II., 136, 160, 370. 
Polonijūdeņradis I I , 370. 
Porcelāns I I , 245. -
Portlandcements I I , 247. 
Potašs I I , 49. 
Prazeokobalta sāļi I I , 418. 
Precipitacij a=nogulsnešana 
Protaktinijs I I , 335. 
Pseidošķīdumi I , 202. 
Pudlingprocess I I , 404. 
Pulveris, bezdūmu I , 195. 
Purvu gāze I , 239. 
Puscaurlaidošā membrāna I , 116. 
Putekļi I , 137. 

R 

Rādija atomsvars I I , 137. 
, dzīves periods I I , 155. 
, elektr. darbiba I I , 139. 
n emanacija I I , 149. 
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Rādija fizioloģiska darbiba I I , 
138. 

Rādija fotogrāfiskā darbiba I I , 
139. 

Rādija īpašibas I I , 137. 
„ izcelšanās I I , 161. 
, ķīmiskā darbiba I I , 138. 
, sāļi I I , 137. 

Rādijs I I , 1 3 3 , 1 3 6 , 
Radikāls I , 156. 
Radioaktivais līdzsvars I I , 162. 
Radions I , 217. 
Radiosvins I I , 1 6 0 , 274. 
Radiotorijs I I , 284. 
Radons I I , 441. 
Raga sudrabs I I , 84. 
Reakcijas, apgriezeniskas I , 8 2 , 

8 7 , 152. 
Reakciju aizturēšana I , 36. 
Reakciju ātrums I , 3 4 , 3 5 , 8 2 , 

106. 
Realgars I I , 3 1 0 , 314. 
Recešana I , 131. 
Reducējošie elektrodi I I , 206. 
Reducēšana I , 2 0 , 5 0 , 6 8 , 8 1 , 

8 7 , 161. 
Relativitātes princips I , 48. 
Retzemju elementi I I , 229. 
Rodanskābe I , 2 6 8 , 269. 
Romancements I I , 248. 
Rozeokobalta sāļi I I , 418. 
R o z e s kausējums I I , 324. 
Rubidija bitartarats I I , 61 . 

„ chlorplatinats I I , 61 . 
» hidroksids I I , 6 1 . 

jodtetrachlorids I I , 62. 
„ perchlorats I I , 61 . 

polihalogeni I I , 6 2 , 
. sāļi I I , 61 . 

tetroksids I I , 60. 
Rubidijs I I , 60. 
Rubini I I , 214. 
Rūsēšana I , 65. 
Rutenija tetroksids I I , 424. 

Rutenijs II., 424. 

S 
Saldēšanas mašinas I , 155. 
Sāļi I , 4 3 , 7 1 ; I I , 334. 
Salicilskābais litijs I I , 5. 
Sāļraži I , 292. 
Sālsskābe I , 3 0 2 , 315. 
Sāļu hidrati I , 100. 

„ izplūšana I , 102. 
, kompleksi II.; 48. 
. reducēšana I , 8 7 , 
, trusešana I , 102. 

Salvarsans I I , 318. 
Sarkanais asins sāls I I , 415. 
Sarkanā sudraba rūda I I , 84. 
Sārmi I , 3 3 , 43., 158. 
Sārmu disociacijas pakāpe I I , 69. 

metāli I I , 49. 
„ metālu analoģijas I I , 65. 
, . fizikai. īpašibas 

I I , 66. 
Sārmu metālu karbonātu disoc. 

spied. I I , 68. 
Sārmu metālu sāļu rašanās sil­

tums I I , 66. 
Sārmu metālu sāļu šķīstamiba 

I I , 66. 
Sārmu stiprums I I , 69. 
Saturna koks I , 287. 
Saules sastāvs I I , 65 . 

, spektrs I I , 62. 
Savienojumi, nepiesātinātie I., 

172. 
Savienojumi, piesātinātie I , 173. 
Savienošanās svars I , 5 4 , 207. 
Scintilacija I , 227. 
Selena dioksīds I I , 368. 

„ halogensavienojumi I I , 
369. 

Selena īpašibas I I , 367. 
Selenpaskābe I I , 368. 
Selens I I , 367. 
Selenskābe I I , 369. 



— 480 — 

Selenudeņradis I I , 368. 
Š ē l e s zaļums I I , 83. 
Šēlits I I , 384. 
S e n j e t a sāls II, 81 . 
Sēra alotropiskie veidi I I , 338. 

, chlorids I I , 365. 
„ degšana I , 2 0 , 60 . 
„ dioksids I , 3 2 ; I I , 344. 
„ heksafluorids I I , 364. 

Sēra iegūšana I I , 337. 
Sērainais spīdums I I , 84. 
Sēra īpašibas I I , 338. 

„ molekularsvars I I , 341 . 
, piens I I , 55 . 

Sērapskābe (hidrosērpaskābe) I I , 
350. 

Sēra savienojumu strukturformu-
las II., 360. 

Sēra tetrachlorids I I , 365. . 
„ trioksids I I , 100 , 3 4 8 , 350. 
„ polilionskābes I I : 

ditionskābe, 363. 
tritionskābe, 363. 
tetrationskābe, 364. 
pentationskābe, 364. 

Sērogleklis I , 263. 
Sērpārskābe I I , 359. 
Sērpaskābais nātrijs I I , 23. 
Sērpaskābe I I , 351. 
S e r p e k a metode II , 220. 
Sērs I I , 336. 
Sērskābais jods I I , 386. 

„ nātrijs I I , 23. 
Sērskābe I I , 317. 

— piro I I , 358. 
Sērskābes izlietošana I I , 358. 
Sērs, valkanais I I , 340. 
Sērūdeņradis I I , 341. 

— īpašibas I I , 342. 
Silani I I , 236. 
Silicidi I I , 236. 
Silicija dioksids I I , 239. 
Silicija fluorids I I , 254. 
Silicijafluorūdeņraža skābe 11,255. 

Silicija tetrachlorids II., 254. 
Silicijchloroforms I I , 254. 
Silicijs I I , 235. 
Silicijskābe, I I , 2 3 9 , 2 9 7 , 433. 

heksa I I , 241 . 
— koloidāla I I , 240. 

Silicijūdeņraži I I , 236. 
Silicijvolframskābe I I , 386. 
Silikāti I I , 236. 

dabigie I I , 248. 
Silikātu hidrolize I I , 240. 

„ iedalījums I I , 249. 
„ strukturformulas I I , 250. 

Siltums kā kustiba I , 221 . 
Silunds I I , . 254. 
Silvins I I , 50. 
Simboli, ķimiskie I , 4 1 , 59. 
S ī m e n s - M a r t e n a metode I I , 

404. 
Skābekļa atomsvars I , 55 . 

„ ekvivalentsvars I , 54. 
iegūšana I , 21 . 
īpašibas I , 2 2 , 3 1 , 32. 
izlietošana I , 38. 
pagatavošana I , 2 7 , 30. 

Skābeņskābais kalcijs I I , 118. 
Skābeņskābe I , 250. 
Skābes I , 3 3 , 4 2 , 4 3 , 6 8 , 7 1 , 

100; I I , 338. 
Skābes definējums I , 37. 
Skābju disociacija I I , 36. 
Skābo sāļu disociacija I I , 43. 
Skandijs I I , 231. 
Šķidrie depolarizatori I I , 205. 
Šķidrumu šķīšana I , 111. 
Šķīdumi, koncentrēti I , 123. 
Šķīdums, pārsātināts I , 115. 
Šķīdumu sasalšana un kušana 

I , 123. 
Šķīšanas koeficients I , 111. 
šķīstam i ba I , 109. 
Šķīstamibas reizinājums I I , 46. 
Šķīstošais stikls I I , 239. 
Slāpekļa aktivešana I , 1 9 7 , 198. 



— 481 — 

Slāpekļa apskābe I , 183. 
dioksīds I , 168., 172. 

, īpašibas I , 1 4 0 , 141. 
. nozīme I , 196. 
, oksidēšana 1 , 172. 

oksids I , 1 4 1 , 167. 
. oksiduls I , 165. 
, pagatavošana 1 , 1 3 2 , 1 3 9 . 

pārskābe I , 196. 
paskābe I , 1 5 1 , 1 7 3 , 

1 7 4 , 183. 
Slāpekļa pentoksids I , 177. 

„ sadalīšana I , 198. 
sulfids I , 364. 
trioksids I , 173. 

Slāpeklis I , 131. 
— aktivais I , 141. 
— augsnē I , 138. 
— dzīvās būtnēs I , 138. 
— kaļķa 1 , 147. 

Slāpekļpārskābe I , 196. 
Slāpekļpaskābais nātrijs I I , 21 . 
Slāpekļpaskābes anhidrids I , 174. 
Slāpekļskābais Kalcijs I I , 119. 

„ nātrijs I I , 5 , 22. 
„ sudrabs I I , 2 6 1 , 

287. 
Slāpekļskābe I , 1 5 1 , 1 7 3 , 186. 

, kā oksidētājs I , 193. 
. » kūpošā I , 190. 

no gaisa I , 1 8 7 , 
188 , 189. 

Slāpekļskābes hidrati I , 192. 
„ ilgūšana pēc O s t ­

v a l d a metodes 
I , 187. 

, īpašibas I , 190. 
. sāļu reakcijas I , 

194. 
Slāpekļūdeņradis I , 1 6 2 , 163. 
Smagais špats I I , 123. 
Smaragds I I , 102. 
S o l v e j a metode I I , 116. 
Spektrālanalīze I I , 62. 

Spektri, debess spīdekļu ¡ 1 , 64. 
Spīdēšanas spiediens I , 36. 
Spīdošās masas I I , 127. 
Spintariskops I , 227. 
Spoguļčuguns I I , 404. 
Sprādziens I , 7 7 , 78. 
Sprāgstošā gāze I , 76. 
Sprāgstošais antimons I I , 319. 
Sprāgstošās gāzes ķēde I I , 202. 
Spridzināmās vielas I , 195. 
Stādu barošanās I , 138. 
Stalagmiti I I , 118. 
Stalaktiti I I , 118. 
Stannisulfids I I , 265. 
Stannohidroksids I I , 263. 
Stannosulfids I I , 265. 
Stereoķimija I , 216. 
Sterilizācija I , 40. 
Stikli, krāsaini I I , 242. 
Stikls, optiskais I I , 2 4 1 . 

„ pudeļu I I , 241 . 
Stiklu pagatavošana I I , 2 4 1 , 244. 
Stroncianits I I , 122. 
Stroncija Chromats I I , 126. 

hidroksids I I , 123. 
Stroncija īpašibas I I , 122. 

„ izlietošana I I , 123. 
karbonāts I I , 1 2 2 , 123. 
sulfāts I I , 1 2 2 , 123. 

Stroncijs I I , 122. 
Strukturform ulas I , 163. 
Sublimācija I , 13. 
Sublimats I I , 185. 
Sudraba bromids I I , 89. 

chlorids I , 3 2 1 ; I I , 84., 
89. 

Sudrabchlorūdeņraža skābe I I , 
89. 

Sudraba Chromats I I , 383. 
„ cianids I I , 90. 

Sudraba ciankalijs I I , 90. 
Sudraba elektrolitiska nogulsnē­

šana I I , 86. 
Sudraba fluorids I I , 89. 
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Sudraba hidroksids I I , 87. 
, hiponitrits I , 183. 
. īpašibas II., 86. 
, izlietošana I I , 87. 

jodids I I , 89.. 
, karbonāts I I , 90. 
„ metaborats I I , 212. 
ļ metalurģija I I , 84. 

nitrāts I , 3 2 1 , I I , 8 7 , 
90. 

Sudraba oksids I I , 87. 
. „ peroksids I I , 88. 

» persulfats I I , 88. 
» rafinēšana I I , 8 5 , 86. 
„ rodanids I I , 90. 

rūda (bālā) I I , 84. 
sulfāts I I , 91 . 
silfids I I , 86. 
tiosulfats I I , 91 . 

» titrēšana I I , 90. 
Sudrabošana I I , 87. 
Sudrabs I I , 7 1 , 83. 

koloidāls I I , 87. 
Sulfaurati I I , 98. 
Sulflti I I , 351. 
Sulfoantimonskābe I I , 323. 
Sulfomerkurati I I , 184. 
Sulfomolibdats I I , 386. 
Sulfoperskābe I I , 359. 
Sulfurilchlorids I I , 365. 
Superfosfāts I I , 1 1 9 , 306. 
Svars un masa I., 47. 
Svars, negativais I , 23. 
Š v e i c e r a reaktivs II., 80. 
Svešie elementi I I , 65. 
Svina acetats I , 261., 2 9 7 , 3 2 1 , 

3 2 9 ; I I , 270. 
Svina akumolators I I , 203. 

azids I , 162. 
„ baltums I I , 269. 

bāziskie karbonāti I I , 269. 
jļ borāts I I , 212. 
, — chlorūdeņraža skābe I I , 
273. 

Svina Chromats I I , 2 7 1 , 382. 
. dioksids I I , 271 . 
„ fluorids I , 297. 
, hidroksids I I , 268. 
. hipofosfats I I , 304. 

hiponitrits I , 183. 
» īpašibas I I , 267. 
, izlietošana I I , 267. 

izotopi I I , 274. 
„ jodids I I , 268 . 
. karbonāts I I , 269. 

metalurģija I I , 266. 
, nitrāts I I , 270. 
jļ oksids I, 3 1 1 ; I I , 267. 
„ sulfāts I I . , 271 . 
„ sulfids I I , 268. 
„ tetrachloiids I I , 273. 
. trioksids I I , 273. 

Svins I I , 266. 
„ koloidāls I I , 267. 

Šveinfurtes zaļums I I , 83 . 

T. 
Talks I I , 105. 
Tallija alauns I I , 225. 

„ chlorplatinats I I , 226. 
„ halogenidi I I , 225. 
» izotopi I I , 226. 
„ oksids I I , 226. 
„ sulfids I I , 225. 

Tallijs I I , 224. 
Tallichlorids I I , 226. 
Tallohidroksids I I , 225. 
Tallojodids I I , 225. 
Tallokarbonats I I , 225. 
Tallosulfats I I , 225. 
Tantals I I , 330. 
Tantalskābe I I , 333. 
Tautomerija I , 269. 
Tellura dioksids I I , 368. 

» īpašibas I I , 367. 
jļ savienojumi ar halogē­

niem I I , 369. 
Tellurpaskābe I I , 368. 
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Tellurs I I , 367. 
Tellurskābe I I , 369. 
Tellurūdeņradis I I , 3 6 8 , 372, 
Temperatūra, kritiskā I., 113. 
Temperatūras iespaids uz reak­

cijas ātrumu I., 77. 
Termits I I , 217. 
Termoķimija I , 2 7 2 , 275. 
Tērauda metalurģija I I , 405. 
Tērauds I I , 404. 

, chroma I I , 405. 
Tetraborskābe I I , 210. 
Tetrabromacetilens I , 245. 
Tetrachromskābe I I , 435. 
Tetrafosforheptasulfids I I , 307. 
Tetraminokobalta sāji I I , 418. 
Tetrasilans I I , 238. 
Tetrationskābais nātrijs I I , 25 . 
Tetrationskābe I I , 364. 
Tinkals I I , 208. 
Titāna dioksids I , 107.; I I , 280. 

„ hidroksids I I , 280. 
, tetrachlorids I I , 280. 

Titanati I I , 280. 
Titanichlorūdeņraža skābe II, 280. 
Titanifluorūdeņraža skābe I I , 280. 
Titāns I I , 279. 
Tionila chlorids I I , 365. 
Tioogļskābe I , 264. 
Tiosērskābais nātrijs I I , 25. 
Tiosērskābe I I , 362. 
Tombaks I I , 75 . 
Torija chlorids I I , 282. 

„ dioksids I I , 282. 
„ emanacija I I , 284. 
. hidroksids I I , 282. 
„ izlietošana I I , 283. 

izotopi I I , 286. 
„ nitrāts I I , 282. 
„ sulfāts I I , 283. 

Torijs I I , 282. 
Torijs X I I , 284. 
Toriosvins I I , 275, 286. 
Torons I I , 441. 

Triaminokobaltnitrats I I , 419. 
Trietilamins I , 114. 
Trichromskābe I I , 435. 
Trijodūdeņraža skābe I , 363. 
Trisilans I I , 238. 
Triskārtigie punkti I , 97, 98 ,127 . 
Trisvariantas sistēmas I , 128,129. 
Tritionskābe I I , 363. 
Trusešana I , 102. 
Trūdēšana I , 38. 
Turnbules zilums I I , 415. 
Tvaika spiediens I , 93, 101, 102. 

U. 
Ūdeņi, dabigie I , 88. 
Ūdeņradis I , 6 2 ; I I , 334. 
Ūdeņradis kā reducetajs I , 81 . 

„ kā skābju pamatele­
ments I , 71 . 

Ūdeņraža degšanas produkts I , 75. 
„ difūzijas ātrums I , 73 74. 
„ fizikālās īpašibas I , 7 1 , 

72. 
Ūdeņraža izlietošana I , 79. 

, ķimiskās īpašibas I , 75. 
„ normalsvars I , 73. 
i pagatavošana I , 6 6 , 6 8 . 

_ 69, 71. 
Ūdeņraža peroksida fizioloģiskā 

darbiba I , 108. 
Ūdeņraža peroksida īpašibas I , 

105. 
Ūdeņraža peroksida konservēšana 
_ 1 , 107. 
Ūdeņraža peroksida pagatavošana 

I , 104. 
Ūdeņraža peroksida sadalīšanās 

katalize I , 106. 
Ūdeņraža peroksids I , 1 0 3 ; I I , 

5 1 , 125. 
Ūdeņraža peroksids kā oksidētājs 

I , 107. 
Ūdeņraža peroksids kā reducetajs 

I., 107. 
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Ūdeņraža peroksids kā skābe I , 
_ 108. 

Ūdeņraža siltumvaditspēja I , 74. 
Ūdeņraža šķīšana paladijā I., 75. 
Ddens, akas I , 89. 

, ciets I , 89. 
elektriskā vaditspēja 1 , 9 1 . 

„ elektrolize I , 62, 63. 
, elektrolit. disociacija I I , 40. 
„ fizikālās īpašibas I , 92. 

Ūdens gāze I , 66, 67, 129. 
. gāzes līdzsvars I , 83. 
9 jūras I , 90. 
„ kā šķīdinātājs I , 109,129, 
„ katalitiskais iespaids I , 

154, 160. 
Ūdens ķimiskās īpašibas I , 98. 

pārbaudīšana I , 90. 
„ rašanās no elementiem I , 

_ 208. 

Ūdens sadališana ar metāliem I.. 

_ 6 4 -
Ūdens sadališana elektriskā lokā 

I , 66. 
Ūdens savienošanās ar metālu 

oksīdiem I , 100. 
Ūdens savienošanās ar nemetālu 

oksidiem 1, 100. 
Ūdens tīrišana I , 89. 

„ tvaiku disociacija I , 98. 
Ultramikroskops I , 130, 219. 
Urāna atrašanās I I , 386. 

„ dioksids I I , 386. 
„ dzīves periods I I , 162. 
„ iegūšana I I , 386. 
„ oksidi I I , 386. 

pentachlorids I I , 388. 
„ rūda I I , 135. 

sabrukšana I I , 390. 
„ sulfāts I I , 388. 

trichlorids I I , 388. 
„ trioksids II.. 386. 

Uranats I I , 388. 
Uranila difosfats I I , 388. 

Uranila ferocianids I I , 389. 
„ peroksids I I , 389. 

sāļi 1L, 388. 
, sulfīds I I , 389. 

Uranilchlorids I I , 388. 
Uranilnitrats I I , 388. 
Uranilsuifats I I , 388. 
Uranouranats I I , 387. 
Urāns I I , 386. 
Urinviela I , 185, 197. 
Uzjautrinošā gāze I , 166. 

V. 
Valence I , 55 . 
Vanādija dichlorids II.. 331. 

„ izlietošana I I , 331. 
„ oksiduls I I , 332. 

pentasulfids I I , 333. 
pentoksids I I , 333. 
skābes I I , 332. 
trichlorids I I , 331. 

Vanadijmolibdenskābe II.. 334. 
Vanādijs I I , 330. 
Vanadijskābes reakcijas I I , 333. 
Vanadila trichlorids I I , 331. 
Vara akmens I I , 73. 

„ atrašanās I I , 71 . 
» dzelznis I I , 72. 
„ ferocianids I , 116. 
„ fizioloģ. darbiba I I , 83. 
„ hidroksibikarbonats I I , 81 . 
„ hidroksids I I , 79. 
„ hidroksiduls I I , 76. 
„ hidroksimonokarbonats I I , 
81 . 

Vara iegūšana I I , 72, 73. 
, īpašibas I I , 75. 
„ izlietošaha I I , 75. 
„ kausējumi I I , 75. 
jļ lazura I I , 72, 81 . 
, melnā rūda I I , 72. 
„ metalurģija I I , 72. 
„ oksids I , 132, 140, 1 6 1 ; 
I I , 72, 79, 311. 



- 485 -

Vara oksiduls I., 1 6 1 ; II, 76. 
, rafinēšana II, 74. 
„ sarkanā rūda II, 72. 
„ sulfāts II, 73. 
„ sulfids II, 72, 73. 
„ vitriola iegūšana II, 82. 
. vitriols I, 100, 116 ; II, 81 . 
„ zaļums II.. 81 . 

Varš I , 2 3 9 ; II, 71. 
„ cementēts II.. 74. 

Vemakmens II.. 322. 
Ventilācija I, 133. 
V e r n e r a teorija II, 430. 
Vērtība, skat. valenci. 
V e s t o n a elements II, 200. 
Vienvarianta sistēma I, 128. 
Vīnakmens II., 56. 
Vizla II, 214, 236. 
Viterits II, 123. 
Vitrioli I , 101. 
Volframa atrašanās II, 384. 

» halogensavienojumi II, 
385. 

Volframa iegūšana II, 384. 
, īpašibas II, 384. 

skābes II, 385. 
tērauds II, 405. 

Volframatu reakcijas II, 386. 
Volframs II, 384. 
Vuda kausējums II, 324. 

Vulfenits II, 389. 

Z. 
Zafiri II, 214. 
Zalmiaks I , 44, 49. 
Zalpetris I, 138. 
Zelta atrašanās II, 93 . 

. chlorids II, 96. 

. hidroksids II, 97. 
hidroksiduls II, 96. 

, iegūšana II, 93. 
, īpašibas II, 94. 
, izlietošana II, 95. 

jodids II, 96. 
. kausējumi II, 95. 
, oksiduls II, 96. 
, tīrīšana II, 94. 

Zelts II, 71, 93. 
, koloidāls II, 94. 
„ lapu II, 265. 

Zeltskābe II., 9 7 , 100. 
Zemes kodola sastāvs I , .41 . 
Zemes vecums I, 90. 
Zilskābe I, 106, 2 6 6 ; II, 56. 
Zoda, kalcineta I , 100 ; 11,20. 

kristāliskā I, 1 0 1 ; II, 20. 
Zodas īpašibas II, 20. 

izlietošana II, 20. 
, pagatavošana II, 17, 19. 

Žavelas ūdens I , 327. 


